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ÉLÉMENTS 

D E 

CHIMIE INORGANIQUE. 

CHAPITRE XX. 

P O T A S S I U M . 

Généralités sur la chimie des métaux. — Quoique les métaux 

soient en b ien plus grand nombre que les éléments non métal l iques, 

la chimie des métaux est relativement s imple ; elle présente m o i n s de 

complexi té . L a cause de cet te différence est la suivante : les c o m p o 

sés métall iques de beaucoup les plus nombreux et les plus importants 

sont de nature saline. O r nous avons vu que, d'une façon générale, 

les propriétés des sels en solutions aqueuses sont déterminées essen

tiellement par les propriétés de leurs ions . Par suite, lorsqu'un métal 

ne forme qu 'une seule espèce de cations, il suffit de connaî t re les pro

priétés de ce cation pour savoir comment se comportent en solution 

aqueuse tous les sels de ce métal . Cela suppose seulement la connais

sance préalable des divers anions , dont la plupart ont été étudiés dans 

la chimie des éléments non métal l iques. 

Ainsi , en ce qui concerne les propriétés des solutions aqueuses, on 

possède l 'essentiel de leur chimie du moment que l'on connaî t les di

vers ions métal l iques. E n chimie analytique il est question, pour ainsi 

dire exclusivement , des solutions aqueuses, et pour avoir le fond de 

la chimie analytique, on n 'a guère besoin de connaître que le contenu 

des solutions en ions et les données relatives à la solubilité de c e r 

tains sels peu solubles. Au point de vue de la chimie générale, il faut 

encore étudier les composés à l 'état solide, et aussi les composés non 

O. — I I . i 
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2" C H A P I T R E X X . 

salins ou indifférents, coihme il en existe aussi parmi les combina i 

sons méta l l iques ; de là résulte une plus grande complex i té . 

D'autres causes de complicat ion dérivent des ions eux-mêmes . 

Beaucoup de métaux, outre qu' i ls forment chacun plusieurs sortes 

d'ions é lémentai res , présentant des propriétés différentes et des va

lences différentes correspondant à ces différences de propriétés , sont 

aptes en outre à former avec d'autres éléments des ions composés ou 

ions complexes doués de propriétés spéciales. D e là dérivent de nou

veaux groupes de substances , et en ce sens la chimie inorganique 

présente elle aussi une très grande complexi té , qui pour le moment 

n 'es t nul lement débroui l lée ; même beaucoup de traits importants de 

cet te chimie sont encore mal dégagés. 

D 'une façon générale il y a lieu de dire que tout a n i o n peut former 

un sel avec un cation que lconque . E n règle générale , la plupart des 

sels en solutio'n aqueuse diluée sont dissociés en leurs ions dans une 

très large mesure : par suite, les propriétés de ces solutions diffèrent 

peu de celles qu 'on se représente en faisant la somme des propriétés 

des ions consti tut ifs . Aussi , lorsque l 'on constate dans des solutions 

salines des propriétés spéciales qui ne sont pas conformes à cette 

règle, on peut en conclure avec certi tude que la dissociation du sel 

en question est faible. Inversement , du fait que ces except ions sont 

relativement très rares , on peut conclure que la règle ci-dessus 

énoncée est très généra le . 

E n décrivant les différents métaux, nous nous at tacherons donc 

principalement à iridiquer les différents ions auxquels chacun de ces 

métaux peut donner naissance, et à met t re en rel ief les propriétés 

essentielles qui caractér isent ces ions . Ces indicat ions , à elles seules, 

fournissent d'une manière générale le moyen de reconnaî t re et de dé

terminer les métaux. A cet te étude nous jo indrons la chimie des com

posés métall iques solides qui, pour une raison que lconque , sont assez 

importants pour être signalés dans ce t Ouvrage é lémenta i re . 

Potassium. — On peut suivre dans le passé, presque jusqu 'aux plus 

anciens monuments de la civilisation, v les traces de la connaissance de 

certains composés du potassium. Au cont ra i re , c 'est seulement à la 

fin du dix-huit ième siècle que les divers composés du potassium ont 

été conçus par Marggraf, comme les'dérivés d'un é lément part icul ier . 

Gomme on préparait le carbonate de potasse au moyen du tartre qui 

se dépose dans les tonneaux au cours de la fermentat ion du vin, on 

appelait le carbonate de potasse alcali végétal, par opposit ion à Val

cali minéral, le carbonate de sodium ou la soude. Depuis longtemps 
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on avait soupçonné que l 'hydrate de potassium, la potasse, n 'étai t pas 

une substance simple, b ien qu 'on ne pût la décomposer . L a démon

stration expérimentale du fait que l ' é lément fondamental des divers 

composés potassiques est un é lément métallique a été fournie pour 

la première f o i s en 1 8 0 7 seulement , par Davy, qui décomposa l ' hy

drate de potassium par le courant é lectr ique, grâce à la pile qui ve^ 

nait d'être découverte par V o l t a . 

Après a v o i r obtenu le potassium par ce procédé , 011 trouva bientôt 

le moyen de le préparer par des méthodes purement ch imiques , qui 

sont restées longtemps les seules employées. L a réact ion dont on s e 

servait le plus est cel le qui se produit à chaud entre le carbonate de 

potassium et le cha rbon ; il se forme de l 'oxyde de carbone et du po

tassium métall ique, qui se volatilise et que l 'on condense dans du 

pétrole : 

K 2 C 0 3 - l - 9 . C = j K -t- 3 C O . 

R é c e m m e n t on est revenu au procédé de préparation é lec t r ique , 

parce qu 'on peut maintenant se procurer à bon compte , en quantité 

aussi grande qu'on le veut, l ' énergie é lectr ique nécessaire . 

L e potassium est un métal b lanc comme l 'a rgent ; son point de f u 

sion est voisin de 6 a u ; dès la température ordinaire, il est si mou 

qu 'on peut le pétr i r et qu'on le coupe au couteau sans difficulté. 

A 7 2 0 ° i l b o u t ; sa vapeur a une colorat ion bleu verdàtre. O n peut 

rendre cette teinte visible en chauffant du potassium dans un tube de 

verre rempli d'un gaz ou d'une vapeur qui ne «on t i en t pas d 'oxy

gène ; mais le phénomène ne reste visible qu 'un instant, car la vapeur 

de potassium attaque rapidement le verre et le recouvre d'un revê te 

ment noir en déterminant la mise en l iber té du si l icium. 

L e potassium s'unit à l 'oxygène avec une extrême faci l i té ; aussi 

décompose-t- i l presque toutes les substances oxygénées . C'est pour 

cette raison qu' i l se ternit ins tantanément sous l 'act ion simultanée de 

l 'air et de la vapeur d'eau : il se revêt alors d'une couche d'hydrate 

de potassium. O n ne peut apercevoir l 'éclat métall ique du potassium 

que sur une surface nouvel lement préparée. O n peut rendre vi

sible la surface métall ique et la conserver d'une façon durable en en 

fermant le potassium dans un tube où l 'on a fait le vide ou qu 'on a 

rempli d 'hydrogène, et en scellant ce récipient . 

E n r a i s o n de cette propriété, i l faut pour conserver le potassium 

éviter absolument l 'accès de l 'oxygène . L e s grandes quantités de p o 

tassium se gardent dans des boîtes de fer-blanc soudées; pour les p e 

tites quanti tés, on les conserve dans le pétrole parce qu' i l n 'entre pas 
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d 'oxygène dans la composi t ion de ce l iquide. Cependant le pétrole 

dissout l 'oxygène gazeux, et le potassium placé sous le pétrole se 

revêt b ientôt d'une croûte d'un gris b runâ t re ; mais cette croûte s 'é

paissit très len tement et protège assez b ien le reste du métal . 

U n fait très remarquable est que , dans l 'oxygène très sec , le po

tassium ne s 'oxyde pas (c ' es t -à -d i re s 'oxyde très l e n t e m e n t ) , tandis 

que la présence d'une très faible quanti té d'eau provoque immédia

tement une réact ion vive. Nous avons déjà rencontré antér ieure

ment ( p . 4 8 ° ; t- I ) des exemples de phénomènes d'oxydation qui s'ac

cé lèrent en présence de l 'eau par suite d'une act ion catalyt ique. 

Quoique ce phénomène soit très fréquent, il ne doit pas être cons i 

déré comme tout à fait général , car on a trouvé des phénomènes 

d'oxydation dont la vitesse n 'est aucunement amoindrie quand ils ont 

lieu entre des matières desséchées aussi soigneusement que poss ib le : 

telle est par exemple la combinaison du b ioxyde d'azote avec l ' oxy

gène ( p . 3 8 6 , t. I ) . 

Sur la détermination du poids de combinaison du potassium, nous 

avons dit l 'essent iel à propos du chlore ( p . a 6 5 , t. I ) . O n a trouvé 

K = 3 9 , i 5 . 

Ion potassium. — L e potassium ne peut former qu'une seule espèee 

d'ion, l ' ion potassium monovalent K" . L a t ransformation du potas

sium métall ique en ion potassium a l ieu très faci lement et dégage 

beaucoup d'énergie. Les propriétés ch imiques du métal potassiilm 

dérivent essent iel lement du fait général qu' i l réagit sur les autres 

substances de manière à se transformer en ion potassium, c'est-à-dire 

à former des sels. Gomme d'ailleurs en général le passage d'un sel so

lide à l 'état dissous ne détermine qu 'une faible variation d 'énergie, 

l 'é tat dans lequel apparaissent les sels (é ta t solide ou état dissous) 

.n'est pas une c i rconstance essentielle dans les réact ions du potas

sium. 

Nous avons déjà signalé plusieurs cas particuliers de réact ions de 

ce genre : rappelons la préparation du sil icium et du bore à partir 

de leurs composés halogènes. Ces réact ions font partie du groupe 

dont nous venons de parler , puisqu'el les donnent naissance aux 

composés halogènes du potassium, c 'est-à-dire à des sels de ce 

métal . 

L a quanti té de chaleur mise en l iberté par la formation de l ' ion p o 

tassium aux dépens du potassium métal l ique est très g rande ; en ap

pliquant les principes exposés page a 3 8 , t. I , on la trouve égale 

à z5gki. 
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(*) Les solutions peuvent provenir de matières dans l'un quelconque des trois 
états, et exister elles-mêmes à n'importe quel état : il peut exister des solutions 
solides, liquides ou gazeuses de matières solides, liquides ou gazeuses; mais les so
lutions liquides de matières solides l'emportent tellement par leur importance qup 
nous nous bornerons ici à ce qui les concerne. 

• S i l 'on ajoute celte quantité de chaleur à la chaleur de formation 

de f a n i o n d'un sel, la somme que l 'on ohtient est égale à la chaleur 

de formation du sel en solution aqueuse-diluée. Pour en déduire la 

chaleur de formation du sel solide, il suffit de re t rancher la chaleur 

de dissolution, ou au contra i re d'en ajouter la valeur numérique , si 

la dissolution a lieu avec absorption de chaleur , comme c'est g é n é 

ralement le cas pour les sels de potassium. 

Les solutions aqueuses qui cont iennent de l ' ion potassium sont in

colores, à moins qu'el les ne renferment en outre une combinaison 

colorée . L l les ne présentent pas non plus d'autre propriété frappante. 

L ' i on potassium assez fortement concent ré est toxique pour les an i 

maux supér ieurs ; en faible quanti té c 'est une partie consti tutive in 

dispensable de l 'organisme. Chez les vertébrés il est présent en par

ticulier dans les globules rouges du sang. 

Pour reconnaî t re la présence de l ' ion potassium dans les solutions, 

on se sert de quelques acides qui ont la propriété de former des sels 

de potassium peu solubles. S i , par exemple , à une solution qui con

tient de l ' ion potassium, on ajoute une solution d'acide perchlor ique , 

aussitôt (à la condition que la dilution de l ' ion potassium ne soit pas 

trop grande) il se précipi te un dépôt cristall in de perchlorate de po

tassium, sel peu soluble. L e même phénomène se produit si l 'on 

ajoute une solution de perchlorate de sodium. Pour expl iquer d'une 

façon correcte les phénomènes qui se produisent alors, i l est néces 

saire de présenter d'abord quelques considérat ions générales . 

Solubi l i té . — On entend par solubilité le rapport qui existe , dans 

une solution saturée, entre la quantité de matière dissoute et la quan

tité du dissolvant. Nous.avons déjà (p . y .53, t. I ) abordé l 'étude des 

notions dont nous nous servons i c i ; mais , comme les relations sont 

un peu plus compliquées dans le cas où plusieurs sels sont en pré

sence, i l est nécessaire de reprendre la question dans son ensemble . 

Quand on met en présence un corps solide et un l iquide ( ' ) , une 

certaine quanti té du corps solide passe dans le l iquide. Ce phéno

mène n 'a pas lieu d'une manière indéfinie, il prend fin de lui-même : 

quand une certaine quanti té de matière solide s'est dissoute, la trans

formation s'arrête et la solution est « saturée ». 
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F a i t essentiel , la saturation est définie par rapport à une matière 

solide déterminée, elle varie quand la matière solide varie. Pa r 

exemple les différents états al lotropiques d'une matière donnée ont 

par rapport à un même dissolvant des concentra t ions de saturation 

différentes. A ce sujet on constate une loi générale , c 'est que la 

forme la plus stable a toujours la solubil i té la plus faible, et que les 

formes moins stables sont de plus en plus solubles suivant leur ordre 

d' instabili té ( p . 3 o 8 , t . I ) . 

. L e s solutions dont la concentra t ion est plus faible que celle de la 

solution saturée sont dites non saturées, cel les dont la concen t ra 

t ion est plus forte sont dites sursaturées. Ces deux sortes de solu

tions sont stables par e l les-mêmes ; les solutions non saturées le sont 

sans restr ict ion, les solutions sursaturées le sont j u squ ' à cer ta ines l i 

mites qui dépendent de la nature des matières et de la température . 

Si l 'on met une solution non saturée en contac t avec la matière so 

lide, de la matière solide passe à l 'é tat de solution j u s q u ' à ce que la 

concent ra t ion de saturation soit a t te inte . S i la matière solide est mise 

en contact avec une solution sursaturée, il se précipi te de la matière 

solide j u squ ' à ce que l 'état de Maturation soit réal isé . 

D e là résulte, entre autres choses , que si une solution est saturée par 

rapport à une forme instable d'une matière polymorphe, elle doit, être 

sursaturée par rapport à la forme stable de la même matière , et in

versement. Par suite, quand les deux formes se trouvent s imul tané

ment dans le même dissolvant, il ne peut s 'établir d 'équi l ibre , pu is 

qu' i l faut que la forme stable se précipi te e t que la forme instable 

se dissolve. L 'équ i l ib re ne devient possible que quand la forme i n 

stable a complè tement disparu et s'est transformée en la forme stable. 

Cela explique l 'act ion accéléra t r ice qu 'exerce tout dissolvant sur les 

transformations de ce genre . 

S i l 'on élève le degré de sursaturation (pa r exemple en refroidis

sant la solution, dans le cas d'une matière dont la solubilité croî t avec 

la température) la solution passe de l 'é tat où il ne s'y produit pas de 

précipitat ion spontanée à l 'état où la précipi ta t ion s'y produit , m ê m e 

sans que la phase solide soit présente . O n dit du premier état, qu ' i l 

est métastable, et du second qu' i l est instable. L a l imite entre les 

deux états est difficile à déterminer , mais il est facile de mettre en 

évidence les cas bien accusés de chacun d 'eux. 

S i l 'on ajoute à une solution saturée de peti tes quantités d'une 

autre matière quelconque , en général l 'équil ibre change peu ; en 

d'autres te rmes , la solution reste à peu près saturée. 

Certains cas part iculiers paraissent s 'écarter cons idérablement de 
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cette règle . Ainsi nous avons déjà signalé (p. » 7 2 , 1 . 1 ) que la solubilité 

de l ' iode dans l 'eau pure est très faible, mais qu'on peut dissoudre de. 

grandes quantités d'iode dans l 'eau qui cont ient de l ' ion iode. Mais 

au même endroit nous avons donné l 'explication de ce phénomène : 

c 'est que dans les solutions ainsi obtenues l ' iode n 'est pas à l 'état 

d ' iode l ibre , mais uni à l ' ion iode de façon à former le nouvel ion I ' 3 . 

Ce t ion I', lu i -même est part iel lement dissocié eu ion ordinaire I ' et 

en iode l ibre L , et l ' iode l ibre n 'exis te qu'avec la concentrat ion qui 

correspond à sa solubilité dans l 'eau pure . 

Ainsi , en présence de phénomènes de ce genre, qui se manifestent 

par des augmentations de la solubil i té , on pourra toujours conclure 

que la matière entrée en solution a subi un changement par suite du

quel sa concentra t ion effective est devenue inférieure à sa concen t ra 

t ion apparente. 

Out re ces cas où la solubilité est augmentée, on observe aussi des 

cas de diminution de la solubil i té . Ils se rapportent surtout aux sels 

placés dans certaines condit ions b ien déterminées, que nous allons 

étudier maintenant . 

Propr ié tés des sels . — Au premier abord, les sels paraissent se 

compor te r eux aussi conformément aux lois générales de la solubi

l i té . L e phénomène de la dissolution est plus compliqué dans le cas 

des sels, étant donné qu'ils ne passent pas tels quels à l 'état de solu

tion, mais subissent une dissociation partielle en leurs ions . Cepen

dant l ' expér ience montre que les sels eux aussi ont pour chaque t em

pérature une solubilité dé terminée , et qu 'en général l 'addition de 

matières étrangères en faible quanti té n ' exerce pas d'action notable 

sur cet te solubil i té . 

J l se produit, au contra i re , des effets très importants quand l 'on 

a joute à la solution des sels étrangers qui ont un ion commun avec 

la sel considéré. 

S i l 'on a par exemple une solution saturée de perchlorate de potas

sium, sel peu soluble ( p . a5g , t. I ) , on peut la mélanger de solutions 

d'autres sels, tels que le chlorure de sodium, le sulfate de magné

sium, e tc . , sans qu'il se produise de précipi té . S i , au contraire , on 

ajoute une solution d'un sel de potassium quelconque, comme le chlo

rure de potassium, ou d'un perchlorate , comme l 'acide perchlorique 

ou le perchlorate de sodium, il se produit aussitôt un précipité n o 

table de perchlorate de potassium. 

Ce phénomène est général : toute solution saturée d'un sel de

vient sursaturée par rapport à ce sel, quand on augmente la con-
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centration de V un des ions qu'elle contient. L e sel précipi te ou ne 

précipi te pas, selon que la solution obtenue est sursaturée à un tel 

point .qu ' i l y ait product ion spontanée de la phase solide, ou qu 'el le 

se trouve encore , au contraire , dans le domaine des états métaslables 

( p . i 4 o , t. I ) . L e résultat est déterminé par la nature du sel et le de

gré de sursaturation. 

O n obt ient encore une solution sursaturée de perchlorate de p o 

tassium quand on met en présence de la solution d'un perchlorate la 

solution d'un sel de potassium quelconque ; en d'autres termes, quand 

l ' ion potassium et l ' ion perchlor ique se rencontrent dans une même 

solution. Pourvu que la concent ra t ion des deux ions ne soit pas trop 

faible, la l imite des états métastables est immédiatement dépassée et 

le sel solide se dépose. 

O n peut donc poser d'une manière générale la conclusion sui

vante : Si les ions d'un sel peu soluble se rencontrent en solu
tion, ce sel précipitera lorsque la limite des états métastables sera 
franchie. La présence des deux ions est essentielle pour qu' i l y ait préci

pi ta t ion; cependant , par l ' expér ience faite avec la solution saturée de 

perchlorate de potassium, nous voyons que la concentra t ion d'un des 

deux ions peut remplacer cel le de l 'autre . E n effet, si dans une solu

tion qui se trouvait saturée de perchlorate de potassium, ce sel p r é 

cipite quand on augmente la quanti té d'ion perchlor ique sans aug

menter la quanti té d'ion potassium, la solution restante doit con ten i r 

beaucoup moins d'ion potassium que la solution saturée pr imit ive. 

Un raisonnement analogue s 'applique à la seconde expér ience . Ainsi , 

tandis que la solution d'une matière non dissociée ne peut être sa

turée que pour une concent ra t ion détermioée, dans le cas de la solu

tion d'un sel la saturation est possible avec des concentra t ions très 

diverses de ses ions ; il faut seu lementque , quand la concent ra t iond 'un 'j 

des ions augmente , celle de l 'autre ion diminue d'une façon corrélat ive. 

Théorie de l'équilibre des solutions. — L e s relations que nous ve 

nons d 'exposer apparaissent comme des conséquences nécessaires de -

la loi de l 'act ion de masse, si l 'on considère les ions des sels comme 

des parties constitutives indépendantes. 

Considérons le cas le plus simple, celui d'un sel constitué par deux 

ions monovalents , et appelons a et b les concentra t ions respectives 

de ces deux ions, c la concentra t ion de la partie non dissociée. D'après 

la loi générale de l 'action de masse ( p . 3r) i , t. I ) pour toute solution 

de ce sel doit se vérifier l 'équation 

ab = kc, 
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( ' ) Ici, comme dans toutes les équations d'équilibre, la concentration doit être 
comptée en molécules-grammes par litre. D'après le système G.G.S. il serait plus-
juste de compter en molécules-grammes par centimètre cube (p . 390, t. I ) ; mais, 
comme on obtiendrait ainsi des nombres très petits, il est plus commode de se 
servir de l'unité dérivée, la molécule-gramme par litre. 

k est dans ce l te équation la « constante d 'équil ibre » qui prend des 

valeurs différentes suivant la température . 

Cette équation doit être valable également pour la solution saturée. 

Si l 'on désigne par a„, ùB, c0 les concent ra t ions dans la solution sa

turée, l 'équat ion devient 
aobf, = / l C 0 . 

Les quantités que renferme le membre de droite de cel te équation 

sont-constantes pour une température donnée. Dans le cas où l 'on 

dissout s implement un sel dans l 'eau, les deux ions prennent naissance 

avec des concentra t ions égales ( ' ) ; on a 

« 0 = è 0 = / ^ C q , 

et, par conséquent , la valeur de a0 est elle aussi déterminée. Cette 

valeur varie avec la température . Ainsi la solubil i té des sels purs suit 

exactement les lois générales que nous avons exposées p récédem

ment . 

Considérons au contraire le cas où les deux ions existent avec des 

concentrat ions inégales , comme il arrive dans les mélanges de solu

tions de différents sels. L ' é q u i l i b r e exige que le produit aab0 des 

deux concentra t ions ait une certaine valeur parfaitement déterminée. 

Par suite, plus Tune de ces concentrat ions est grande, plus l 'autre doit 

être petite pour que l 'équil ibre ait l ieu. O n appelle le produit aob0, 

qui correspond à l 'état d 'équil ibre, produit de solubilité. I l est pet i t 

pour les sels peu solublcs, grand pour les sels aisément solubles . 

Si, dans une solution, le produit des concentrations de cer

tains ions qu'elle contient est supérieur au produit de solubilité 

du sel correspondant à. ces ions, la solution est sursaturée pour 

ce sel, et.il doit se déposer, à l'état solide, la quantité de ce sel 

nécessaire pour que le produit des concentrations prenne dans 

la solution restante la valeur du produit de solubilité. 

Si, dans une solution, le produit ab est inférieur au produit 

de solubilité du sel correspondant, cette solution, en présence de 

ce sel à l'étal solide, exerce sur lui une action dissolvante. 

Ces propositions simples renferment toute la théorie de la p réc ip i 

tation et de la dissolution des sels. Autant clic paraît simple, autant 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 

http://et.il


10 C H A P I T R E X X . 

ses applicat ions sont multiples, et nous aurons encore souvent dans 

la suite l 'occas ion de recour i r à cette expl icat ion et à la formule qui 

la résume. 

Pa r exemple , à i 5 ° il se dissout dans un l i t re d'eau i o B , 4 de per-

chlorate de potassium, ce qui fait o, i 1 1 mo l . Comme cet te solution 

diluée est à peu près totalement dissociée en ions , on a 

a» = 0 , 1 1 1 et fi0 ~ 0 , 1 1 1 . 

Par suite, 
a0b0 = An0 — O , O I Ï 3 . 

Prenons maintenant une solution qui cont ienne 0 ,5 mol d'ion po

tassium par l i t re, et ajoutons à cet te solution un volume égal d'une 

solution d'acide perchlor ique contenant 1 mol par l i t re . L a con 

centrat ion de l ' ion potassium tombe par suite à 0 , 2 a , et celle de l ' ion 

perchlor ique tombe à o , 5 ; le produit de ces deux concentra t ions est 

donc o , i 2 5 . Mais ce nombre est bien plus grand que le nombre 

o , o i 2 3 , que nous avons trouvé précédemment comme produit de so 

lubili té et qui correspond à l 'é ta l d 'équil ibre du perchlorate de potas

sium en solution aqueuse. Pour que l 'équil ibre s 'établisse, il faut 

qu ' i l se dépose une quanti té de sel solide telle que le produit des 

concentra t ions restantes prenne la valeur 0 , 0 1 2 3 . 

O r , lorsque du sel solide se dépose, les quantités de chaque ion qui 

disparaissent sont équivalentes. S i l 'on appelle x la quanti té de sel 

solide qui se déposera (quant i té mesurée en m o l ) , on devra avoir 

( a — X){I> — x) = 0,01-23. 

Comme, d'après notre hypothèse, a était égal à o , a5 et b à o , 5 , on 

trouve 
x = 0 ,208. 

Ains i , la plus grande partie de l ' ion potassium se dépose, puisqu' i l 

ne res te en solution que la quanti té 

a — x = 0,04?., 

soit un s ixième de la quanti té primit ive. 

Dans le cas où les sels ne sont plus composés d'ions monovalents , 

les relat ions que nous venons d 'exposer p rennen t un caractère plus 

compl iqué. Mais comme ce ne sont pas les relations générales, mais 

seulement les lois numériques qui se trouvent modifiées de ce fait, 

11 est inuti le pour le moment d 'expl iquer les formules qui cor res 

pondent aux cas plus complexes . 
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Autres réac t ions de l ' ion potassium. — L e nombre des sels de p o 

tassium peu solubles est res t re in t ; aussi n 'y a-t-i l pas beaucoup de 

réactions par lesquelles on puisse précipiter l ' ion potassium. E n ana

lyse chimique on se sert spécialement de deux ions dont les sels 

de potassium sont peu solubles : l 'acide tartrique et l 'acide ch lo ro -

plat inique. 

L 'acide tartrique est un composé organique qui a pour formule 

I i 2 C 4 O f l H 4 ; on place à par t et en tête deux hydrogènes pour ind i 

quer que c 'est un acide dibasique. Il forme par conséquent un sel 

acide et un sel normal de potassium. S i , a u n e solution qui cont ien t 

de l ' ion potassium, on mélange une solution d'acide tartr ique, le sel 

K H C 4 O c H 4 se précipi te à l 'état de poudre cristalline* 

Toutefois», il faut teni r compte de certaines circonstances qui sont 

essentielles' au succès de la réact ion. 

D 'abord , l 'acide tartrique n 'est pas un acide fort; ses solutions 

cont iennent pr incipalement de l 'acide tartrique non dissocié et, en 

outre, des ions I L et H C 4 O 0 H ' 4 . Ce sont les ions H C t 0 6 H ^ qui , par 

leur rencont re avec l ' ion potassium, amènent la formation du préc i 

pité peu soluble. Par suite, toutes les causes qui d iminuent la con 

centrat ion de l ' ion tartrique doivent gêner la formation du précipité 

e t rendre la réact ion moins sensible . 

Parmi ces causes se range notamment la présence de l ' ion hydro

gène. S i la solution à laquelle on ajoute l 'acide tartrique cont ient , en 

même temps que de l ' ion potassium, une quantité abondante d'ion 

hydrogène, cet ion hydrogène s'unit à l ' ion tartrique en formant de 

l 'acide tartrique non dissocié, et il peut aisément arriver que la c o n 

centrat ion de l ' ion tartrique laissé intact, tombe au-dessous de la va

leur nécessaire pour que la précipitat ion ait l ieu. Pour la même ra i 

son, les acides forts, par exemple l 'acide chlorhydrique, exercen t 

sur le précipité une act ion dissolvante. I ls suppriment l ' ion tartr ique 

contenu dans la solution saturée, parce que l 'hydrogène qu'ils four

nissent forme, en s 'unissant à cet ion tartr ique, de l 'acide tartr ique 

non dissocié, et il faut alors que de nouvelles quantités de lartrale de 

potassium entrent, en solution pour que l 'équil ibre se rétabl isse. 

U n e action de* ce genre ne peut évidemment avoir lieu que si l 'anion 

considéré est celui d'un acide faible, c 'est-à-dire peu dissocié, car 

l 'anion d'un acide fort, n 'ayant pas de tendance à s 'unir à l 'hydro

gène, n 'es t pas notablement modifié par la présence de l ' ion hydro

gène . Ains i , la solubilité du perchlorate de potassium, par exemple , 

ou la solubilité du sel de potassium de l 'acide chloroplat inique dont 

nous allons p rocha inement parler , ne sont pas sensiblement modi-
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fiées par la présence des acides forts, ant rement dit de l ' ion hydro

gène. O n peut donc no te r la règle générale suivante : les sels peu so-

lubles des acides F A I B L E S se dissolvent en général dans les acides 

. F O R T S , mais il n'en est pas ainsi des sels peu solubles des acides 

forts. 

Ainsi , quand on a une solution acide et qu 'on veut y r eche rche r la 

présence de l ' ion potassium à l 'aide de l 'acide tar t r 'quë, il faut rendre 

la concentra lion de l ' i o n hydrogène aussi petite que possible . O n peut 

y arriver en neutral isant la solution avec s o i n , en présence du tour 

nesol, par une base , la soude par exemple . Mais on arrive plus vite 

au résultat cherché en ajoutant à la solution un excès indéterminé du 

sel de sodium d'un acide faible, comme l 'acide acét ique. Dans la so

lution ainsi obtenue l 'anion de l 'acide acét ique s 'unit à la plus grande 

partie de l ' i o n hydrogène présent en formant de l 'acide acét ique non 

dissocié, et la quanti té d'ion hydrogène restante s'abaisse à une va

leur telle qu'elle n 'es t plus nuis ib le . O n fait en chimie un très grand 

usage de ce procédé pour affaiblir la concentra t ion de l ' ion hydro

gène, et nous aurons plus d'une fois l 'occasion d'y revenir . 

I l est encore plus commode d 'employer le tartrate acide de sodium, 

dont la solution cont ient en plus grande quanti té l ' ion I I C i O e H , 

dont on a beso in ; ce sel a également la propriété de re tenir l ' ion 

hydrogène. 

Il faut tenir compte encore d'une autre c i rcons tance dans la r e 

cherche de l ' ion potassium par l 'acide tartrique : c 'est la persis tance 

avec laquelle se conservent les solutions sursaturées de tartrate acide 

de potassium. Même si l 'on dépasse assez notablement la valeur du 

produit de solubil i té , il n e se forme d'abord aucun précipité, et i l 

semble en conséquence que la solution ne contenai t pas d'ion potas

sium. E n agitant énerg ïquement le l iquide, on accélère la précipi ta

t ion ; un moyen encore plus sûr est d ' introduire des « germes » , 

c 'est-à-dire des traces ex t rêmement faibles du sel solide. O n obt ient 

u n produit approprié à cet usage en mélangeant in t imement un peu 

de tartrate acide de potassium avec le cent ième de son poids d 'une 

substance solide, comme par exemple le nitrate de sodium. S i , après 

a v o i r mélangé de l 'acide tartrique. à la solution où l 'on veut r eche r 

cher l ' ion potassium, on ajoute un peu de ce produit et qu 'on agite 

convenablement , toute sursaturation est impossible et, du momen t 

que la valeur du produit de solubil i té a été dépassée, il se produit sû

rement un précipi té . 

U n autre réact if très employé , surtout en analyse quantitative, 

pour précipi ter l ' ion potassium, est l 'acide chloroplat inique, qu'on 
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appelle souvent d'une manière inexacte chlorure de platine. Sa 

composition répond à la formule H 2 P t C l r , ; d'après cet te formule c 'est 

une combinaison analogue à l 'acide hydrofluosilieique H 2 Si F l 6 

( p . 3 i 8 , t. I ) . Une autre analogie consiste en ce que ces deux acides 

forment avec l ' ion potassium des sels peu so lubles ; mais l 'acide 

hydrofluosilieique forme également un sel peu soluble avec l ' ion so

dium, et par suite il ne peut se rv i r à la séparation des deux é lé

ments ; au contraire , le chloroplat inate de sodium, à l 'opposé du 

chloroplatinatc de potassium, est très soluble dans l 'eau et dans 

l 'alcool. 

Ainsi , quand à une solution qui cont ien t de l ' ion potassium on 

ajoute de l 'acide chloroplat inique, même si cet acide est très peu 

concentré, le produit de solubilité est dépassé et le sel K 2 P t C l 0 se 

dépose à l 'état de précipité j aune , qui, sous le microscope , apparaît 

constitué par de petits octaèdres réguliers transparents. E n ajoutant 

de l 'alcool on peut rendre la réact ion beaucoup plus sensible, car le 

sel en question est encore b i en moins soluble dans l 'a lcool que dans 

l 'eau. 

Comme l 'acide chloroplat inique est un acide fortement dissocié, du 

même ordre que l 'acide chlorhydrique, la présence ou l 'absence de 

l'ion hydrogène n 'ont pas les mêmes conséquences importantes que 

dans le cas de l 'acide tar t r ique. 

Hydrate de potassium. — Quand on met le potassium en présence 

de l 'eau, i l se produit une réact ion vive : de l 'hydrogène se dégage et 

ordinairement s 'enflamme par suite de l 'élévation de la température ; 

le potassium se transforme en hydrate de potassium : 

î H , 0 + î K = a K O H + II 2. 

L'hydrogène brûle avec une flamme de teinte rouge v io lacé ; cela 

tient à la présence du potassium, qui communique cette couleur à 

toutes les flammes qui en cont iennent . Ordinai rement l 'hydrate de 

potassium ainsi ob tenu ne se dissout pas aussitôt dans l 'eau : il forme 

une boule incandescente de mat ière en fusion, et cet te houle est à 

une température si élevée qu'el le ne peut être mouil lée par l ' eau; 

lorsque tout le potassium est consumé et que la flamme s'éteint, la 

boule flotte encore à la surface de l'eau un certain temps; puis, quand 

la température s'est assez abaissée pour qu ' i l y ait contact entre l'eau 

et la houle, cet te boule se dissout avec un dégagement de chaleur 

considérable : de l'eau se vaporise avec explosion, et de petits frag

ments de la masse brûlante sont projetés dans toutes les direct ions. 
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Comme l ' h y d r a t e d e p o L a s s i u m a u n e f o r t e a c t i o n c a u s t i q u e , c e s 

f r a g m e n t s p e u v e n t c a u s e r d e s d o m m a g e s c o n s i d é r a b l e s , et i l f a u t 

a v o i r s o i n d e c o u v r i r à t e m p s l e r é c i p i e n t p o u r é v i t e r q u ' i l s n e se r é 

p a n d e n t . 

L a r é a c t i o n e n t r e l e p o t a s s i u m e t l ' e a u e s t b i e n p l u s m o d é r é e q u a n d 

l e m é t a l s e t r o u v e d i s s o u s d a n s d u m e r c u r e . On a p p e l l e amalgame 

de potassium c e t t e s o l u t i o n d u p o t a s s i u m d a n s le m e r c u r e ( a m a l 

g a m e e s t u n t e r m e g é n é r a l q u i d é s i g n e t o u s les a l l i a g e s c o n t e n a n t du 

m e r c u r e ) ; o n l e p r é p a r e d a n s l e s l a b o r a t o i r e s e n d i s s o l v a n t d a n s d u 

m e r c u r e d u p o t a s s i u m m é t a l l i q u e ; c e t t e o p é r a t i o n m e t e n l i b e r t é d e s 

q u a n t i t é s d e c h a l e u r a s s e z c o n s i d é r a b l e s . 

Pour p r é p a r e r e n g r a n d l ' h y d r a t e d e p o t a s s i u m p a r l ' a c t i o n d e 

l ' a m a l g a m e d e p o t a s s i u m s u r l ' e a u , o n c o m m e n c e p a r p r é p a r e r p a r 

u n p r o c é d é é l e c t r i q u e l a q u a n t i t é d ' a m a l g a m e n é c e s s a i r e . Q u a n d o n 

s o u m e t à l ' é l e c t r o l y s e u n e s o l u t i o n d e c h l o r u r e d e p o t a s s i u m , i l s e 

d é g a g e d u c h l o r e à l ' a n o d e e t d u p o t a s s i u m à la c a t h o d e . S i l a c a t h o d e 

e s t f a i t e d e m e r c u r e à l ' é t a t m é t a l l i q u e , l e p o t a s s i u m s ' y d i s s o u t e n 

f o r m a n t d e l ' a m a l g a m e d e p o t a s s i u m ( p . 2 3 3 , 1 . 1 ) . Cet a m a l g a m e r é a g i t 

a v e c l ' e a u d a n s u n e a u t r e p a r t i e d e l ' a p p a r e i l , e t i l se f o r m e a i n s i d e 

l ' h y d r a t e d e p o t a s s i u m e t d e l ' h y d r o g è n e s u i v a n t l ' é q u a t i o n i n d i q u é e 

p l u s h a u t ; l e m e r c u r e s é p a r é d u p o t a s s i u m e s t r a m e n é d a n s la r é g i o n 

c a t h o d i q u e . 

O n o b t i e n t a u s s i b i e n l a s o l u t i o n d ' h y d r a t e d e p o t a s s i u m p a r 

e l e c t r o l y s e e n se s e r v a n t d ' u n e c a t h o d e en u n m é t a l q u e l c o n q u e , p a r 

e x e m p l e e n f e r . Dans c e c a s , i l n e s e d é g a g e a b s o l u m e n t p a s d e p o t a s 

s i u m , m a i s s e u l e m e n t d e l ' h y d r o g è n e , e t e n m ê m e t e m p s i l s e f o r m e d e 

l ' h y d r a t e d e p o t a s s i u m . Nous a v o n s d é j à r e m a r q u é ( p . a 3 2 , t . I ) q u ' o n 

p e u t i n t e r p r é t e r c e p h é n o m è n e e n a d m e t t a n t q u ' i l s e f o r m e d ' a b o r d 

d u p o t a s s i u m e t q u e , e n s u i t e , c e p o t a s s i u m e n r é a g i s s a n t a v e c l ' e a u 

d o n n e d e l ' h y d r a t e d e p o t a s s i u m e t d e l ' h y d r o g è n e . U n e a u t r e i n t e r 

p r é t a t i o n , p r o b a b l e m e n t p l u s j u s t e , c o n s i s t e à c o n s i d é r e r l ' h y d r o g è n e 

c o m m e le p r o d u i t p r i m a i r e d e l ' é l e c t r o l y s e . O n a d m e t q u e l ' i o n h y 

d r o g è n e q u i e x i s t e e n f a i b l e s q u a n t i t é s d a n s l ' e a u s e d é c h a r g e à l a 

c a t h o d e e t f o r m e de l ' h y d r o g è n e ; l a q u a n t i t é c o r r é l a t i v e d ' i o n h y d r o -

x y l e r e s t e e n s o l u t i o n e t f o r m e a v e c l ' i o n p o t a s s i u m l ' h y d r a t e d e p o 

t a s s i u m ; à m e s u r e q u e l ' i o n h y d r o g è n e se c o n s o m m e , l ' e a u e n f o u r n i t 

de n o u v e l l e s q u a n t i t é s . L e s d e u x c o n c e p t i o n s a b o u t i s s e n t p r a t i q u e 

m e n t a u m ê m e r é s u l t a t . Nous n ' e x p o s e r o n s p a s i c i l e s c o n s i d é r a t i o n s 

q u i p e u v e n t p o r t e r à a d o p t e r d e p r é f é r e n c e l ' u n e o u l ' a u t r e d ' e n t r e 

e l l e s ; e l l e s n e sont p a s d ' u n i n t é r ê t e s s e n t i e l p o u r l e s u j e t q u i n o u s 

o c c u p e e n c e m o m e n t . 
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L e procédé que nous venons d' indiquer paraît plus simple que le 

procédé au mercure que nous avions décrit auparavant. Mais il p r é 

sente une très grave difficulté : c 'est que la région de la cathode, où 

se forme la potasse, doit être séparée avec soin de la région ano-

dique, où le chlore se dégage : autrement, ces deux substances réa 

giraient l 'une avec l 'autre. D'autre part, il est nécessaire que le c o u 

rant électr ique passe sans obstacle . Les parois de séparation d'usage 

courant en matières poreuses (papier parchemin, vessies animales, 

argi le) ne résistent pas à l 'action simultanée du chlore et de la lessive 

de potasse. L ' en t rée de ce procédé dans la pratique dépend donc de 

la découverte d'une solution satisfaisante du « problème du dia

phragme » . 

I l existe encore une autre méthode chimique pour préparer l ' hy

drate de potassium : elle consiste à décomposer en solution diluée le 

carbonate de potassium par l 'hydrate de calcium. L e calcium étant 

un métal bivalent, son hydrate répond à la formule C a ( O H ) 2 ; la 

réact ion a lieu suivant la formule 

K j C 0 3 - + - C a ( O l I ) , = G a C 0 3 - + - 2 K O H . 

L e phénomène s 'explique de la manière suivante : l 'hydrate de 

calc ium est une substance peu soluble : i 1 d'eau en dissout seule

ment 2^. L e carbonate de calcium est un sel très peu soluble : sa so 

lubilité est au moins 1 0 0 fois plus petite que celle de l 'hydrate de 

ca lc ium. L e carbonate de potassium et l 'hydrate de potassium sont 

au contraire des sels solubles. S i l 'on met une solution de carbonate 

de potassium en présence d'hydrate de calc ium solide, il s'y dissout 

une faible quantité de ce t hydrate, suivant le degré de solubilité 

que nous venons d' indiquer. L a solution cont ient alors les ions C a - 1 , 

O H ' , K ' et C O " r Parmi les quatre sels auxquels ces ions peuvent don

ner naissance, c 'est le carbonate de calcium qui a le produit de so lu

bilité de beaucoup le plus pet i t ; comme le produit des valeurs n u m é 

riques des concentrat ions de Ca- - et de CO", dans la solution est une 

quanti té b ien supérieure à ce produit de solubili té, le carbonate de 

-potassium doit se déposer à l 'état solide. 

Lorsque , par suite de ce phénomène, la concentrat ion de l ' ion c a l 

cium a diminué, il faut que de nouvelles quantités d'hydrate de c a l 

cium passent en solut ion; leur ion calcium est à son tour précipi té 

par l ' ion CO"3; et le même phénomène se poursuit , si l 'hydrate de 

calcium est en quantité suffisante, j u squ ' à ce que la solubilité de l ' ion 

carbonique se soit abaissée à la faible valeur qui correspond à la so lu

bilité du carbonate de calcium. Il ne reste alors dans la solution, à 
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part ces quantités très faibles d'ion calcium et d'ion carbonique , que 

de l ' ion potassium et de l ' ion hydroxy le ; en d'autres termes , il s 'est 

formé de l 'hydrate de potassium. 

I l faut tenir compte de ce fait, que l ' accroissement de la c o n c e n 

tration de l ' ion hydroxyle au cours de la réact ion a pour résultat de 

diminuer de plus en plus la solubil i té de l 'hydrate de ca lc ium; en 

d'autres termes, il suffit d'une concentra t ion de plus en plus faible de 

l ' ion calc ium pour que la valeur du produit de solubili té de l 'hydrate 

de calcium soit at teinte. Corrélat ivement , la quantité d'ion GO^, qui 

reste finalement en solut ion, est plus grande que dans une solution 

de carbonate de calc ium pur. Cette c i rconstance prend d'autant plus 

d ' importance que l ' ion hydroxyle est plus concentré dans la solution. 

Aussi est-il nécessaire , pour que la décomposit ion soit poussée assez 

loin, de réaliser le phénomène en solution diluée (8 p . 1 0 0 au maximum) . 

Comme on le voit, ce procédé est une application de la loi géné 

rale d'après laquelle , quand il existe divers ions dans une solution, 

celui de leurs composés (de leurs sels) dont le produit de solubili té 

est dépassé se p réc ip i t e . 

Dans la prat ique, pour réaliser le phénomène , on opère à la t em

pérature d 'ébull i t ion. A froid, en effet, le carbonate de calcium se 

dépose sous une forme amorphe et beaucoup plus soluble, qui ne se 

transforme que len tement en une forme plus stable et moins soluble ; 

au contraire, à la température d'ébulli t ion la transformation est très 

rapide. O n met l 'hydrate de calcium en excès et l 'on chauffe j u squ ' au 

moment où un échant i l lon de liquide clai r , refroidi et traité par un 

excès d'acide, ne dégage plus de bulles d'anhydride carbonique . 

Comme la solution attaque à chaud le verre et la porcelaine, on em

ploie des récipients en fer , métal résis tant à la potasse. 

E n faisant évaporer la solution, on obt ient l 'hydrate de potasse so

lide K O H , qu 'on appelle d'ordinaire plus br ièvement potasse. O n 

constate ainsi une propriété part icul ière à cet te solution. E n général , 

quand on fait évaporer la solution bouil lante d'un autre sel, il arrive 

une certaine concentra t ion à laquelle ce sel se dépose à J 'élat solide. 

Dans le cas présent , au contraire , la solution reste toujours l iquide, 

tandis que son point d 'ébulli t ion s'élève, et le liquide finit par être 

constitué par de l 'hydrate de potassium en fusion. 

I l ne faut pas conclure de ce fait que l 'hydrate de potassium est so

luble dans l 'eau suivant n ' importe quelle proportion : c 'est là une r e 

lation qui n 'a jamais lieu entre une matière solide et une mat ière 

l iquide. I l est permis de t i rer la conclusion suivante : il riy a pas de 

solution aqueuse saturée d'hydrate de potassium dont la tension 
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1. Dans . la figure i o 4 , la courbe kk représente schématiquement les 

variations de la tension de vapeur des solutions saturées de potasse 

O. — II. 3 

de vapeur atteigne une atmosphère à la température de satu
ration. 

A toutes les températures comprises entre le point de congélation 

del 'eaU saturée de potasse et le point de fusion de la potasse anhydre, 

il existe des solutions aqueuses saturées de potasse, en d'autres termes, 

des liquides qui sont, composés de potasse et d'eau, et qui sont en 

équilibre avec de la potasse solide. Chacun de ces liquides possède, 

à sa température d 'équil ibre (ou température de saturat ion) , une ten

sion de vapeur déterminée. Cette tension de vapeur tend vers zéro, 

aux deux extrémités de la série d'états considérée. D 'une part, la ten

sion de vapeur de la solution saturée à basse température est naturel

lement très pe t i te ; d'autre part, la potasse fondue re t ient si énergi -

quement les premières portions d'eau qu'on lui mélange, que les 

tensions de vapeur des liquides ainsi constitués commencent par des 

valeurs très pet i tes , malgré les valeurs élevées de la température. 

Ent re les deux points ext rêmes, la tension de vapeur des solutions 

saturées doit varier de manière à passer par un maximum. Pour la 

plupart des sels ce maximum est supérieur à 1 a tmosphère; pour la 

potasse, il est inférieur à 1 atmosphère. , 

Pa r suite, en faisant bouil l ir une solution de potasse sous une pres

sion suffisamment basse, on observera le passage de la potasse à l 'état 

solide, comme on observe la précipitation de la plupart des autres 

matières dissoutes en procédant à l 'ébulli t ion sous la pression a tmo

sphérique ordinaire. 
F i g . io ' | . 
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en fonction de la composi t ion de ces solutions saturées; on suppose 

toujours égale à l 'unité la somme de la quanti té de potasse et de la 

quantité d'eau contenues dans la solut ion. L a l igne aa représente la 

pression a tmosphér ique; la courbe ss représente les tensions de va

peur d'un autre sel quelconque qui se précipite par cbul l i t ion sous 

la pression atmosphérique. Ces courbes sont un iquement destinées 

à donner une image des phénomènes . El les ne cor respondent pas à 

des mesures effectives; il n 'a pas encore été fait de mesures de ce 

genre au sujet de la potasse . 

Propriétés chimiques de l'hydrate de potassium. — L'hydra te de 
potassium, autrement dit la potasse, est le type des bases énergiques . 

E n solution aqueuse elle est très fortement dissociée en ses ions, et, 

par suite, manifeste à un haut degré les propriétés de l ' ion hydroxyle . 

D é j à en solution très diluée elle colore le tournesol en bleu et la 

phtaléine du phénol en rouge. Les solutions un peu fortes donnent 

une sensation d'eau savonneuse, parce qu'el les dissolvent la peau des 

doigts et la t ransforment en une masse mucilagineuse ; elles exercent 

une action dissolvante du même genre sur les graisses, la corne , les 

poils et les matières animales analogues. L a potasse neutral ise les 

acides de toute espèce en les transformant en sels de potassium. L a 

plupart des sels neutres qui cont iennent des métaux autres que le 

potassium sont décomposés par la potasse : il se forme en général 

les sels correspondants du potassium, et les métaux passent à l 'état 

d 'hydrates. 

I l convient d ' insister un peu sur cel te dernière réact ion, qui a de 

nombreuses applications analytiques et industriel les. Quand on ajoute 

de la solution de potasse à la solution d'un sel dont le mêla i forme un 

hydrate peu soluble, cet hydrate se précipi te : cela t ient à ce que, en 

versant de la potasse, on introduit dans la solution une telle quantité 

d ' ion hydroxyle que le produit de solubili té de l 'hydrate considéré 

se trouve dépassé de beaucoup . Comme les hydrates de presque tous 

les métaux non alcalins sont moins solubles que l 'hydrate de potas

sium, les sels de tous ces métaux se décomposent de cet te manière 

sous l 'action de la solution de potasse. 

Ainsi , avec la potasse, les solutions de sels de zinc donnent un 

précipité b lanc d'hydrate de z inc ; les solutions de sels de n icke l 

donnent un précipi té vert , les solutions de sels de cuivre un p réc i 

pité b leu . .Les sels d 'ammonium, mélangés de potasse, donnent après 

échauffement un dégagement de gaz ammoniac , reconnaissable à son 

odeur et aux fumées qu' i l forme avec l 'acide chlorhydrique ( p . 4 o - , 
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t. I ) ; l 'ammonium en réagissant avec l ' ion hydroxyle donne de Teau 

et de l ' ammoniaque . 

Toutes ces réactions proviennent de l ' ion hydroxyle et non de l ' ion 

potassium; car , si l 'on remplace l ' ion potassium par de l ' ion sodium 

ou un autre ion alcalin, en employant les hydrates respectifs de ces 

divers ions , il se produit exac tement les mêmes phénomènes . L a des 

cription que nous venons de donner ne s 'applique donc pas spéciale

ment à la potasse, mais en général aux hydrates for tement dissociés. 

Nous avons étudié précédemment les propriétés spéciales à l ' i o n 

potassium. 

Chlorure de potassium. — L e plus répandu des sels de potassium 

est le chlorure de potassium K O ; c 'est aussi le plus important au 

point de vue industr iel . I l exis te dans la nature à l 'état de cr is taux 

du système cub ique ; dans cet état il porte le nom de sylvine. I l existe 

en quantités b ien plus considérables à l 'état de combinaison avec le 

chlorure de magnésium. Ce minéral s'appelle carnallite. Nous le 

décrirons plus tard à propos du magnésium, et nous indiquerons 

en même temps le procédé de préparation du chlorure de potassium. 

L e chlorure de potassium est un sel incolore , très soluble dans 

l 'eau. I l fond à une température assez élevée ( ^ 3 0 ° ) en donnant un 

liquide inco lore . Ce l iquide fournit, en se solidifiant, les mêmes 

cris taux cubiques qu'on peut ob ten i r en partant de la solution 

aqueuse. L a solubilité du chlorure de potassium dans l'eau croî t 

d'une manière à peu près proportionnelle à la température. 1 0 0 par-

lies d'eau dissolvent, à o", 28 parties de chlorure ; à 1 0 0 ° elles en 

dissolvent 5-j parties ( p . t. I ) . 

Les solutions de ce sel présentent les réactions de ses ions . 

L e chlorure de potassium est le moins cher des sels de potassium; 

aussi l 'emploie-t-on à préparer beaucoup d'autres composés du potas

s ium; il sert également comme engrais. L e potassium est une part ie 

constitutive essentielle des végétaux; mais i l en faut des quantités 

plus ou moins grandes selon l 'espèce de plantes considérée. L e besoin 

de potassium est par t icul ièrement grand chez la bet terave. L a terre 

arable ordinaire cont ient des quantités considérables de potassium, 

en général à l 'état de silicates complexes ; mais, par suite de la faible 

solubilité des sil icates, le potassium qu'ils cont iennent est difficile

ment ut i l i sable ; aussi, lorsque le sol a été occupé pendant un certain 

temps par des piaules qui demandent du potassium, devient-il n é c e s 

saire de remplacer le potassium consommé par des sels de potassium 

solubles. C'est à quoi servent les engrais qui cont iennent de ce méta l . 
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. Ces engrais proviennent d'un vaste gisement qui s 'étend à travers 

l 'Allemagne du Nord et l 'Al lemagne cent ra le ; c 'est à Stassfurt qu 'on 

l'a exploité avec le plus de résultats . Ce gisement consiste en une 

couche très considérable de sel marin (chlorure de sod ium) , r ecou 

verte de vastes dépôts de différentes substances. E tan t donnée la 

nature de ces dépôts, il est très vraisemblable que ce sont les résidus 

de l 'évaporation d'un ancien bassin mari t ime. 

Bromure de potassium. — Ce composé, dont la formule est K Tir, 

est un sel blanc qui cristall ise dans le système cub ique ; il est très 

soluble dans l 'eau. On l 'emploie, d'une manière générale , à tous les 

usages auxquels peut servir l ' ion b rome. O n en consomme de grandes 

quantités en photographie, pour la préparation du bromure d'argent. 

11 rend aussi des services en médecine . 

Généralement , on prépare le bromure de potassium au moyen du 

brome, en dissolvant cet é lément dans la lessive de potasse. O n obtient 

ainsi un mélange de bromure et de bromate de potassium ( p . 2 7 1 , 

t. I ) . S i l 'on se propose d 'employer le bromate, il est facile d'isoler 

par cristallisation les deux sels qui composent ce mélange, car le bro

mate est b ien moins soluble que le b romure . Lorsqu 'on ne veut pas 

obtenir de b romate , on chauffe le mélange des sels avec du charbon, 

et le bromate se transforme en bromure ; 

t î K B r 0 3 - j - 3 G - 2 K B r - i - 3 G O A . 

L'iodure dé potassium K l esl employé dans tous les cas où l 'on .1 

besoin de l ' ion iode, de la même manière que le sel K Br sert à fournir 

l 'ion brome. L ' iodure de potassium sert en particulier à la p répa

ration des autres iodures. C'est un sel b lanc , qui cristallise en cr is taux 

anhydres du système c u b i q u e ; il est encore plus soluble dans l 'eau 

que le bromure de potassium. I l arrive souvent que ce sel prenne une 

coloration j aune par suite de la mise en l iberté d'une certaine quan

tité d'iode très petite sous l 'action de l 'acide carbonique et de l ' oxy

gène de l 'air . 

On prépare l ' iodure de potassium en partant de l ' iode l ibre ; on 

obtient d'abord de l ' iodure de fer par l 'act ion de l 'eau et du fer sur cet 

élément, puis on précipite la solution ainsi obtenue par la potasse : 

il se dépose de l 'hydrate de fer, et il reste en solution de l ' iodure de 

potassium qu 'on isole par évaporal ion. 

L e fluorure de potassium K F 1 s'obtient, en évaporant une solu

tion de potasse qu'on a neutralisée par l 'acide fluorhydrique. C ' e s t un 
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sel b lanc , très soluble dans l 'eau. Sa solution aqueuse attaque le 

verre; aussi convient- i l de le préparer dans des récipients de plat ine. 

L e fluorure de potassium se distingue à plusieurs égards des autres 

composés halogènes de potassium. I l cristallise à la température ordi

naire avec de l 'eau de cristall isation; ses cristaux répondent à la for

mule K F ] - 1 - a H 2 O ; au contraire, ceux des sels précédents sont 

anhydres. De plus, il peut s 'unir avec un excès d'acide fluorhydrique 

en formant un sel acide. 

S i l 'on ajoute à une solution de fluorure de potassium autant d'acide 

fluorhydrique qu' i l a fallu en employer pour neutraliser la potasse, 

et si l 'on évapore, il cristallise un sel qui a pour formule H K F L ; 

les cr is taux, quand on les chauffe fortement, se décomposent en fluo

rure de potassium neutre e t en acide fluorhydrique anhydre : 

I I K F l 2 r = K F I - t - H F l ; 

l 'acide fluorhydrique se comporte ici comme s ' i l était un acide diba-

sique de formule H 2 F 1 2 . 

Comme, suivant la théorie ordinairement admise sur les valences 

des éléments, on ne peut lui at tr ibuer cette composit ion, on a qua

lifié la combinaison en question de combinaison moléculaire ; on la 

considérait comme différente des composés chimiques au sens strict 

de ce terme. Mais on ne peut établir aucune différence expérimentale 

entre ces deux espèces de composés, et l 'on constate que l 'acide fluor

hydrique peut agir également comme un acide monobasique et 

comme un acide dibasique. Les faits ne sont pas encore connus d'une 

façon préc i se ; il est vraisemblable que les solutions concentrées 

d'acide fluorhydrique cont iennent simultanément les composés H F 1 

e t r L F L avec leurs ions respectifs. Alors une solution de fluorure 

acide de potassium contiendrait les ions K - et H F 1 2 , et en même temps 

les ions H- et 2 F I ' , produits de la dissociation de l 'ion HF1!, . 

L e chlorate de potassium K C 1 0 3 est un sel qui cristallise en 

lamelles anhydres monocl in iques . Sa solubilité dans l 'eau est faible 

à basse température; à haute température, elle est au contra i re très 

considérable. Sa courbe de solubilité, obtenue en portant les tempé

ratures en abscisses et les solubilités en ordonnées (fig. 7 2 , p. a 5 4 , 

t. I ) , est une courbe à convexité tournée vers l 'axe des abscisses ; cela 

signifie que les accroissements de la solubilité ne sont pas propor

tionnels à la température, ils sont plus rapides à mesure que la t em

pérature s 'é lève. 

L a préparation du chlorate de potassium est tout à fait analogue à 
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cel le du chlorate de sodium ( p . 2 3 o , 1.1) : on l 'obt ient en faisant passer 

du chlore dans une solution de potasse. U n sixième seulement de la 

potasse passe dans ces condit ions à l 'état de chlorate de potassium. 

Aussi remplace- t -on la potasse par l 'hydrate de ca lc ium qui est bien 

mei l leur marché et qui donne, par une réact ion absolument analogue, 

à la fois du chlorure et du chlorate de calcium ; on ajoute à la solu

tion ainsi ob tenue une cer ta ine quanti té de chlorure de potassium 

calculée d'après la quanti té des sels de calcium ; dans le liquide 

refroidi, le produit des concentra t ions de l ' ion C 1 C K , et de l ' ion po

tassium dépasse de beaucoup la valeur du produit de solubilité du 

chlorate de potassium, et par suite ce sel se préc ip i te . 

Au lieu de préparer, comme autrefois, par des réact ions chimiques 

le chlore nécessaire à cet te réact ion, on l 'obt ient aujourd 'hui par des 

procédés clectroly tiques. Comme nous l 'avons expl iqué page i /J , t. TI, 

en é lec t ro l j san t une solution de chlorure de potassium on obt ient à 

la cathode de l 'hydrogène et de la potasse, et à l 'anode du ch lore . 

Quand on se propose d 'obtenir de la potasse, il est nécessaire de 

tenir séparés les deux produits de l ' é lec t ro lyse ; au contra i re , quand 

on veut préparer du chlorate de potassium, il faut les faire réagir 

ent re eux, et il est très avantageux que le mélange des deux subs

tances ait l ieu d'une manière aussi rapide et aussi complète que pos 

s ible . Dans les régions comme la Suisse et la Norvège, où l 'on peut 

engendrer économiquement de l 'énergie é lec t r ique , en t i rant parti 

des forces hydraul iques, c 'est par ce procédé que l 'on prépare la 

totalité des chlorates nécessaires à la consommat ion . 

O n peut arriver, par la réact ion en question, à t ransformer finale

ment tout le chlorure de potassium en chlorate , et à n 'avoir , comme 

produit accessoi re , que de l 'hydrogène; le phénomène chimique peut 

donc être représenté par l 'équat ion résumée 

K C 1 - i - 3 I I 2 0 = K G 1 0 3 - H 3 H j . 

• L a réact ion n 'a pas lieu spontanément , car les substances qui 

figurent dans le second membre de l 'équat ion con t i ennen t beaucoup 

plus d'énergie ( q u e l 'on considère l 'énergie totale ou l 'énergie l i b re ) 

que les substances qui figurent dans le premier membre et à part ir 

desquelles elles se forment . Pour rendre possible une semblable réac

t ion, il faut fourni r de l 'énergie l ibre ; on en fournit , en effet, sous 

forme de couran t é lec t r ique . 

L 'ac t ion du courant électr ique consis te à t ransformer les ions qui 

se trouvent aux électrodes en matières é lec t r iquement neutres , ou 

inversement à transformer en ions des matières neut res . Comme cet te 
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transformation s 'accompagne toujours de variations d'énergie, i l peut 

se présenter deux cas dist incts . Ou bien à l 'ensemble des transfor

mations est lié le dégagement d'une certaine quantité d'énergie 

l ib re ; alors le phénomène chimique peut servir à la production de 

l 'énergie é lectr ique sous forme de courant . C'est ce qui arrive dans 

les éléments de piles, où de l 'énergie chimique est transformée en 

énergie é lec t r ique ; nous reviendrons plus tard sur ce sujet. O u bien 

les matières qui résultent de la réact ion cont iennent plus d 'énergie 

l ibre que les matières pr imit ives; alors il faut au contraire dépenser 

de l 'énergie électr ique pour rendre la réact ion possible, et l 'on trans

forme de l 'énergie électr ique en énergie ch imique . T e l est le cas de 

la préparation du chlorate de potassium, phénomène que nous venons 

de décr i re . 

Les applications, du chlorate de potassium reposent pr incipalement 

sur sa grande r ichesse en oxygène et sur la facilité avec laquelle il 

cède cet élément. Nous avons déjà indiqué qu'il sert dans les labora

toires à la préparation de l 'oxygène l ibre . On l 'emploie également 

dans la fabrication des pièces de feux d'artifice et dans celle des m é 

langes explosifs. On obt ient les produits explosifs en mélangeant au 

chlorate de potassium des matières combustibles ; la combust ion ou 

l 'explosion est plus ou moins rapide selon la nature des matières 

combust ibles employées . 

• Ainsi l 'on obt ient des produits qui brûlent très vite et qu 'on peut 

enflammer par des chocs ou le frottement, en mélangeant au chlo

rate de potassium du soufre ou des composés métall iques du soufre. 

Un mélange à parties égales de chlorate de, potassium et de sulfure 

d 'antimoine brûle instantanément avec une détonation vive quand on 

le martel le après l 'avoir placé sur un support résistant. L 'explos ion 

se produit encore plus aisément par frot tement; aussi la préparation 

et le maniement de ce produit demandent-ils des précautions. C'est 

l ' ingrédient le plus important que cont iennent les têtes des allumettes 

dites suédoises. 

On emploie encore de grandes quantités de chlorate de potassium 

en te inturer ie . Certaines matières colorantes ne se forment sur les 

libres à teindre que par l 'oxydation d'autres matières qui sont solubles. 

Quand l 'oxygène de l 'air ne suffit pas à d é t e r m i n e r cette oxydation, 

on emploie des chlorates . Ces chlorates, eux-mêmes, à vrai dire, 

cèdent leur oxygène avec une vitesse assez faible à la température 

ordinaire; mais en accélérant la réact ion par l 'addition de matières 

catalyliques (sels de cuivre ou de vanadium), on obtient des vitesses 

suffisantes pour la prat ique. 
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Quand on verse de l 'acide chlorhydrique sur du chlorate de p o 

tassium, ce sel dégage de grandes quanti tés de chlore 

K C I O 3 + 6 H C 1 = K C 1 -+- 3 H 3 0 - i - 3 C I 2 . 

Pour cet te raison, on emploie souvent en chimie analytique ce 

mélange de chlorate et d'acide chlorhydrique à la place de l'eau 

régale, en particulier pour oxyder des sulfures métal l iques. On p ro 

cède de la manière suivante : on verse d'abord l 'acide chlorhydrique 

sur la substance à oxyder, puis on ajoute à froid et par petites quan

tités le chlorate de potassium. 

L e même mélange sert à oxyder les matières organiques quand on 

recherche les poisons minéraux dans les produits al imentaires ou 

dans l 'organisme. Dans ce cas, l 'oxygène du chlorate de potassium 

agit d i rectement comme oxydant . 

Toutes ces réactions reposent sur la transformation de l 'ion C 1 0 ' 3 

en ion chlore avec dégagement d 'oxygène 

CAO'3 = C l ' - H 3 0 . 

Aussi peut-on les obtenir de même avec les chlorates des autres 

métaux. S i l 'on emploie à cet usage presque exclus ivement le c h l o 

rate de potassium, c 'est qu ' i l est le plus anc iennement connu et le 

plus facile à obtenir pur. Cependant , sa faible solubili té aux t empé

ratures moyennes consti tue dans beaucoup de cas un désavantage; 

on le remplace alors par le chlorate de sodium (voir plus l o i n ) , qui 

est beaucoup plus soluble. 

L e dégagement d 'oxygène que fournit le chlorate de potassium 

fondu s 'accélère beaucoup grâce à la présence de substances é t ran

gères, qui ne prennent pas part à la réact ion. L a plus active à ce t 

égard est l 'oxyde de fer ; si, à du chlorate de potassium finement 

pulvérisé, on ajoute le quart de son poids d'oxyde de fer, et qu 'on 

chauffe le mélange en un endroit , toute la masse devient incandes

cente et se décompose avec une grande vivacité, presque avec exp lo 

sion. L e bioxyde de manganèse a une action analogue quoique plus 

faible; aussi l 'emploie-t-on en général pour facil i ter la décomposi t ion 

du chlorate (p . 7 0 , t. I ) . 

L 'ac t ion de ces matières ajoutées au chlorate s 'explique en partie 

seulement par le fait que, étant finement pulvérisées, elles sont 

accompagnées de huiles d'air dont la présence facilite le dégagement 

gazeux, comme il arrive pour les solutions gazeuses sursaturées. E n 

effet, la décomposit ion du chlorate de potassium en chlorure e t o x y 

gène n'est pas un phénomène de dissociation aboutissant à un équ i -
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l ibre chimique mesurable : c 'est une réact ion de sens unique, assez, 

comparable à la combust ion du carbone dans l 'oxygène . L a réact ion 

ne peut être réalisée en sens inverse : en chauffant du chlorure de 

potassium dans de l 'oxygène, on n 'obtient pas de chlorate de potas

sium en quantités appréciables. 

Il faut donc considérer le chlorate de potassium comme un com

posé instable qui existe seulement parce qu'il subit une décomposi 

tion trop lente pour être rendue sensible par les moyens d ' investi

gation ordinaires. L a vitesse de décomposit ion n 'est pas encore sen

sible à la température de fusion, lorsque la matière est p u r e ; mais les 

substances dont nous venons de parler accélèrent cet te décompo

sition par une action catalyt ique. C'est ce qui résulte de l ' expér ience 

suivante : des poussières de finesse à peu près égale à cel le de ces 

substances, et contenant à peu près la même quanti té d'air, em

ployées à la même température, agissent très différemment sur le 

chlorate fondu; elles ne déterminent qu'une décomposit ion ins igni

fiante, au heu de provoquer une décomposit ion tumultueuse., 

L a réact ion tumultueuse est d'autant plus dangereuse qu 'on dé

compose d'un seul coup de plus grandes quantités de sel. D 'après les 

mesures thermochimiques , la décomposit ion du chlorate de potas

sium en chlorure et en oxygène dégage 34''·'. Pa r suite, le sel en 

cours de décomposi t ion s'échauffe: de ce fait, la décomposit ion s'ac

célère. S i la présence de grandes quantités de matières rend les pertes 

de chaleur relat ivement faibles, la température devient si élevée que 

la décomposit ion s 'achève en un temps tout à fait court . On a ainsi 

une véri table explosion. 

O n peut mettre en évidence l 'action catalytique des matières en 

question de la manière suivante : on fait fondre avec précaution du 

chlorate de potassium pur, et l 'on attend que le dégagement gazeux 

habituel cesse. S i , après avoir écarté du feu la matière fondue fluide, 

on y j e t t e un peu de bioxyde de manganèse, elle boui l lonne aussitôt 

avec violence, b ien que la présence de la poussière froide abaisse la 

température. 

L e perchlorate de potassium K C 1 0 4 s 'obtient en chauffant avec 

précaution le chlorate de potassium ( p „ 2 5 8 , t. I ) ; grâce à sa faible 

solubilité, on le sépare facilement du chlorure de potassium qui 

prend naissance en même temps. Quoiqu ' i l soit plus r iche en o x y 

gène que le chlorate de potassium, on ne l 'emploie guère comme 

oxydant, car il cède son oxygène beaucoup plus len tement . S a s o 

lubilité est faible, et l 'on peut encore la diminuer cons idérablement 

en ajoutant de l 'a lcool éthylique à la solut ion; on tire quelquefois 
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parti de cet te propriété en chimie analytique pour précipi ter l'ion 

potassium. Dans ce but, on mélange à la solution à étudier une quan

tité suffisante d'acide perchlorique et l 'on ajoute de l 'alcool anhydre 

de telle manière que la solution cont ienne au moins 7 0 p o u r ion d'al

cool . L e perchlorate de potassium est le plus facile à préparer de tous 

les sels de l 'acide perchlor ique ; aussi s'en ser t -on pour ob t en i r cet 

ac ide ; il suffit de distiller le perchlorate avec de l 'acide sulfurique 

( p . 2 0 9 , t. I ) . 

Brómate de potassium ( K B r 0 3 ) . — Nous avons déjà indiqué 

(p . 2 7 1 , t. I ) que ce sel prend naissance, en même temps que du 

l i romurc de potassium, quand on fait réagir de la potasse avec du 

b rome . L e brómate de potassium est le sel qui fournit le plus a isé

ment l ' ion B r O ' 3 ; cependant il a peu d 'applicat ions. 

L e brómate de potassium est moins soluble dans l 'eau que le chlo

rate, avec lequel il est i somorphe. Comme la plupart des sels de 

potassium, i l forme des cristaux anhydres. Sous l 'act ion de la chaleur 

il se décompose facilement en bromure de potassium et oxygène ; 

d'ordinaire une certaine quantité de brome est mise en l iber té . 

L'iodate de potassium K I O 3 est un sel peu soluble qu 'on peut 

préparer par différents procédés. Quand on dissout de l ' iode dans de 

la lessive de potasse, on obt ient d'abord à la fois de l 'hypoiodite et de 

l ' iodure de potassium; mais l 'hypoiodite se transforme très vite 

(beaucoup plus vite que l 'hypochlori te correspondant) en iodate et 

iodure de potassium; ces deux sels étant très inégalement solubles, il 

est facile de les séparer. I l se forme aussi de l ' iodate de potassium 

quand on fait agir sur de l ' iodure de potassium des oxydants , par 

exemple quand on introduit un excès de chlore dans la solution. 

O n obt ient le même sel encore plus faci lement en chauffant avec 

précaution un mélange finement pulvérisé de chlorate de potassium 

et d'iodure de potassium, j u s q u ' à ce qu ' i l atteigne la température à 

laquelle le chlorate commence à se décomposer . I l se produit alors 

la réact ion suivante : 

K C 1 0 3 - + - K I = K I 0 3 - + - K C l , 

et les deux sels contenus dans le mélange en fusion sont faciles à 

séparer par cristall isation. 

Enfin lorsqu 'on fait réagir en solution de l ' iode et du chlorate de 

potassium, en présence d'un peu d'acide azotique, il se forme de l ' io 

date de potassium et du chlore se dégage 

2 K . C 1 0 3 + I 2 = a K I O j - H C I 2 . 
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Toutes ces react ions montrent que l ' ion 10! , est beaucoup plus 

stable que l 'ion C I O 3 . 

L'iodate de potassium se solidifie en cris taux anhydres quand on le 

fait cristal l iser en solution neutre . S i l 'on a acidulé la solution, on 

obtient par cristall isation de l ' iodate acide de potassium, sel qui 

répond à la formule K I I L O c . Nous voyons encore une fois par cet 

exemple que des acides monobasiques sont capables de former des 

sels acides aussi b ien que les acides dibasiques. 

L ' iodate acide de potassium a diverses applications en analyse quan

titative, parce qu'il cristallise à l 'état anhydre et qu ' i l est facile de le 

peser. D ' u n e part, en dissolvant des quanti tés préalablement pesées 

de ce sel, on obt ient des solutions d'acidité dé te rminée ; il peut ainsi 

servir de point de départ pour les mesures relatives aux acides et aux 

bases. D 'aut re part, quand on le mélange à de l ' iodure de potassium 

en excès ' et à de l 'acide chlorhydr ique, il se décompose suivant 

l 'équation 
K H I , 0 6 - r - i o K I -+- 1 1 H Cl = 1 1 K G I -h G H, O - t - 6 I s , 

en fournissant une quanti té calculable d'iode l i b r e ; on peut donc 

s'en servir aussi dans les mesures d ' iodométrie ( p . 3 3 5 , t. I ) . Cepen

dant on n 'arrive pas absolument sans difficulté à ob ten i r un sel de 

composi t ion constante ; en effet, a p a r t le sel dont nous venons de 

parler, il existe un sel de formule K I I 2 I 3 0 9 , qui se précipi te quand 

les solut ions sont for tement acides. 

L e carbonate d B potassium K 2 G 0 3 était , avant la découverte de 

gisements de sels de potasse en Al lemagne , le plus facile à obtenir en 

grandes quant i tés , et par suite le plus important des sels de potassium. 

O n l 'appelle en Allemagne potla.se/ic parce qu 'on le préparait au 

moyen des cendres du bois et d'autres parties des végétaux. L e s 

plantes cont iennent des sels de potassium de divers acides organiques ; 

quand on les brûle , le carbone se transforme en anhydride ca rbo

nique, et le potassium reste dans les cendres à l 'état de carbonate . 

Pour l 'en re t i rer , on épuise les cendres avec de l 'eau ; les sels 

solubles, parmi lesquels le carbonate de potassium est le plus impor

tant, se dissolvent dans l 'eau, -et les parties insolubles forment un 

résidu. P o u r isoler le carbonate de potassium, il faut évaporer la solu

t ion. L a préparation est d'autant plus coûteuse que la quanti té d'eau 

à évaporer est plus considérable par rapport à la quantité de carbonate 

qu'el le con t i en t ; aussi, est- i l important d'avoir une solution aussi 

concent rée que possible. D 'aut re part, il est également impor tant de 

re t i rer de la cendre aussi complè tement que possible le carbonate 
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qu'elle cont ient , et dans ce but il est nécessaire de lessiver la cendre 

à plusieurs reprises avec de nouvelles quantités d'eau. 

Ces deux nécessités sont opposées en apparence; il est cependant 

possible de les satisfaire à la fois en appliquant le principe da 

contre-courant dont nous nous sommes déjà servis en plusieurs o c 

casions. 

Considérons une série de récipients A , B , C, remplis de cendre . 

Quand on lessive le réc ipient A avec une certaine quantité d'eau, 

d'une part la solution ainsi obtenue n 'est nul lement saturée de c a r 

bonate de potassium, et d'autre part il reste dans la cendre une 

grande quantité de ce sel . Cela étant, pour lessiver B on emploie 

non pas de l 'eau pure, mais la solution qui vient de A ; en même 

temps on lessive A avec une nouvelle quantité d'eau pure . L a so 

lution qu'on ret i re ainsi du récipient B est beaucoup plus concen 

trée, et le résidu de carbonate en A se trouve diminué. La solution 

qui provient de B est dirigée en C, où elle s ' enr ichi t encore de n o u 

velles quantités de se l ; la solution qui sort de A sert à lessiver les 

résidus qui subsistent en B ; en même temps, en versant une troisième 

fois de l 'eau pure en A, on peut épuiser à peu près complètement la 

quantité de sels qui y reste encore . 

S i l 'on poursuit systématiquement ces opérations, l 'eau de la solu

tion se modifie dans un certain sens tandis que la cendre qu' i l s'agit 

d'épuiser se modifie dans le sens contra i re ; il arrive ainsi que l 'eau 

fraîche agit sur de la cendre presque complètement lessivée, et que 

la solution presque saturée agit sur de la cendre fraîche; et l 'on a 

comme résultat, d'une part un résidu bien épuisé, et d'autre part une 

solution presque saturée. En disposant ainsi les opérations suivant le 

principe du contre-courant , on ne consomme pas plus d'eau qu' i l 

n 'en faut pour dissoudre le sel, et d'autre part la matière soluble du 

résidu est recueil l ie a u s s i complètement que l'on veut. 

Pour rendre l 'opération plus claire, nous l 'avons décrite comme si 

elle se passait dans plusieurs récipients , mais il est facile d'en faire 

une opération cont inue. S i par un mécanisme quelconque la cendre 

se déplace lentement dans un tube qu'elle parcourt de bas en haut, 

tandis que l 'eau suinte du haut vers le bas, le résultat obtenu est le 

même qu'avec plusieurs récipients . 

Nous venons de voir qu' i l existe du carbonate de potassium dans la 

cendre des végétaux (cel les de la houille et de la lignite ne cont iennent 

presque pas de matières solubles) ; il en existe aussi de grandes quan

tités dans les résidus qui proviennent de l 'exploitation des betteraves 

(salins de bet teraves) . O n trouve encore des quantités notables de 
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sels organiques de potassium dans les eaux de lavage des laines de 

mouion brutes . 

L e carbonate de potassium qui provient de ces différentes sources 

n'est guère pu r ; pour obtenir un sel qui soit pur, il est commode de 

préparer du b icarbonate de potassium (voir plus b a s ) , sel beaucoup 

moins soluble, et de le transformer en carbonate par la chaleur . 

On prépare encore le carbonate de potassium en grandes quantités 

à partir du chlorure de potassium. Dans ce but , on peut t i rer parti de 

la décomposition électrolyt ique grâce à laquelle on prépare la potasse 

( p . i 4 , t . H ) : en faisant arriver de l 'anhydride carbonique dansle liquide 

de la région cathodique, on obt ient au Heu d'hydrate de potassium 

du carbonate ou du bicarbonate . I l existe en outre un procédé de 

préparation absolument analogue à la préparation du carbonate de 

sodium au moyen du sel mar in ; nous décrirons ce procédé à propos 

du sodium. Enfin on prépare le carbonate de potassium par le ch lo 

rure en partant d'un sel double qui cont ient aussi du carbonate de 

magnésium; nous expl iquerons la réact ion à propos du magnésium. 

Le carbonate de potassium est un sel b lanc , très soluble dans l 'eau. 

A la température ordinaire, la tension de vapeur de sa solution 

saturée est notablement inférieure à la valeur moyenne de la tension 

de la vapeur d'eau dans l ' a i r : par suite le sel est dél iquescent et 

se transforme à l 'air en un l iquide épais qui, après avoir subsisté un 

certain temps, revient à l 'état solide. Cel te solidification finale tient 

à ce que ce sel absorbe de l 'acide carbonique et se transforme len

tement en bicarbonate de potassium, sel moins soluble (voir plus 

bas ) . E n évaporant avec précaut ion, à basse température, la solution 

aqueuse de carbonate , on obt ient des cristaux hydratés dont la com

position répond à la formule 2 K 2 C 0 3 - ( - 3 H 2 O . 

L a solution aqueuse de carbonate de potassium a une assez forte 

réaction basique et présente aussi les autres caractères de l ' ion hydro-

xyle . E n effet, l ' ion C 0 ' 3 , qui est le produit direct de la dissociation 

du carbonate, réagit avec l 'eau de la solution suivant l 'équation 

GO^ + H 2 O = H C 0 3 + O H ' . 

Nous avons expliqué en détail ( p . 4 ^ 7 : *· I ) cette sorte de r é a c 

tion à propos de l 'acide phosphorique. 

L e carbonate de potassium est un point de départ commode pour 

la préparation des autres sels de ce métal . D 'une part, la plupart 

des acides l ibres , en réagissant avec le carbonate de potassium, déter

minent un dégagement d'anhydride carbonique et forment les sels de 

potassium qui leur correspondent : cette réaction est très facile à o b -
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tenir et très complète parce que, comme nous l 'avons vu ( p . 4 ; ° i l ) î 

l 'acide ca rbon ique est un acide très faible. D 'au t re part, presque tous 

les sels que forme l 'acide carbonique avec, les métaux alcalins sont 

très peu so lub les : Par suite, si l 'on met en présence de carbonate de 

potassium des sels formés par ces métaux et des acides quelconques , 

le produit de solubili té du carbonate correspondant se trouve dé

passé; ce carbonate se précipi te , le sel de potassium correspondant 

à l 'acide reste dans la solution, et on p e u t l e préparer en évaporant la 

solution après l 'avoir débarrassée par filtration du précipi té de ca r 

bonate . 

B i ca rbona t e de potassium. — Dans les solutions aqueuses de ca r 

bonate de potassium, l ' ion C O j , comme nous l 'avons indiqué, se 

transforme part iel lement sous l 'act ion de l 'eau en ion H C O 3 , mais 

la quant i té ainsi transformée représente seulement quelques c e n 

t ièmes de la quanti té totale. Au cont ra i re , si l 'on fait arr iver dans la 

solut ion de l 'anhydride carbonique , l ' ion C O ¡ se transforme presque 

in tégra lement suivant l 'équation 

C O Ï - t - G O j + H j O = a l i C O ; , 

e t l 'on obt ient ainsi une solution de carbonate acide o u carbonate 

primaire de potassium K H C 0 3 . Si la solution primitive était un peu 

concen t r ée , le produit de solubilité de ce sel se trouve dépassé, et il 

se dépose à l 'état de cr is taux monocl in iques . 

L a solution de bicarbonate de potassium a une réact ion presque 

neutre , mais pas aussi net tement neutre que les sels d'acides forts. E n 

solution diluée, sa réact ion devient même net tement bas ique . C'est 

que le p remier ion que forme l 'acide carbonique qui est dibasique, 

tout en étant beaucoup plus fort que le second, est pourtant l ' i o n 

d'un ac ide très faible. Pa r suite, i l y a hydrolyse : l ' ion hydrogène 

de l'eau de la solution s 'unit à l ' ion 1 I C 0 3 et forme de l 'acide c a r b o 

nique non dissocié H 2 C O j , ou bien de l 'anhydride C 0 2 . Pour 

met t re en évidence la présence de ce composé, il suffit de chauffer 

l a solut ion; avant qu 'on ait atteint la température d 'ébull i t ion, il se 

dégage desbul les , qui sont consti tuées par de l 'anhydride carbonique. 

A mesure que cet anhydride s 'échappe, il s'en forme de nouvelles 

quant i tés ; mais comme la concentra t ion de l ' ion hydroxyle augmente 

de plus en plus, l 'équil ibre se déplace dans un sens défavorable à la 

product ion de C 0 2 , et le dégagement de ce gaz finit par être prati

quement nul . L a proportion des matières à laquelle correspond cet 

a r rê t varie avec le degré de di lut ion; il se dégage d'autant plus d'an

hydride que la dilution est plus grande. 
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Quoique le carbonate acide de potassium en solution aqueuse soit 

partiellement décompose, en évaporant avec précaution la solution 

on obt ient ce sel à l 'état pur . E n effet, au fur et à mesure que le 

sel pur s'est séparé de la solution saturée, il a r r i v e nécessairement 

que dans la solution le phénomène de décomposi t ion régresse, car 

le sel enlevé faisait partie de la quant i té de sel non décomposé 

nécessaire à l 'équi l ibre , et ce t équil ibre ne peut se rétablir que par la 

formation d'une nouvelle quanti té de sel . Ce phénomène se poursuit 

j u squ ' à ce que toute la solution se soit évaporée, à la condit ion qu 'on 

ne manque d 'aucune des parties consti tutives, et en part iculier qu'il 

ne manque pas d'anhydride carbonique . P o u r obtenir sûrement un 

produit pur, on veillera à ce que la solution cont ienne toujours un 

excès d'anhydride carbonique , en introduisant de temps en temps 

de nouvelles quantités de ce gaz dans la solution. 

Ce que nous venons de dire à propos du bicarbonate de potassium 

s'applique à un grand nombre de cas analogues. 

Quand on chauffe du bicarbonate sec , il se produit également une 

décomposition, et dans ce cas, la décomposit ion est plus complè te , 

car on ne trouve finalement, comme résidu, que du carbonate no r 

mal de potassium. Ce phénomène est représenté par l 'équation 

2 K H G 0 3 = K 2 C 0 3 + H , 0 + C O , . 

I l est absolument analogue à l 'évaporation d'un l iquide volai i l . A 

chaque température il s 'établit une pression absolument déterminée, 

et les quantités des deux matières solides en présence, savoir le c a r 

bonate neutre et le carbonate acide de potassium, n 'ont aucune 

influence sur la valeur de cette pression. Lorsque , la température 

ayant une valeur déterminée, on a établi la pression pour laquelle 

l 'équi l ibre subsiste, si l 'on cherche à diminuer cette pression en 

augmentant le volume, de nouvelles quanti tés de carbonate acide se 

décomposent jusqu 'à ce que la pression ait repris sa valeur primit ive. 

Inversement , en diminuant le volume, on n 'augmente la pression 

que d'une façon momentanée , car il se produit une absorption d'anhy

dride carbonique et de vapeur d'eau jusqu 'à ce que l ' ancienne p re s 

sion soit ré tabl ie . 

Ces faits peuvent se déduire comme conséquences de la loi des 

phases. L e sy rstème comprend ici trois parties consti tut ives, et il y a 

trois phases en présence , savoir : les deux sels solides et le mélange 

gazeux. Par suite il existe encore deux l iber tés , et à chaque t empé

rature nous pouvons réaliser des pressions diverses, à la condi t ion de 

faire varier d 'une façon corrélat ive la composit ion du mélange 
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gazeux. Mais en produisant ce mélange aux dépens du b icarbonate , 

nous rendons sa composit ion constante, puisqu'i l est formé d 'anhy

dride carbonique et de vapeur d'eau à nombre égal de molécu les -

grammes, et par suite aussi à volumes égaux. Nous avons donc dis-, 

posé, de ce fait, d'une des l iber tés , et il ne nous en reste plus qu 'une , 

de telle sorte qu'à chaque température correspond une pression 

déterminée. 

Au contraire , " s i l 'on fait v a r i e r la composi t ion de la vapeur, on 

peut faire varier la pression du mélange à température donnée. L a 

loi de ces variations s 'obtient en appliquant la théorie de l 'équil ibre 

chimique . Dans l 'équation 

11I K C 0 3 = K , C 0 3 - + - H , O + G O , , 

nous avons quatre matières ; désignons, en suivant l 'ordre des termes, 

respect ivement par a, b, c et d les concentra t ions de ces mat ières ; 

ces quantités vérifient la relation 

a 2 — K . bed, 

dans laquelle K représente la constante d'équilibre (p . 3 g i , t . I ) . O r les 

quantités a et b sont constantes , puisqu'elles correspondent à des 

matières solides ; en réunissant toutes les constantes, on obtient 

l 'équation 
cd = G , 

dans laquelle C est une nouvelle constante, qui dépend encore de 

la température, mais ne dépend plus des concentrat ions ni des quan

tités des matières qui prennent part au phénomène. IL en résulte que 

si, à une température donnée, on augmente dans le mélange gazeux 

la concentrat ion de la vapeur d'eau, il faut que la concentra t ion de 

l 'anhydride carbonique diminue ju squ ' à ce que le produit des deux 

concentrat ions ait repris sa valeur antérieure, et l ' inverse est égale

ment vrai. Pa r suite, le b icarbonate se décomposera en moins grandes 

quantités dans une atmosphère de vapeur d eau ou d'anhydride car 

bonique que dans le vide ou dans un gaz étranger. L a même règle 

s'applique d'une façon générale à tous les phénomènes analogues de 

décomposit ion. 

L e sulfate de potassium K 2 S 0 4 cristallise sans eau de cristal l isa

t ion en pyramides rhombiques qui, grâce à leurs troncatures, pa

raissent appartenir au système hexagonal . Ces faits d'imitation qu 'on 

peut rapprocher du mimétisme des animaux inférieurs, ne sont pas 

rares chez les c r i s taux ; on n 'en a pas encore trouvé l ' interprétat ion. 
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Persulfate de potassium, K 8 S 2 0 8 . — Nous avons indiqué plus haut 

( p . 3 5 o , t. I) que ce sel prend naissance dans l 'électrolyse du sulfate 

o. — 1 1 . • 3 

Ce sel est peu soluble dans l'eau ; quand la température s'élève, sa 

solubilité croît d'une façon presque l inéaire . 

L e sulfate de potassium est une partie consti tut ive des sels doubles 

que cont iennent les gisements dont nous avons parlé. Par cr is ta l l i 

sation on l 'obt ient à l 'état pur. Il sert à la préparation de l 'alun 

(voir a luminium) et à celle du carbonate de potass ium; on l 'emploie 

aussi comme engrais . 

Chauffé avec de l 'acide sulfurique, il se transforme en sulfate acide 

ou bisulfate de potassium, suivant l 'équation 

K 2 S O t -+- H 2 S C \ = a K H S C v 

Le sulfate acide est très soluble dans l 'eau; il fond à 2 0 0 ° ; si l 'on 

continue à le chauffer, il perd les éléments de l 'eau et se transforme 

en pyrosulfate K 2 S 2 0 7 (p . 3 4 7 , 1 . 1 ) , sel qui se décompose à la t em

pérature du rouge en donnantdu sulfate neutre et de l 'anhydride sulfu

r ique . Cette décomposit ion permet de préparer l 'anhydride sulfurique 

en partant de l ' ac ide ; mais, depuis qu 'on sait préparer d i rectement 

l 'anhydride, ce procédé n'a plus aucune importance industrielle. 

L e sulfate acide de potassium est employé en analyse chimique 

parce qu'à sa température de fusion il exerce une action énergique 

sur un grand nombre de matières, notamment des oxydes basiques et 

des sil icates, qu'il dissout et qu' i l décompose. Son action est notable

ment plus énergique que celle de l 'acide sulfurique; cela t ient à ce 

que, avec le sulfate, on peut élever davantage la température; avec 

l 'acide sulfurique la limite supérieure est 3 4 o ° , point d 'ébulli t ion de 

ce t acide. 

L a solution aqueuse de bisulfate de potassium a une réact ion forte

ment acide, car l 'anion H S O ^ du bisulfate se dissocie part iel lement 

en I L et S O ¡ ; par suite, le liquide cont ient de l ' ion hydrogène qui se 

manifeste par ses réact ions . Pour la même raison, la solution cont ien t 

les ions du sulfate neutre a K 1 et SO" t , et, comme ce sulfate est peu 

soluble, dans certaines condit ions il peut se précipiter . Cela arrive 

par exemple quand on prépare une solution de sulfate acide presque 

saturée à sa température d'ébulli t ion, et qu'ensuite on fait refroi

dir le l iquide. L a même réact ion se produit quand on expose le b isul 

fate à l 'air humide s u t un supportporeux, par exemple sur une br ique. 

Une solution r iche en acide sulfurique pénètre dans la br ique , et à la 

surface de cette brique i l reste un dépôt de sulfate neutre de p o 

tassium. 
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acide de potassium. C'est un sel assez peu soluble dans l 'eau ! il exerce les 

mêmes act ions oxydantes que l 'acide persulfurique ; aussi est- i l d'un 

cer ta in usage en photographie et dans quelques branches de l ' in

dustr ie . O n peut le conserver à l 'état pur, mais i l semble que ce r 

taines substances en accé lè ren t la décomposi t ion par une act ion c a 

talytique : ca r les échant i l lons impurs de persulfate de potassium 

deviennent rapidement humides et dél iquescents au contac t de l 'a ir ; 

ils perdent alors de l 'oxygène et donnent du sulfate acide : 

2 K 2 S 2 0 8 - r - a l l 2 0 = 4 K H S 0 4 + 0 2 . 

Suinte de potassium. — L 'ac ide sulfureux peut former avec l ' ion 

potassium différents sels; le seul qui soit important est le pyrosul

fite K 2 S 2 0 5 . O n l 'obt ient en saturant d 'anhydride sulfureux une so 

lut ion chaude et concent rée de carbonate de potassium; par refroidis

sement le pyrosulfite se précipi te en grands cr is taux transparents et 

anhydres . I l est employé en photographie et présente cet avantage 

qu'à l 'état solide il ne s 'oxyde que très len tement au contac t de l 'air : 

les autres sulfites sont beaucoup moins stables à ce point de vue. II 

se dissout dans l 'eau en donnant du sulfite acide, c 'es t -à-dire que la 

solution qui se forme cont ien t les ions HSO ' , et R 1 . 

Sulfure de potassium. — Lorsque l 'on sature d 'hydrogène sulfuré 

une solut ion de potasse, cet te solution en absorbe la quant i té néces 

saire pour qu ' i l se forme du sulfhydrate de potassium, sel acide de 

l 'acide sulfhydrique. O n obt ient par evaporation le sulfhydrate c r i s 

tallisé avec ^ H 2 0 d'eau de cris tal l isat ion; c 'est un sel très dél iques

cen t . E n ajoutant alors autant de potasse qu 'on en avait mis d'abord, 

puis en évaporant, on obt ient le sulfure de potassium K 2 S , sel éga

l emen t très soluble, cristall isé avec 5 T T 2 0 . P o u r préparer le sulfure 

de potassium anhydre, on réduit Le sulfate de potassium par du car 

b o n e pur : 
K , S 0 4 - T - 4 G = K 2 S - H 4 C O . 

Mais il est très difficile d 'obtenir un produit pur , car le sulfate de 

potassium en fusion attaque tous les récipients et. con t i en t comme 

impuretés leurs parties const i tut ives . 

L a solution aqueuse du sulfure de potassium a une réac t ion forte

ment bas ique ; les ions K - et. S" ne sont pas ceux qu'elle renferme 

surtout : sous l 'action de l 'eau de dissolution il se forme les ions H S ' 

et OH ' , de tel le sorte que la solution est très r iche en ion hydroxyle . 

Comme toujours en pareil cas , il s 'établit en réali té un équi l ibre chi

mique auquel prennent part tous les ions possibles dans le système, 
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même l ' ion S" ; mais Jes anions autres que H S ' et O H ' sont en quan

tité très faible. 

E n présence de l 'air Jes solutions de sulfure de potassium s'oxydent 

rapidement et donnent des sels de potassium des acides oxygénés du 

soufre. E n part iculier , l ' ion H S ' , par fixation d 'oxygène, donne l ' ion 

de l 'acide thiosulfurique ( p . 3 o 2 , t. I ) : 

2HS' + 9 . 0 , = S 2 O j -t- H 2 O . 

O n emploie le sulfure de potassium en chimie analytique pour ob

teni r les sulfures peu solubles qui sont décomposés par les acides. 

Par exemple 
K , S - ( - F c G l j = F e S + 2 K C I . 

Il est sans inconvénient que la solution cont ienne peu d'ions S", car 

quand ces ions ont été employés à former le précipité, il s'en reforme 

à nouveau aux dépens des ions H S ' et OH' . Cependant on emploie 

de préférence à cet usage le sulfure d 'ammonium, dont l 'action est 

équivalente , car il est beaucoup plus facile, dans les analyses, de se 

débarrasser du sulfure d 'ammonium ou des produits de sa transfor

mation que du sulfure de potassium. 

Lorsqu 'on chauffe avec du soufre une solution de sulfure de potas

sium, de grandes quantités de soufre sont dissoutes, et, suivant la 

quantité dissoute, il se forme des sels de potassium soit de l ' ion S ' , 

soi t de l ' ion S'^. Ils ont pour propriété caractérist ique de donner des 

solutions j aune rougeàtre. En versant ces liquides dans de l 'acide 

chlorhydr ique , on obt ient les acides H 2 S 4 et H 2 S 5 à l 'état de liquides 

hui leux, qui se décomposent aisément en soufre et hydrogène sul

furé et qu 'on ne connaî t pas à l 'é tat pur . Inversement , en ajoutant 

l 'acide à la solution de sulfures, on obt ient immédiatement du soufre 

e t de l 'hydrogène sulfuré. Le soufre obtenu est en très fine poussière, 

il forme ce qu 'on appelle du lait de soufre ( p . 3o4 , t. I ) . 

L a différence singulière entre ces deux réactions s 'explique de la 

manière suivante : L e s acides obtenus , de composition variant entre 

H 2 S 2 et H 2 S 5 , sont en contact prolongé dans le premier cas avec un 

liquide acide, dans l 'autre cas avec un l iquide qui cont ien t du sul

fure de potassium; or cet te substance exerce une action catalytique 

sur les polysulfures d'hydrogène et accélère leur décomposit ion en 

soufre et hydrogène sulfuré. 

L e nitrate de potassium K N O 3 , qu 'on appelle encore salpêtre, 
est avec le sel marin un des sels les plus anciennement connus. E n 

effet, les matières qui servent à sa formation (p . 3 7 9 , t. I ) , les produits 
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miimaux azotés (engra i s ) et les sels de potasse ( cendres ) , se t rouvent 

déjà accumulés auprès des habi ta t ions humaines aux époques de 

civilisation très peu avancée, et le sel qui en dérive s'offre de b o n n e 

heure à l 'observation des hommes . L ' i on ni t r ique prend na i s sance 

aux dépens de l 'ammoniaque grâce au concours de certaines b a c t é 

ries (bac tér ies n i t rogènes) , par l ' intermédiaire desquelles l ' a m m o 

niaque fixe l 'oxygène de l 'air. S ' i l n 'existe pas sur les l ieux de c o m 

posés du potassium, il se forme des nitrates autres que le nitrate de 

potassium, en par t icul ier du nitrate de calcium grâce aux composés 

calciques qui ne font défaut presque nulle part. 

O n relire le salpêtre de ces matér iaux de formation accidente l le 

ou artificielle en les épuisant avec de l 'eau, opération pour laquelle on 

applique encore une fois le pr incipe du contre-courant ( p . 2 8 , t . I I ) . 

O n le sépare par cristallisation des autres matières qui ont été d i s 

soutes en même temps : cette opération est rendue facile par le fait 

que la solubilité du salpêtre varie beaucoup avec la température , 

n ' a i l l e u r s les quantités de salpêtre qu 'on obtient par ce procédé sont 

comparat ivement insignifiantes. 

A l 'état pur, le ni trate de potassium est un sel incolore , qui c r i s 

tallise en cris taux rhombiques anhydres. Souven t les cr is taux 

ret iennent par une act ion mécanique les restes de la Lessive mère, 

c'est-à-dire de la solution aux dépens de laquelle ils se sont formés : 

un cristal en se développant forme des cavités qui ensuite se ferment ; 

le l iquide enfermé ne peut s 'échapper une fois que le tout s'est so l i 

difié. Ces inclusions l iquides cont iennent avec la lessive mère toutes 

les impuretés de cet te solut ion; il en résulte que le sel ainsi const i tué 

est un produit moins pur que la matière des cr is taux eux-mêmes . 

Aussi convient- i l d'éviter autant que possible la formation de ces 

inclusions l iquides. Dans ce bu t on prend pour règle de faire c r i s 

talliser le sel, pour le purifier, non pas en gros mais en petits c r i s taux . 

On y parvient en faisant refroidir rapidement le l iquide à cristall iser 

et en l 'agitant d'une façon cont inue : les cr is taux qui se forment sont 

ainsi séparés les uns des autres, et les fragments formés servent de 

germes pour la formation de nouveaux cristaux. 

Actuel lement on prépare le salpêtre surtout au moyen du n i t ra te 

de sodium, qu'on appelle encore salpêtre du Chili : on mélange les 

solutions de ce sel à des solutions de chlorure de potassium. L a so

lution résultant du mélange cont ient les ions K 1 , Na-, Cl ' et N O ' 3 ; le 

sel qui se déposera le premier est celui dont le produit de solubil i té 

sera dépassé d'abord. 

En comparant les courbes de solubilité des quatre sels, les so lu-
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KflO, 

100'C. 

se déposera. Par suite, 

la concentrat ion des i o n s 

Na et Cl' dans la solution 

d iminue; quand elle est 

devenue si petite que le 

produit des concen t ra 

t ions est voisin du pro

duit de solubil i té , on 

fait refroidir la solut ion. 

A basse température le 

nitrate de potassium est 

de beaucoup le moins 

soluble des quatre sels, 

•et l 'on obt ient de ses 

cristaux en grande quan

t i té . Une grande partie 

des ions K- et NO' 3 ayant ainsi disparu de la solution, on porte de 

nouveau le liquide à l 'ébulli t ion pour précipiter par évaporation ce 

<pii reste de chlorure de sodium, et l 'on arrive de cet te façon à rendre 

•complète la transformation des deux sels. 

Le même procédé de séparation est applicable quand il s'agit de 

purifier le salpêtre brut obtenu par l 'act ion des bactér ies , car c 'est 

aussi le chlorure de sodium qui consti tue d'ordinaire la principale 

impureté de ce produit. 

Comme le salpêtre cont ient une grande quantité d 'oxygène, qu' i l 

abandonne facilement, on l 'emploie à la préparation des mélanges 

propres à brûler sans le concours de l 'oxygène de l 'air . Ces mélanges 

servent pour les feux d'artifice ; ils servent également comme explosifs 

-et dans les armes à feu. Autrefois le salpêtre était presque la seule 

matière qu 'on pût employer à ces usages; actuellement on connaî t 

un très grand nombre d'autres substances propres à servir aux mêmes 

fins. Aussi l ' importance actuelle du nitrate de potassium a-t-elle beau

coup diminué, d'autant plus que d'autre part, en ce qui concerne la 

préparation de l 'acide azotique et de ses dérivés, le salpêtre a été sup

planté par le nitrate de sodium qui est meilleur marché . 

L e mélange explosif le plus important a été pendant longtemps la 

poudre, mélange de salpêtre, de soufre et de charbon. Quand on 

b i l i tés étant comptées en molécules-grammes (fig- i o 5 ) , on voit qu'à 

température assez haute c 'est le chlorure de sodium dont la solubi

lité moléculaire est, la plus fa ible ; si donc 0 1 1 fait boui l l i r la solution, 

le chlorure de sodium 
F i g . i o 5 . 

2SMole. 
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enflamme ce mélange il brûle ins tantanément par suite de la com

binaison du soufre et du ca rbone avec l 'oxygène du salpêtre ; il se 

forme ainsi de l 'oxyde de carbone et de l 'azote à l 'état gazeux, et l 'effet 

explos i f ou de projection résulte de l 'augmentat ion de volume ou de 

pression ainsi produite. L e phénomène qui se passe ici est une trans

formation d'énergie ch imique en énergie mécan ique , et l ' impor tance 

de la poudre et de toutes les substances analogues tient à ce que des 

quanti tés relat ivement faibles de ces matières peuvent fournir en un 

temps très cour t des quanti tés considérables d'énergie ch imique 

t ransformable. 

O n mélange les trois parties constitutives de la poudre suivant des 

proport ions telles que la réaction réponde, en gros, à l 'équation 

2 K N 0 î + S + 2 G = K J S 0 4 + N ! + Î C 0 . 

D'après les poids de combinaison des matières en question, les 

poids employés seraient dans le rapport suivant : 

2 0 2 : 3 2 : 2 4 o u 1 : o , i 5 g : o , 1 r g . 

La proportion qu 'on adopte en fait est var iable ; en moyenne elle a 

pour valeur 
1 : o , 16 : o , 1 6 

D'ai l leurs on n 'emploie pas du carbone pur, mais un produit qu 'oï l 

ob t i en t en carbonisant très faiblement du bois très léger , et qui con

t ient encore de grandes quanti tés d 'hydrogène et de la cendre . Par 

sui te , le phénomène ch imique s 'écarte plus ou moins de celui que 

représente l ' équa t ion ; en par t icul ier il se forme, outre le sulfate de 

potassium, des composés moins r iches en oxygène et même du su l 

fure de potassium. 

Les trois molécules-grammes de gaz qui prennent naissance d'après 

l 'équat ion simple que nous avons donnée occupent à o", sous la pres

sion a tmosphér ique , un volume de 3 X 2 2 4 0 0 , s ° i t fin 2 0 0 ™ ' ; les y.f>8g 

correspondants du mélange solide occupent à peine i o o ™ ! , soit envi

ron de ce volume. D'après ce calcul , la combust ion de la poudre 

dans un espace clos doit y produire une pression très cons idérab le ; 

la pression augmente encore grâce à la chaleur dégagée par la réact ion, 

qui élève la température très notablement au-dessus de celle du 

rouge . D'après la chaleur de formation des substances dont il s'agit, 

o n calcule que la chaleur dégagée par la réact ion est égale à 6 8 6 k ' ; si 

ce t te quanti té d 'énergie était to ta lement transformable en énergie 

c iné t ique , il suffirait de i B de poudre pour lancer un project i le de i k f t 
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avec une vitesse de i f i x i o 4 - , soit i k , , ,,É> par seconde. En fait, une 
s e c 

partie seulement d 'énergie se trouve utilisée, car les gaz qui sortent 

du canon de l 'arme à feu sont encore à une température assez élevée ; 

de plus on ne sait pas encore quelle partie de l 'énergie totale se 

trouve à l 'état l ibre , en d'autres termes peut se transformer en 

d'autres formes de l 'énergie ( p . 'J.iij, t. I ) . 

L e salpêtre fond à 3 3 9 " ; ̂  température plus haute, il perd de l ' oxy

gène et se transforme en nitri te de potassium (voir ce composé ) . 

La réaction présente un intérêt historique, car c 'est par ce procédé 

que Schee le , qui a découvert l 'oxygène, l'a obtenu d'abord à l 'état pur. 

Pour mettre en évidence ce dégagement d oxygène, on fait fondre, 

au-dessus d'un brûleur qui chauffe fortement, du salpêtre dans un 

récipient de verre à parois minces , et l 'on chauffe le l iquide jusqu'à 

ce que, le dégagement de gaz devienne vis ible . S i l 'on j e t t e alors dans 

la masse fondue de petits morceaux de soufre, ils brûlent avec un 

éclat extraordinaire, en donnant du sulfate de potassium; et des c o m 

posés de l 'azote, moins oxygénés que le nitrate, se dégagent sous 

forme de vapeurs b runes . 

L e nitrite de potassium K N O a a été pendant longtemps le sel le 

plus employé de l 'acide azoteux ; il servait à tous les usages auxquels 

se prête l 'acide azoteux lu i -même, en particulier à la préparation 

d'un grand nombre de matières colorantes organiques. Dans ces der

niers temps, il a été supplanté par l 'azotite de sodium, qui coûte 

moins cher . L e nitr i te de potassium est un sel j aunâ t re , très soluble 

dans l 'eau ; on l 'obt ient en chauffant du nitrate de potassium avec des 

matières réductr ices , en général du plomb ( p . 3g / ¡ , t. I ) . Comme il 

cristallise mal, on le met ordinairement dans le commerce sous forme 

de bâtons coulés . Sa solution présente une réaction basique, car l'a

cide azoteux est un acide faible et ses sels dissous dans l'eau sont un 

peu hydrolyses. 

Silicate de potassium. — L a potasse ou le carbonate de potassium, 

fondus avec de l 'anhydride s ibc ique , suivant des proportions que l 

conques , forment des masses vitreuses qui, si elles ne cont iennent 

pas trop de si l ice, se dissolvent en grande partie par ébulli t ion p ro 

longée dans l 'eau. Les solutions ainsi obtenues sont des liquides s i ru

peux. 11 est impossible d'y établir la présence d'aucun composé de for

mule fixe. E tant donnée la réaction basique de ces solutions, on peut 

admettre qu 'une partie du silicate de potassium qu'elles cont iennent 

est à l 'état de dissociation hydrolyt ique. E n dialysant le l iquide, on 
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f 1 ) I l r é s u l t e d e s r e c h e r c h e s f a i t e s a u s u j e t d e l'ion h y d r o x y l e , qu ' i l p r o d u i t d a n s 

l e s s o l u t i o n s u n e c o n d u c t i b i l i t é a u m o i n s d e u x f o i s p l u s g r a n d e q u e n ' i m p o r t e q u e l 

a u t r e a n i o n en q u a n t i t é é q u i v a l e n t e . C o m m e , d a n s le c a s p r é s e n t , il ne p e u t s e f o r m e r 

a u c u n e a u t r e e s p è c e d ' ion a y a n t u n e g r a n d e c o n d u c t i b i l i t é , on d o i t , p o u r l e s r a i s o n s 

i n d i q u é e s d a n s le t e x t e , c o n c l u r e d e l ' a c c r o i s s e m e n t de l a c o n d u c t i b i l i t é à l ' a u g m e n 

t a t i o n de la q u a n t i t é d ' ion h y d r o x y l e . 

constate qu'une partie de l 'acide sil icique s'y trouve à l 'état col lo ïdal ; 

l 'étude de la conductibi l i té électr ique d'une solution donnée montre 

que, si on la conserve un cer ta in temps, elle subit des modifications 

telles qu'il se forme de plus en plus d'ion bydroxyle (*) e t d'acide 

sil icique col loïdal ; en effet, la conductibi l i té é lectr ique augmente 

quand on conserve la solution en écartant avec soin toute action 

extér ieure . 

La solution concent rée de silicate de potassium se vend dans le 

commerce sous le nom de verre, soluble, parce qu'elle se dessèche à 

l 'air en formant une masse vitreuse. Elle fait subir aux étoffes qui en 

sont imprégnées ou enduites, une sorte de pétrification, et elle est, 

pour cette raison, assez souvent employée dans diverses industries. 

Fluosilicate de potassium. — L'acide hydrofluosilicique donne 

avec l ' ion potassium, comme nous l 'avons déjà indiqué, des préci

pités du sel très peu soluble K 2 S i F l 0 . I l faut réaliser la réact ion en 

solution acide, car les l iquides basiques décomposent l 'acide hydro

fluosilicique (p . 5 1 9 , t. I ) . 

L e précipité de ce sel a un aspect spécial : il est presque invisible 

dans le l iquide et, si l 'on en considère une certaine quantité placée 

dans un récipient transparent, on aperçoit une masse diaphane, fai

blement teintée et présentant des j e u x de lumière qui font penser à 

l 'opale. Ces phénomènes lumineux tiennent à ce que l ' indice de r é 

fraction de ce sel est très voisin de celui de l 'eau. Lorsqu 'on in t ro

duit dans un liquide des poussières d'un solide dont l ' indice de réfrac

tion est presque le même que celui du l iquide, il se produit des c o u 

leurs d'interférence par suite des extinctions mutuelles des différentes 

couleurs, et la lumière qui subsiste est diversement teintée suivant 

la nature des rayons soustraits. Les corpuscules solides étant de 

grandeurs diverses éteignent des radiations diverses, et de là pro

viennent les irisations. 

Le sel de potassium K B F 1 4 de l 'acide fluoborique (p . 5 a a , t. I ) 

est très analogue au fluosilicate. 

Cyanure de potassium. — En chauffant du potassium avec des 

matières qui cont iennent à la fois du carbone et de l 'azote, on obtient 
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le cyanure de potassium K C N , qui est le sel le plus important de l 'a

cide cyanhydrique ( p . 5 o 3 , t. I ) . Autrefois, on le préparait surtout en 

chauffant du carbonate de potassium avec du charbon mélangé d'azote 

obtenu par carbonisat ion de cornes, de cuirs ou d'autres matières 

animales. Gomme le carbonate de potassium en réagissant avec le 

charbon donne du potassium métall ique, ce procédé se ramène à 

celui que nous avons indiqué d'abord. O n obtenai t ainsi du cyanure 

de potassium très impur, et comme c e sel, ne cristallisant pas f a c i 

lement, est difficile à purifier, on chauffait la solution aqueuse avec 

des composés du fer, de manière à transformer le cyanure qu'elle 

contenait en un sel de formule plus complexe, le ferrocyanure de 

potassium (voir le Chapitre du f e r ) , qu'il est facile de purifier par 

cristallisation; puis, au moyen du ferrocyanure, on préparait le cya

nure de potassium pur. 

De nos jours, comme on a besoin de grandes quantités de cyanure 

de potassium pour l 'extraction de l 'or , on a cherché d'autres m é 

thodes de préparation. Les composés du cyanogène prennent nais

sance, en général, quand du carbone et de l'azote l ibre se trouvent 

en présence à de très hautes températures (p. 5 o 3 , t. I ) ; dans les hauts-

fourneaux pour le fer, par exemple, il se forme des quantités cons i 

dérables de cyanure de potassium. On peut préparer ce sel indus

tr iel lement en faisant arriver à haute température de l 'ammoniaque 

sur un mélange de carbonate de potassium et de charbon. E n outre, 

on peut préparer du cyanure de baryum aux dépens du carbonate 

de baryum, du charbon et de l'azote l ibre à la température du four 

électrique ; on transforme ensuite ce produit en cyanure de potas

sium par l 'action du carbonate ou du sulfate de potassium. 

L e cyanure de potassium est un sel b lanc , très soluble dans l'eau ; 

la solution a une réact ion alcaline et sent l 'acide prussique. Cela tient 

à ce que l 'acide prussique est un acide ext rêmement faible, et que 

ses sels en solution aqueuse sont part iel lement hydrolyses ; d'ailleurs, 

l 'action de l 'acide carbonique de l 'air tend déjà à décomposer le 

cyanure . 

L e cyanure de potassium est un poison violent; mais il a de 

nombreuses applications industrielles. 11 sert à dissoudre les sels 

d 'argent en photographie et à préparer les revêtements métall iques, 

spécialement ceux d'or et d'argent, en galvanoplastie; enfin, on en 

emploie de grandes quantités, no tamment dans l 'Afrique du Sud, 

pour extraire l 'or dispersé en fins fragments dans les gisements 

aurifères. Toutes ces applications sont fondées sur ce que le cyanure 

de potassium donne des composés déterminés en réagissant avec ces 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



4 2 C H A P I T R E X X . 

divers métaux lourds; aussi ne pourrons-nous les exposer en détail 

que lorsque nous étudierons ces métaux . 

E n chimie analytique et dans la préparation des produits c h i 

miques , le cyanure de potassium est employé comme réducteur éner

g ique ; à sa température de fusion, il permet de re t i rer un grand 

nombre de métaux de leurs oxydes ou de leurs sulfures; il se t rans

forme alors en cyanate ou en sulfocyanure de potassium. 

S u r le cyanate de potassium nous avons dit l 'essentiel dans un 

Chapitre précédent ( p . 5 o 6 , t. I ) . C'est un sel b l anc , très soluble dans 

l ' eau; quand on l 'acidulé il se dégage de l 'anhydride carbonique , et 

dans la solution il se forme un sel d 'ammonium. Cette réact ion, qui 

est fondée sur la transformation de l 'acide cyanhydrique, a été expl i 

quée au même endroit . 

Le sulfocyanure de potassium K S C N est le sel qu 'on emploie le 

plus quand il s'agit d 'uti l iser les propriétés de l ' ion S C N ' . C'est un 

sel incolore , qui se dissout aisément dans l 'eau avec abaissement très 

considérable de la température. O n le prépare faci lement en chauf

fant du cyanure de potassium avec du soufre. 

Oxala te de potassium. — L'ac ide oxal ique forme avec le potassium 

les deux sels que l 'on peut prévoir en raison de sa nature dibasique, 

et en outre encore un autre sel, qui peut être considéré comme une 

combinaison de l 'acide oxalique avec l 'oxalate acide de potassium. 

L e s oxalates de potassium sont les plus connus des sels de l 'acide 

oxal ique, car ils existent dans la sève de diverses p lantes ; on a su 

anc iennement les préparer au moyen de ces plantes, et c 'est eux qui 

ont conduit à la c o n n a i s s a n c e de l 'acide oxal ique. 

L 'oxala te neutre de potassium K 2 C 2 O 4 -f- H 2 0 est un sel b lanc , 

qui se dissout b ien dans l 'eau, et qu 'on emploie en photographie. 

L 'oxala te acide de potassium K H C 2 0 4 -+- -2 H 2 0 porte le nom de 

sel d'oseille, parce qu 'on l'a d'abord obtenu au moyen de la sève de 

cette plante par évaporation et cristal l isat ion. I l est moins soluble que 

le sel neu t re ; il sert à enlever les taches d 'encre et les taches c o n t e 

nant du fer, parce qu' i l transforme les sels de fer en composés s o -

lubles complexes . 

O n appelle r/uadroxalate de potassium le sel 

K H C , C v H , C , O v + Î H , 0 ; 

on l 'obt ient a isément en ajoutant à l 'un des deux sels précédents , en 

solution chaude et concen t rée , l ' excès d'acide oxal ique nécessaire 

(ou une quanti té un peu supér ieure) . I l cristall ise bientôt , car il est 
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assez peu soluble. On emploie ce sel e n analyse quantitative à la 

place de l 'acide oxal ique l ibre , ca r il est moins effloreseent, et, par 

suite, on réussit mieux à en peser avec certi tude des quanti tés déter

minées. 

S i , ayant pesé deux quantités égales d'oxalate acide de potassium, 

on transforme par la chaleur l 'une d'elles en carbonate de potassium, 

et qvie, ensuite, on la dissolve avec l 'autre échant i l lon, on obt ient 

(après a v o i r expulsé par éhullit ion l 'acide ca rbon ique ) , un l iquide 

dont la réact ion est exac tement neutre , ce qui prouve que l 'oxalate 

acide cont ient jus te la moitié de la quanti té de potassium nécessai re 

à la préparation de l 'oxalate neu t re . Ce phénomène simple a servi 

à "Wollaston dès 1 8 0 8 , pour démontrer la loi des proport ions mu l 

tiples ( p . 1 6 7 , t. I ) . 

Autres composés du potassium. — L e potassium ayant une t en 

dance très forte à passer à l 'état d'ion ne peut former des combina i 

sons non salines qu 'en l 'absence de toute eau, et toutes ces c o m b i 

naisons ont la propriété de se décomposer au contact de l 'eau en 

formant de l ' ion potassium et des ions corrélatifs . Il faut signaler les 

composés suivants : 

L e peroxyde de potassium prend naissance quand on brûle du 

potassium dans de l 'oxygène sec . S a composition oscille entre les 

deux valeurs que représentent les formules K 2 0 3 et K 2 0 4 . I l se dis

sout dans l'eau avec dégagement d 'oxygène et formation de peroxyde 

d 'hydrogène. 

XÀhydrure de potassium K 2 H ou K 4 H 2 prend naissance quand 

on fait arriver de l 'hydrogène sur du potassium aux environs de 3oo° . 

I l forme des masses d'éclat métal l ique ; quand la température s'élève 

davantage il perd son hydrogène. L a pression de l 'hydrogène aug

mente à mesure que la température s'élève, mais elle n 'est pas indé

pendante du degré de décomposit ion, comme cela arrive par exemple 

dans le cas d'un sel qui cont ient de l 'eau de cristallisation : elle de

vient, au contra i re , plus petite si la décomposition fait des progrès. 

Cela t ient à ce que, à c e s températures, la matière est l iquide et 

consti tue un mélange de potassium et d'hydrure, mélange de c o m 

position variable. Il en est ici de môme que, par exemple, pour la 

pression de vapeur de l 'acide sulfurique hydraté. Cette pression varie 

avec le rapport qui existe dans le l iquide entre l ' e a u et l 'acide sulfu

rique, et elle diminue si, à u n e température donnée, on fait passer 

à l 'état de vapeur u n e portion d ' e a u de plus en plus considérable . 

De même ic i , la pression de l 'hydrogène qui se dégage du mélange 
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l iquide diminue à mesure que ce mélange devient moins r iche en 

hydrogène. 

On peut prévoir ce résultat en appliquant au cas actuel la loi des 

phases. Nous avons deux parties consti tutives et deux phases, savoir 

le mélange liquide et le gaz hydrogène. Par suite, il subsiste deux 

l ibertés, c 'est-à-dire qu 'à une température donnée il peut exister des 

pressions diverses, dont la valeur dépend de la composi t ion du l i 

quide. 

L 'hydrure de potassium, en réagissant avec l 'eau, forme de l 'hy

drate de potassium et de l 'hydrogène. I l s'enflamme très faci lement 

à l 'air. 

En faisant réagir du potassium métall ique avec du gaz ammoniac , 

on obt ient , suivant l 'équation 

2 K - ! - 2 N H 3 = 2 K I I 2 N - i - I I , , 

une masse d'un gris verdâtre qui est de Vamidure de potassium. On 

peut considérer ce composé comme de l 'ammoniaque dans lequel un 

poids de combinaison d'hydrogène est remplacé par du potassium. 

Ce composé a beaucoup de réactions chimiques et sert à la prépara

tion d'autres combinaisons azotées, surtout en chimie organique. 

Sous l 'action du protoxyde d'azote, il donne le sel de potassium de 

l 'acide azothydrique ( p . 4 1 7 j t. 1 ) : 

K H 2 N -+- N 2 0 = K N 3 + H a O . 

L'act ion de l 'eau décompose l 'amidure de potassium en hydrate de 

potassium et ammoniaque : 

K H , N -+- H 2 0 K O H + M I , . 
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Générali tés. — L e s propriétés chimiques du sodium sont ex t rê 

mement analogues à celles du potassium, à tel point que, dans la 

plupart des cas, l 'action chimique d'un de ces m é t a u x peut remplacer 

celle de l 'autre. Il en est ainsi en part icul ier pour les réactions où 

la formation des ions entre en j e u . E n effet, l ' ion sodium, lui aussi, 

est beaucoup plus stable que le sodium métal l ique, et, par suite, les 

réactions du sodium, comme celles du potassium, ont pour caractère 

essentiel que l ' ion s'y forme aux dépens du métal avec une facilité 

particulière, tandis que le métal ne prend que très difficilement nais

sance aux dépens de l ' ion. Comme, d'autre part, l 'état des sels, même 

solides, est plus voisin de l 'état d'ions que de l 'état métallique, il sera 

facile, pour le sodium comme pour le potassium, de transformer un 

de ses sels en un autre, mais i l sera difficile de passer d'un sel au 

métal ou à une combinaison voisine du métal . 

Le sodium métal l ique ne se trouve pas dans la nature, car il aurait 

partout l 'occasion d 'exercer sa tendance à passer à l 'état d'ion. L ' i on 

sodium, au contraire , est extraordinairement répandu; avec l 'ion 

chlore, auquel il est associé dans l 'eau de mer , il peut être considéré 

comme l'ion le plus abondant dans la partie de la surface terrestre 

qui est accessible à nos r echerches . 

Anc iennement , on ne distinguait pas l 'un de l 'autre, dans leurs 

composés, les éléments potassium et sodium. Lorsqu 'on eut appris à 

les distinguer (p. 2 , t. I l ) , on donna à la potasse le nomd'alcali végétal,-

et à la soude le nom A'alcali minéral, parce qu'on préparait la potasse 

surtout au moyen des cendres végétales, et la soude surtout au moyen 

du sel marin . Plus tard, Klaproth découvrit que les deux éléments 

existent l 'un et l 'autre dans le règne minéral . Dans le règne végétal, 

il subsiste entre les deux une différence essentielle : la présence de 

composés du potassium en quantités notables est nécessaire aux 
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plantes pour qu'elles se développent normalement . A vrai dire, les 

composés du sodium ne font jamais défaut dans les plantes, mais ce 

sont des consti tuants re la t ivement accidentels qui passent du sol, où 

i l en existe toujours , dans les végétaux où ils ne semblent pas r em

plir de fonction spéciale. 

Il est possible, b ien qu 'on n 'en ait pas de démonstrat ion certaine, 

que le développement normal des végétaux ne puisse avoir lieu en 

l ' absence complète de composés du sodium; mais , en tout cas , les 

quanti tés de sodium dont une plante peut avoir besoin sont i n c o m 

parablement plus peti tes que les quantités de potassium qui lui sont 

indispensables . 

O n peut s 'expl iquer cet te différence par le fait suivant : le sol 

favorable à la croissance des plantes a la propriété remarquable de 

faire qui t ter l 'état dissous aux composés du potassium, et de les 

re ten i r de telle manière que l 'on n 'en peut enlever que de très faibles 

quant i tés . P o u r les composés du sodium, il n ' en est pas de même : 

ils ne sont pas re tenus par le sol et filtrent au travers sans changer de 

concent ra t ion . Pa r suite, tandis que la teneur du sol en c o m p o s é s d u 

potassium est considérable et à peu près indépendante des c i r con

stances accidente l les , sa r ichesse en composés du sodium est variable 

et dépend de condi t ions cont ingentes . 

Par le pr inc ipe de la survivance du plus apte, on s 'explique que le 

potassium, toujours présent dans le sol, satisfasse aux besoins ch i 

miques qui rendent nécessai re aux végétaux un métal alcalin ou l ' ion 

de ce métal : comme les composés du sodium font f réquemment 

défaut, les organismes à la vie desquels, ils sont nécessaires dispa

raissent inévi tablement . 

L a même raison exp l ique l 'accumulat ion du sodium dans l 'eau de 

mer . L o r s q u e , par suite de la décomposi t ion des minéraux primitifs 

par l 'eau et l 'acide carbonique (p. 5 4 3 , 1.1), les métaux alcalins se dis

solvent à l 'état d ' ions, ils sont entraînés d'abord dans le mouvement 

général des eaux vers l ' océan . Mais une grande partie du potassium se 

trouve re tenue en route parce que le sol terrestre s'en empare ; au con

traire , l ' ion sodium arrive sans obstacle jusqu 'à la mer, et ne se dépose 

à l 'é tat solide que dans les cas peu fréquents où l'eau de m e r se con 

cen t r e par évaporat ion au po in t de former des sels solides. 

Des cas de ce genre se sont présentés en par t icul ier dans les 

périodes géologiques antér ieures : ils ont amené la product ion des 

dépôts de chlorure de sodium à l 'état de sel gemme : les deux ions 

les plus abondants dans l 'eau de mer se sont recombinés et déposés 

à l 'état de sel solide. 
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Sodium métall ique. — Nous avons eu, à plusieurs reprises, l ' occa 

sion de nous occuper du sodium méta l l ique ; nous savons que c'est 

un métal blanc comme l 'argent, mou, assez fusible, qui réagit vive

ment avec l 'eau, et qui entre aussi faci lement en combinaison avec 

un grand nombre d'autres substances . D 'une manière générale, ses 

réactions sont tout à fait analogues à celles du potassium et ne s'en 

distinguent que par une vivacité un peu moins grande. 

Ainsi le sodium ne s 'allume pas quand on le j e t t e dans l 'eau, mais 

il arrive à s 'enflammer si l 'on évite ses déplacements sur l 'eau et le 

refroidissement qui en résulterait . On y parvient en plaçant le métal 

sur du papier humide ou dans une gelée aqueuse faite avec de la 

colle ou de l 'amidon. Alors l 'hydrogène qui se dégage brûle et une 

partie du métal brûle également en donnant une flamme j a u n e clair . 

Dans une pièce où a eu lieu une combust ion de ce genre , pendant 

assez longtemps toutes les flammes ont une couleur net tement j a u n e . 

En effet, les poussières de composés du sodium, même en quantités 

très faibles, suffisent à donner aux flammes une couleur j a u n e 

(p . 1 0 0 , t. I ) . 

L e sodium fond à 0,7", o et bout aux environs de "]/\o". I l est dif

ficile de déterminer avec précision sa densité de vapeur; cependant , 

les recherches faites à ce sujet donnent des résultats d'après l e s 

quels le poids molaire de la vapeur de sodium est égal à 2 3 , et, par 

conséquent , égal au poids de combinaison de ce métal. Cette égalité 

est un caractère commun à tous les métaux que l 'on connaî t à l 'état 

de vapeurs; nous indiquerons dans la suite des faits encore plus nets 

qui confirment cette règle. 

Conformément à une loi générale, le point de fusion du sodium 

s'abaisse quand i l est mélangé à d'autres métaux. L e phénomène est 

part iculièrement net quand on ajoute du potassium : on obt ient ainsi 

facilement des alliages qui sont liquides à la température ordinaire. 

Ce phénomène ne doit pas être considéré comme la conséquence 

d'une combinaison chimique des deux métaux : il s 'explique, au 

contraire , par la loi tout à fait générale d'après laquelle le point de 

fusion d'une matière quelconque s'abaisse lorsqu'on lui ajoute des 

matières qu'elle dissout quand elle est à l 'état l iquide. Lorsque le 

point de fusion de la substance pure ne dépasse pas de beaucoup la 

température ordinaire, il peut, en s'abaissant, lui devenir inférieur, 

et ainsi se produit le phénomène en question. 

L e sodium métallique a été préparé pour la première fois par 

H. Davy, en même temps que le potassium ( p . 3 , t. I I ) , au moyen de 

la pile de Vol ta . Bientô t après, on découvrit la méthode de prépara-
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don analogue à celle que nous avons signalée pour le potassium, et qui 

consiste à distiller du carbonate de sodium avec du carbone . C'est au 

moyen de cet te méthode qu 'on préparait le sodium en grand depuis i 860 

environ ; le métal obtenu était utilisé à la préparation de l 'aluminium. 

Dans ces derniers temps, on est revenu au procédé électrolyt ique et 

l 'on prépare le sodium en décomposant l 'hydrate de sodium par le cou

rant é lectr ique. L e prix relativement faible auquel revient de nos 

j ou r s l 'énergie électr ique, et le rendement avantageux de cette m é 

thode, la rendent beaucoup plus économique que le procédé anté

r ieur de préparation. F a i t très remarquable, la méthode actuelle est 

identique avec celle qui avait servi à préparer le sodium pour la pre

mière fois : alors aussi le point de départ de la réact ion avait été 

l 'hydrate de sodium. 

On procède à l 'é lectrolyse dans des pots de fer divisés par un 

diaphragme perméable ; à l 'anode il se dégage de l ' oxygène; à la c a 

thode il se forme du sodium et de l 'hydrogène. L e métal mis en l iberté 

étant plus léger que l 'hydrate l iquide, flotte à sa surface ; de temps 

à autre on retire le métal obtenu. 

Un autre moyen pour obtenir du sodium consiste à é lectrolyser 

le chlorure de sodium fondu. Mais le chlorure de sodium a un point 

de fusion élevé, ce qui crée des difficultés considérables . O n peut 

abaisser le point de fusion en mélangeant au chlorure de sodium du 

chlorure de potassium ; mais on obtient alors du sodium mélangé 

d'un peu de potassium, et non du sodium pur. Aussi a-t-on essayé, 

et avec succès, d 'employer à l 'é lectrolyse le ni trate de sodium, qui 

fond à température plus basse. 

L e sodium à l 'état métall ique a des applications variées dans l 'in

dustrie et dans les laboratoires . I l a perdu le rôle impor tan t qu' i l 

joua i t autrefois dans la préparation d'autres métaux difficiles à 

réduire; aujourd'hui, on obt ient le même résultat, en général plus 

faci lement, au moyen du magnésium ou de l 'a luminium, ou par des 

procédés électrolyt iques. Mais, en chimie organique, on emploie le 

sodium dans un grand nombre de cas, comme réducteur énergique 

et pour obtenir , dans cer taines réact ions , des produits in te rmé

diaires prêts à des transformations ultérieures. 

E n vue de ces usages, il convient que le sodium présente une 

grande surface. Comme le sodium est trop mou pour qu'on puisse le 

réduire en fragments en le concassant ou en le l imant, on le fait 

passer, au moyen d'une presse à vis (fig- 1 0 6 ) , par d'étroites ou

vertures, et on l 'obt ient ainsi à l 'état de fils ou de rubans suivant la 

forme qu'on donne à ces ouvertures. Comme le sodium, dans cet 
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état, s 'oxyderait très vite au contact de l 'air , on le fait arriver aus

sitôt après la préparation dans le l iquide sur lequel il doit agir, ou 

bien on le recuei l le dans un l i 

quide qui ne cont ient pas d 'oxy

gène. L e pétrole, qui sert d'ordi

naire à cet usage, a l ' inconvénient 

d'être difficile à enlever ; aussi 

est-il préférable d 'employer, dans 

les applications chimiques du so

dium, un carbure d'hydrogène 

volatil, provenant des parties du 

pétrole dont le point d 'ébulhtion 

est le plus bas (benzine , éther de 

pétrole) . 

Ion sodium. — Ce que nous avons dit, dans le chapitre du potas

sium, sur les caractères généraux de l ' i o n potassium s'applique 

presque textuel lement à l ' ion sodium. Lui aussi est un ion m o n o 

valent, inco lore ; les sels qu'il forme sont p resque ' tous solubles. A 

cet égard, il l 'emporte même sur l ' i o n potassium, car c 'est à peine s i 

l 'on connaît un seul sel peu soluble du sodium qui puisse servir à 

reconnaître sûrement et commodément l ' ion sodium. On ne connaî t 

pas non plus de combinaison du» sodium qui existe en solution 

aqueuse et dont la coloration permette de reconnaître la présence de 

l 'ion sodium. Gela tient à ce que, dans toutes les solutions aqueuses 

qui cont iennent du sodium, le sodium se trouve à l 'état d'ion : en 

d'autres termes, nul composé du sodium ne se dissout sans que la 

plus grande partie de son sodium passe à l 'état d'ion. 

Par suite, la. recherche du sodium en chimie analytique serait 

très malaisée s i cet é lément ne possédait d'autre part une propriété 

grâce à laquelle il devient très facile à reconnaî t re . Nous voulons par

ler de la colorat ion jaune que prennent les flammes par suite de la 

présence de composés du sodium (p. i oo, t. I ) . On n'a pas encore établi 

d'une façon certaine à quel état ou à quel composé du sodium doit 

être attribuée cet te lumière j aune , mais il est très vraisemblable 

qu'elle provient des vapeurs incandescentes du sodium à l 'état d 'élé

ment . Au point de vue de la chimie analytique, il suffit de savoir 

qu'en fait, dans les flammes où il y a de l 'oxygène, tous les composés 

du sodium présentent ce phénomène. 

P o u r faire la r eche rche , on place la substance qu'il s'agit d 'exa

miner dans la flamme non éclairante d'un brûleur Bunsen ; s'il s'agit 

O. — il» 4 
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d'une solution, on l 'évaporé et l 'on essaie le résidu. L é transport dans 

la flamme a l ieu au moyen d'un m i n c e fil de pla t ine , recourbé en 

bouc le à son ex t rémi té . 

O n s 'aperçoit b ien tô t que presque toutes les substances donnent à 

la flamme bleu pâle d'un bec Bunsen une colora t ion j a u n e . S i le fil 

<b; platine est resté un certain temps exposé à l ' a i r et s'est a i n s i 

recouvert d ' u n peu de poussière, à lui seul il donne à la flamme une 

coloration j a u n e . Cet te colorat ion disparaît vite, m a i s i l suffit de 

passer entre ses doigts le fil ainsi purifié par la flamme pour lui 

rendre pendant quelques instants la même propr ié té . 

Cela t ient d'une part à ce que le sodium est très répandu en tout 

l ieu , et d'autre part à ce que la colorat ion des flammes est une r éac 

tion très sensible . E n vaporisant un peu de sodium dans un espace 

où se trouvait un b e c Bunsen , et en déterminant la quanti té de 

sodium pour laquelle le bec Bunsen commença i t à présenter la c o l o 

ration j a u n e , on a établi qu'il suffit de 3 x i o ~ i u gramme de s o 

dium pour provoquer la réact ion. 

L e fait que de peti tes quantités de sodium se trouvent répandues 

en tout heu crée donc une difficulté quand on s e propose de déceler 

les quantités notables de sodium que peut conteni r une substance 

donnée. O n peut surmonter cet te difficulté en tenant compte de la 

durée de la colorat ion j a u n e . L e s traces accidentel les de sodium qui 

se t rouvent dans les poussières ef dans presque toutes les substances 

ne fournissent qu 'une colorat ion faible et cet te colorat ion est très 

passagère, en raison de la volatilité des composés du sodium. Au 

contraire , des quanti tés appréciables de sodium, même de l 'ordre du 

mil l igramme, produisent une flamme j aune vivement éclai rante et qui 

persiste assez longtemps sans que son éclat diminue. Avec quelques 

essais sur des composés du sodium en quantités connues , le chimiste 

(ixe ses idées sur ces différences de réac t ion . 

Bien entendu, le procédé en question ne peut servir à l 'analyse 

quantitative du sodium. Généra lement , pour faire cet te mesure , on 

sépare à la fois les deux métaux alcal ins, le potassium et le sodium, 

à l 'état de sels homologues (de chlorures par e x e m p l e ) ; on pèse les 

deux chlorures ensemble , puis on détermine la quanti té de potas

sium dans le mélange au moyen des méthodes indiquées page 1 2 , 

t. IT; on a alors, par soustract ion, la quanti té de sodium. 

Phénomènes spec t raux . — Lorsqu 'on décompose en ses é léments , 

à l 'aide d'un prisme ( p . 1 1 4 , t. 1 ) , la lumière j aune de la flamme du 

sodium, on trouve que cet te lumière est homogène, car on n 'ob t i en t 
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qu'une image j a u n e unique de la source lumineuse ; cet te lumière n e 

cont ient donc que des radiations de même pér iode. E n décomposant 

davantage avec des appareils à pouvoir dispersif considérable , on 

arrive à dist inguer deux images, très voisines l 'une de l 'autre ; i l 

existe donc en réal i té , dans la flamme du sodium, deux sortes de 

lumière, mais les périodes sont très peu différentes. 

L e spectre solaire cont ient dans la région du j aune une l igne 

sombre de consti tut ion ident ique ; on l 'aperçoi t en examinant à t ra 

vers un pr isme la lumière solaire sortant d'une fente é t roi te . Dans 

les mêmes condit ions, la lumière qui provient de solides ou de 

liquides incandescents donne un spectre continu, c 'es t -à-dire une 

bande lumineuse dans laquelle se succèdent sans interruption les 

images de la fente, de toutes les teintes, du rouge au violet , en pas

sant par l 'orangé, le j a u n e , le vert e t l e b l eu ; au contra i re , la lumière 

provenant du soleil est discontinue : dans la bande lumineuse qui 

constitue le spectre solaire, cer taines couleurs, c 'est-à-dire cer taines 

périodes font défaut, et à leur place apparaissent des images non 

colorées de la fente, sous forme de l ignes noires qui traversent le 

spectre dans une direct ion parallèle à celle de la fente . 

On peut obteni r artificiellement de pareilles lignes sombres : i l 

suffit de faire traverser, à la lumière continue d'un corps incandes 

cent, un gaz chaud qui, par lu i -même, donne des lignes bri l lantes ; 

les lignes sombres apparaissent exactement à la place des l ignes br i l 

lantes. Ainsi on obt ient une ligne sombre dans le j a u n e quand on 

place la flamme d'une lampe à alcool dont la mèche a été imprégnée 

d'un sel de sodium devant le fil de charbon incandescent d'une lampe 

électr ique, et qu 'on examine à. travers un prisme la lumière é l e c 

trique après son passage dans la flamme. 

L a product ion de ces lignes sombres s 'explique par la loi énoncée 

par Ki rchhof f en 1860 : les matières qui émettent le plus for tement 

certaines espèces de radiations les absorbent a u s s i le plus for tement , 

en transformant l 'énergie rayonnante en chaleur ou en travail c h i 

mique. E n d'autres termes, l 'émission et l 'absorption sont l iées toutes 

deux de la même manière à la période ou à la longueur d'onde. 

D'après cet te loi , la formation des l ignes sombres, dans les expé 

riences que nous avons décr i tes , s 'explique de la façon suivante : 

certaines radiations j aunes , provenant de la lumière intense du fila

ment de charbon incandescent , sont absorbées par la flamme j aune de 

la lampe à alcool et transformées en chaleur . Par suite, à cet endroit , 

le spectre ne reçoi t que la quantité de lumière émise par la flamme 

de la lampe à alcool , et si cette quantité est inférieure à celle qui lui 
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correspond dans la lumière é lectr ique, la place en quest ion parait 

sombre en comparaison de la région environnante . Ains i , pour que 

l 'expér ience réussisse, i l faut que le spectre cont inu soit très l umi 

neux et que le gaz absorbant ne bri l le que modérément . 

D e ce qui précède on conclu t que le soleil est composé d'une 

masse centrale très éclairante et par conséquent très chaude, et qui 

donne un spectre cont inu, ce qui tend à faire croire qu'el le est solide 

ou l iquide; autour de ce noyau se trouve une enveloppe gazeuse de 

température inférieure, de force éclairante moindre, et dont les l ignes 

claires correspondent aux lignes sombres du spectre solaire. O n a 

ainsi reconnu dans l 'a tmosphère du soleil plus de la moitié des é lé

ments qui existent sur la ter re . Les éléments I I , Na, Ga, M g, F e y 

sont part icul ièrement b ien représentés . 

Analyse indirecte. — Quand on est certain d'être en présence uni 

quement des deux éléments K e t N a , on peut mesurer à la fois les 

quantités de l 'un et de l 'autre en procédant par analyse indirecte. 

Cette méthode repose sur le fait qu'il faut des poids différents d'un 

composé du sodium et du composé correspondant du potassium pour 

réagir avec des quantités égales d'une autre matière quelconque, et 

que, par suite, quand les deux composés correspondants se t rans

forment en même temps, les produits correspondants qui prennent 

naissance sont en quantités différentes. Quelques exemples écla i re

ront la quest ion. 

L e poids de combinaison de l 'hydrate de sodium (soude) es l4o ,o(5 , 

celui de la potasse est 5 6 , 1 5 . D o n c , pour neutraliser complètement 

i s de soude, il faudra i 0 \ a a de l i t re , soit 24 c m * , 97 de solution acide 

normale, et pour neutral iser i B de potasse, il faudra 3 f s \ s de l i t re , 

soit i n c m 3 , 80 de cette solution ( p . 2 2 2 , t. I ) . Un mélange des deux 

hydrates demandera une quantité d'acide intermédiaire. S i 1 6 du m é 

lange cont ien t x% de soude et, par suite, (1 — de potasse, la quan

tité d'acide employée sera 

2 4 , 9 7 ^ + 1 7 , 8 0 ( 1 — 3 : ) . 

Inversement on peut, ayant déterminé la quantité d'acide S néces 

saire à la neutralisation d'un mélange de ce genre, en déduire la 

quantité x. E n effet, de l 'équation 

2 4 , 9 7 3 : 4 - 1 7 , 8 0 ( 1 — x) — S 

on tire 
S — 1 7 . 8 0 

x = — 
7 . » 7 
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Une telle analyse indirecte est toujours moins sûre qu 'une ana

lyse directe . D 'une part , en effet, il faut faire l 'hypothèse que le m é 

lange à étudier cont ien t uniquement les deux matières qu 'on y sup

pose présentes, et r ien d 'autre; d'autre part, le degré de précision de 

la quantité cherchée x est nécessairement moindre que celui de la 

quantité mesurée S , tandis que dans l 'analyse directe les deux quan

tités sont proport ionnel les l 'une à l 'autre et ont, par suite, le môme 

degré de précis ion. E n d'autres termes, lorsque, en mesurant une cer 

taine quantité de potassium à l 'état de chloroplatinate de potassium, 

on fait une erreur de —1 ̂  sur le poids de ce composé, il y a également 

erreur de sur la valeur qu'on en déduit pour le poids du potas

sium; au cont ra i re , si l 'on fait une erreur de — dans la détermina

tion du nombre S , l ' e r reur finale est plus considérable. Dans notre 

premier exemple elle s'élève à -~, et dans notre second exemple elle 

s'élève à plus de comme il est facile de s'en rendre compte en 

exécutant les calculs . Cela t ient à ce que, comme le montre l ' équa-

Par exemple, si nous avons consommé 2 t c m i

) 4 o d'acide, nous en 

déduisons 
X = 0 ,502 . 

Dans les autres transformations simultanées des deux métaux on 

trouve des relat ions analogues. Supposons, par exemple , qu 'on ait 

un mélange de leurs chlorures , et qu'on les transforme en sulfates en 

les chauffant au rouge avec de l 'acide sulfurique. L e rapport de poids 

entre 2 l \ a C l et NaoSO. serait égal à soit — p o u r les deux 
° I 4 2 , l 8 1 , 2 1 5 1 

sels de potassium, le rapport est égal à — ou • — • S i , en t rans-
r i 1 7 4 , 3 4 " ,169 ' 

formant en sulfates un mélange des deux chlorures en proport ion i n 

connue, on obt ient pour 1 8 de ce mélange un poids S du mélange des 

sulfates, on peut appl iquer l 'équation 

1 , 2 1 5 a ? - h r, 169(1 — x) = S, 

d'où 
S — 1 , I6Q 

0,040 

D'une manière générale, dans les transformations de ce genre, en 

appelant n le nombre qui se rapporte à la réaction du sel de sodium, 

A le nombre correspondant au potassium et S le nombre obtenu pour 

le mélange, on a l 'équat ion 
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l ion, Ja quanti té cherchée x est proport ionnel le , non pas à la quantité 

mesurée S , mais à la différence S — k. S i k est égal, par exemple, à 

la moit ié de S, une erreur d c i pour 1 0 0 sur S équivaudra à une e r 

reur de 2 pour 1 0 0 sur S — k, et par suite la valeur de x également 

sera déterminée avec une erreur de 2 pour 1 0 0 . D 'une manière géné

rale, l 'erreur relative dans le résultat final est à l 'erreur dans la dé

termination de S comme la quanti té S est à la différence S — k ; elle 

est donc d'autant plus grande que la différence S — k est plus pet i te . 

D e ce qui précède on peut déduire des règles pratiques pour le 

cho ix des méthodes d'analyse ind i rec te ; nous n 'exposerons pas ces 

règles, laissant à la réflexion du lec teur le soin de les établir . 

Hydrate de sod ium.— Nous avons déjà décri t les propriétés de ce 

composé important , qui est avec la potasse le type de la base forte . 

Par rapport à l 'eau, la soude se comporte comme la potasse : elle 

se dissout, avec un dégagement de chaleur considérable , en donnant 

une solution très concent rée , de laquelle se précipi te par refroidisse

ment un hydrate qui a pour formule 2 N a O I I . 7 l I 2 0 . Par ébul l i t ion, 

la solution de soude passe comme la solution de potasse à l 'état de 

composé anhydre fondu; la raison de ce phénomène, contraire à ce 

qui se passe ordinairement pour les solutions de substances solides, 

est la même i c i que dans le cas de la potasse. La soude est dél iques

cente à l 'air humide, elle absorbe l 'eau de l 'a tmosphère, mais elle re

vient à l 'état solide par fixation d'acide carbonique plus vite que ne 

le fait la potasse dél iquescente, car le carbonate normal de sodium 

est une matière stable à l 'air, qui se dépose à l 'étal solide. 

L e s explicat ions de la p . i 3, t. I l s 'appliquent presque textuel lement 

à la préparat ion de la soude. O n l 'obt ient par électrolyse du chlorure 

de sodium (se l ma r in ) , tandis qu'autrefois on la préparait presque 

exclus ivement en décomposant par la chaux le carbonate de sodium. 

S ' i l s 'agit de préparer de l 'hydrate pur en peti tes quantités pour 

des recherches de laboratoire , on peut part ir du sodium métallique 

et le trai ter par l 'eau. U n des procédés les plus simples consiste à 

mettre le sodium métal l ique, de préférence à l 'état de fils ou de ru

bans, dans une coupe de platine ou d'argent, et à placer cette coupe 

dans un dess iccateur où l 'on a mis de l 'eau. L e sodium décompose la 

vapeur d'eau et se transforme en soude, tandis que l 'hydrogène se 

dégage. Il faut mun i r le dessiccateur d'un tube de dégagement qui 

permette à l 'hydrogène de sortir sans que l 'acide carbonique de l 'air 

puisse pénét rer dans l 'appareil . On se sert dans ce bu t d'un tube con

tenant un mélange de soude et de chaux ( c h a u x sodée) . 
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O n peut aussi verser de l 'eau sur de l 'amalgame de sodium; la dé 

composi t ion qu 'on provoque ainsi est lente et modérée, surtout après 

qu ' i l s'est déjà formé une certaine quanti té de soude, et l 'on obt ient 

une solution diluée de soude très pure. S i l 'on veut que la solution 

ne cont ienne pas d'acide carbonique, il faut avoir soin de chasser 

préalablement l 'acide carbonique que cont ient en général l 'eau d is 

t i l lée. 

Enfin, on obt ient une solution de soude très pure en décomposant, 

par de l 'hydrate de baryum une solution de sulfate de sodium. P o u r 

chasser de la solution obtenue la faible quanti té d'hydrate de baryum 

qu'elle cont ient , on ajoute avec précaut ion la quantité nécessaire de 

sulfate de sodium. 

L a décomposit ion de l 'eau piar le sodium dégage une quantité de 

chaleur considérable ( i 8 3 k J ) . D e l 'équat ion de la réact ion on déduit 

que la chaleur de formation de la soude dissoute est égale à 4 6 8 k L 

Comme de plus la neutralisation de la soude par un acide fort dégage 

5 y k i ( j i . « 3 ^ , t. I ) , la chaleur de dissolution du sodium dans un acide 

fort est supérieure de cet te quanti té à la chaleur de dissolution dans 

l 'eau; elle est égale à 2 4 o k | . D'après ce qui a été expliqué page 2 3 g , 

t. I , le même nombre exprime la chaleur de formation de l ' ion sodium 

à part ir du sodium métal l ique; nous avons donc l 'équation 

N a -+- = N a - a q -4- 2 4 0 ^ . 

Ce nombre est un peu inférieur à la chaleur de formation de l ' ion p o 

tassium, mais la différence n 'est pas grande. 

E n ajoutant la chaleur de formation de l 'ion sodium, soit 2 4 o k j , à 

celle d'un anion quelconque , on obt ient la chaleur de formation du 

sel correspondant en solution aqueuse. 

Les réact ions de la soude, comme cel le de la potasse, dérivent pr in^ 

cipaleinent. de l ' i o n hydroxyle ; en tant qu'elles proviennent de ce t 

ion, elles sont identiques à celles de la potasse. E n fait, dans les labo

ratoires, on emploie indifféremment l 'un ou l 'autre de ces hydrates 

lorsqu'on veut utiliser les réactions de l ' ion hydroxyle, c 'es t -à-dire 

les propriétés bas iques . Il en est de même dans l ' industrie; c 'est seu

lement le pr ix des matières qui décide du choix . Autrefois la soude 

coûtai t moins cher que la potasse; actuel lement la différence n 'est 

plus si grande. 

Peroxyde de sodium. — Quand on chauffe du sodium à l 'air s ec , 

il brûle en donnant une poudre j aunâ t re , dont la composit ion répond 

aux formules N a O ou N a 2 0 2 - O n ne sait rien sur le poids molaire de 
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S N a j O j + Î G ^ 2 N a , C 0 3 - t - a X a . 

ce composé ; é tant donnée son analogie avec le peroxyde d'hydrogène, 

la formule N a 2 0 2 est assez vraisemblable . 

Cette substance, qu 'on appelle peroxyde de sodium, se dissout 

dans l 'eau en donnant un liquide alcalin, qui présente les mêmes 

réact ions que le peroxyde d 'hydrogène. 

I l n 'es t guère possible de réal iser ce l le dissolution sans qu' i l y ait 

aussi décomposit ion ; d'ordinaire il se dégage en même temps une cer

taine quantité d 'oxygène, variable avec les condit ions de l ' expér ience ; 

cette quanti té est d'autant plus petite qu'on évite mieux toute éléva

t ion locale de la température . 

O n peut donc admettre que la réaction, dans ce qu 'el le a d 'essen

tiel , répond à l 'équation 

N a j O i - f - 2H2O = I I 2 0 2 - r - 2 N a O H . 

Toutefois , les deux produits de la réact ion, la soude et le peroxyde 

d 'hydrogène, ne restent pas en présence sans réagir l 'un sur l 'autre : 

il se produit une réact ion chimique, qui aboutit à la formation d'une 

certaine quantité de peroxyde de sodium. Mais le composé que con 

tient la solution a pour formule N a 0 2 , et ses ions sont Na- et O', ; il 

est par t ie l lement hydrolyse . 

L a solution de peroxyde de sodium sert à la place du peroxyde 

d'hydrogène dans diverses oxydations, en part iculier pour le b lan

ch iment des t issus. O n prépare pour cette raison le peroxyde de so

dium en grandes quantités : dans ce but, on expose le sodium, dans 

des récipients d 'aluminium, à l 'action de l 'air desséché et débarrassé 

de son acide carbonique. Par des aménagements convenables, qui r e 

posent sur le pr incipe du contre-courant , on évite que l 'élévation de 

la température ne soit trop considérable, ce qui endommagerait les 

récipients . 

L e peroxyde de sodium sec agit également en oxydant très éner 

gique. Les composés qui cont iennent du carbone s'enflamment très 

rapidement en sa présence , sans intervention extérieure ; aussi faut-il 

éviter, quand on le manipule, le voisinage des matières organiques. 

L 'énergie en excès que cont ien t le peroxyde de sodium peut servir 

à la préparation du sodium métal l ique, à la condition qu 'on organise 

un couple de réactions ( p . 2 4 a , t. I ) approprié. S i l 'on mélange à cet te 

matière un peu plus du dixième de son poids de carbone sec et que 

l'on chauffe, il se produit une réact ion vive : il y a formation de ca r 

bonate de sodium, et distillation de sodium métallique : 
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M e r M o r t e 22,0 

M é d i t e r r a n é e 3 , 8 

O c é a n A t l a n t i q u e 3 , 6 

M e r B a l t i q u e 0 ,5 

Lorsque l 'évaporation l 'emporte de beaucoup, le sel marin finit par 

se précipi ter à l 'état de cr is taux, et forme des dépôts de sel gemme. 

Souvent le sel n 'est pas pur, mais mélangé mécaniquement à d'autres 

substances qui proviennent également de l 'eau de mer . 

Lorsque les eaux qui se déplacent à l ' intérieur du sol arrivent en 

contact avec des terrains qui cont iennent du sel, elles dissolvent de ce 

sel et réapparaissent ensuite à l 'état de sources salées. O n prépare le 

sel au moyen de ces l iquides, en chassant l 'eau par évaporation. Pour 

épargner en partie le chauffage, 011 fait couler les eaux salées du haut 

de parois élevées formées de fagots, afin de chasser la plus grande 

quantité d'eau possible par évaporation l ibre à l 'air. Comme l 'eau salée 

prend ainsi une concentra t ion plus grande, et que l 'on évalue la c o n 

centration par le degré que marque l 'aréomètre, on appelle ces appa

reils bâtiments de graduation. O n ne peut élever la concentrat ion 

C'est un des procédés les plus simples que l 'on ait pour montrer en 

petit la formation du sodium métallique aux dépens d'un de ses com

posés. 

Chlorure de sodium. — L e plus répandu de tous les sels du so

dium est son chlorure, connu sous le nom de sel marin comme le 

type des sels. II existe dans la nature à la fois sous forme solide (sel 

gemme) e t à l 'état dissous. E n part iculier , les parties constitutives les 

plus importantes de l 'eau de l 'océan, après l 'eau e l le-même, sont l ' ion 

chlore et l ' ion sodium, c 'est-à-dire le sel marin dissous. L a concen t r a 

tion du sel mar in dissous varie dans une certaine mesure suivant la 

mer considérée. Dans la mer Balt ique elle est très pet i te , dans la Mé

diterranée elle est relat ivement grande. Sa valeur dépend du rapport 

entre l'afflux de l 'eau et l 'évaporation. S i l'afflux de l'eau des fleuves, 

qui est beaucoup moins r iche en chlorure de sodium que l 'eau de 

mer, l 'emporte sur l 'évaporation, il se produit une solution plus di

luée. C'est le cas de la mer Bal t ique : si c 'est au contraire l 'évapora

tion qui l 'emporte , le l iquide restant se concent re de plus en plus. 

C'est ce qui se produit un peu dans la Méditerranée ; mais un cas 

part icul ièrement prononcé du même phénomène nous est fourni par 

la mer Morte , dont la concentrat ion est voisine de la saturation. 

Les valeurs moyennes de la quantité totale de sel pour 1 0 0 parties 

d'eau de mer sont les suivantes : 
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que jusqu ' à un certain point , car la tension de vapeur de la solution 

décroî t à mesure que sa r ichesse en sel augmente . L e résultat obtenu 

dépend évidemment aussi de la valeur relative de l 'humidité a tmo

sphér ique. 

D a n s les conditions ordinaires, le chlorure de sodium cristallise en 

cr is taux anhydres du système cub ique ; ces cr is taux sont incolores et 

t ransparents . Souven t le sel gemme présente des colorat ions dues 

à des impuretés acc idente l les ; en part iculier on observe fréquemment 

une teinte rouge, qui provient de l ' oxyde de fer . 

L a densité du chlorure de sodium pur est égale à 2 , 1 5 . I l réfracte 

et disperse peu les rayons lumineux. Le sel gemme présente la pro

priété part iculière de se laisser traverser p a r l e s radiations de grande 

longueur d'onde qui font partie de l 'mfra-rouge. A ce t égard il diffère 

beaucoup de certaines autres substances . L e verre, par exemple, est 

traversé aussi b ien que le seL gemme par les radiations visibles, et, 

par suite, il paraît aussi transparent que le sel gemme ; mais, à l 'égard 

des radiations de grande longueur d'onde, il se comporte comme une 

matière opaque, et les absorbe en les transformant en chaleur . 

L e sel marin fond à 7 7 3 ° et commence , dès cet te température , à 

se vaporiser en quantités notables . 

L e chlorure de sodium se dissout faci lement dans l 'eau. L a solution 

saturée cont ient , pour 1 0 0 parties d'eau, 3 6 parties de sel à la tempé-

ture ordinaire et 3 y parties de sel à sa température d'ébullition ; l 'aug

menta t ion est donc peu considérable . Nous avons déjà vu ( p . 3 7 , 

t. I I ) comment on utilise cette propriété pour séparer le sel marin 

d'autres sels dont la solubilité v a r i e for tement avec la température . 

L a solution de sel marin possède les réact ions de Vion chlore et 

cel les de l'î'on, sodium. E l l e a un goût purement salé. L e s a n i m a u x 

d'organisation élevée ont tous besoin d 'absorber avec, leurs al iments 

des quantités plus ou moins grandes de chlorure de sodium. Ce b e 

soin est surtout prononcé chez les herbivores . Les cerfs, les chevreuils 

et les an imaux du même genre r eche rchen t avec avidité, souvent au 

péri l de leur v ie , les endroits où ils peuvent t rouver du sel . L e s an i 

maux carnivores ont un goût beaucoup moins vif pour le sel . Cette 

différence s 'explique par le fait que la nourri ture végétale introduit 

dans l 'organisme des quantités relat ivement grandes de sels de potas

sium; la présence de ces sels favorise beaucoup l 'expulsion du so

dium, et amène le besoin de remplacer le sodium perdu. Au contra i re , 

quand la nourri ture consiste e n matières animales, les deux éléments 

sont absorbés dès l 'abord suivant la proport ion qui convient à l 'or 

ganisme. 
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Chez les ver tébrés , les composés du sodium se. trouvent pr incipa

lement dans le plasma sanguin et dans les liquides organiques ; le po-^ 

tassium, comme nous l 'avons vu, s 'accumule au contraire dans les 

globules sanguins. 

A u x températures supérieures à — a ° les solutions aqueuses de sel 

marin préc ip i tent en cris taux cubiques anhydres qui sont b ien con 

nus . Dans les condit ions ordinaires ces cr is taux se forment mal e t 

renferment un peu de la lessive m è r e ; aussi perdent-i ls un peu d'eau 

si on les chaulFe. L 'eau qu' i ls renferment se transforme en vapeur 

dont la tension s'élève et finit par devenir asáez forte pour faire éc l a 

ter les fragments où elle est con tenue . U n e fois que cet te décrépita

tion, a eu l ieu, le sel r ecommence à chauffer t ranquil lement. 

A basse température les solutions concentrées de sel marin donnent 

des cr is taux monocl in iques d'un sel hydraté qui répond à la formule 

NaCl + i î H 2 0 . Ces cristaux ne sont stables que jusqu ' à — a ° ; si 

l 'on élève davantage leur température, ils fondent en un liquide dont 

se précipi te bientôt du chlorure de sodium anhydre en petits c r i s 

taux cub iques . 

Les cr is taux monocl iniques se produisent d'abord comme repré 

sentant l 'état le moins stable, même à la température ordinaire, 

quand on répand une solution de sel marin en couche mince sur une 

plaque de verre et qu 'on souffle de manière à la faire évaporer rap i 

dement . O n observe alors au faible grossissement du microscope un 

dépôt de cr is taux ob l iques ; mais , au bout de peu de temps, les c r i s 

taux cubiques ordinaires du sel marin apparaissent en certains en 

droits et absorbent les premiers cr is taux. 

L e sel marin ne sert pas seulement à l 'alimentation ; comme il est 

le plus répandu des sels de sodium, il sert de point de départ dans la 

préparation du sodium métal l ique et des autres composés du sodium. 

Nous avons déjà signalé certaines de ses transformations; nous aurons 

prochainement à en indiquer plusieurs autres. 

Bromure de sodium, iodure de sodium. — Ces deux sels sont ana

logues au chlorure de sodium, sauf qu'ils sont plus solubles . T o u s 

deux forment aux basses températures des cristaux hydratés c o n t e 

nant 2 r l 2 0 , et isomorphes de. ceux du chlorure de sodium hydraté. 

Mais les températures auxquelles ils fondent en donnant des sels 

anhydres en présence de leurs solutions saturées, sont plus élevées 

que dans le cas du chlorure . Celte formation a l ieu aux environs 

de 5o° pour le b romure , aux environs de 6 7 o pour l ' iodure. 

E n étudiant la solubili té de ces sels dans l 'eau et les variations de 
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F i g . 107. 
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Comme on le voit , chacune des deux formes a sa courbe de solubi

lité propre, indépendante de cel le de l 'autre forme. A l 'endroit où les 

deux lignes se coupent est situé le point auquel les deux formes 

peuvent subsister s imultanément . C'est à la même température que 

les cr is taux hydratés commencen t à fondre. 

Ainsi à chaque forme du sel correspond une solubilité propre, 

et les deux formes ont la même solubili té à la température où elles 

se t ransforment l 'une dans l 'autre. Les sels contenant des quantités 

différentes d'eau de cristallisation se comportent donc à ce t égard 

absolument comme les différentes formes allotropiques d'une sub

stance donnée ( p . 3 o 8 , t. I ) . 

Comme le montre la figure 1 0 7 , les deux lignes se prolongent de 

part et d'autre de leur point d ' intersect ion. Cela signifie que dans ce 

cas comme dans celui des formes al lotropiques, la transformation n 'a 

pas lieu nécessairement, et qu' i l peut se produire des empiétements 

cet te solubil i té avec la température, on trouve les relations que repré

sente la figure 1 0 7 . La l igne N a B r + 2 H 2 O se rapporte au bromure 

de sodium hydraté, la l igne N a B r se rapporte au bromure anhydre. 

D e même deux lignes correspondent aux deux formes d'iodure. 
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dans les deux sens. L ' é tude de la figure mont re en outre que, dans 

tous les cas, la solubili té de la forme instable est supérieure à celle 

de la forme s table ; par suite, si dans une solut ion saturée par rap

port à la forme instable on introduit des germes, c'est-à-dire des c r i s 

taux tout formés de la forme stable, il se dépose du sel de la forme 

stable, à l 'état sol ide; en d'autres termes, la solution est sursaturée 

par rapport à la forme stable. 

Supposons par exemple que l 'on prépare à 3o° une solution saturée 

de bromure de sodium anhydre, et qu'on y introduise des cr i s taux 

du bromure hydraté; ces cristaux s 'accroîtront, et la solution subsis

tante présentera la concent ra t ion moindre qui correspond à la forme 

hydratée. Inversement , une solution saturée de sel hydraté préparée 

à 3o° se comportera comme non saturée par rapport au sel anhydre, 

elle pourra encore dissoudre une certaine quantité de ce sel . A la vé 

rité, i l faudra éviter avec soin la présence du sel hydraté, car il suffit 

de quantités ext rêmement petites de ce sel pour déterminer le dépôt 

du bromure sous cet te forme. Mais si l 'on a chauffé le sel anhydre 

immédiatement avant l ' expér ience , tout le sel hydraté se trouve dé

truit, et l 'on peut procéder sans crainte à la dissolution. 

Ces explications sont valables d'une façon générale. E l l e s montrent 

qu'j7 n'est légitime de parler de la solubilité d'un sel ou en gé
néral d'une matière quelconque, qu'à la condition d'indiquer 
quelle forme de celte matière doit être en équilibre avec la. solu
tion. E n général , chaque forme a sa solubilité propre, e t le point au

quel les deux solubilités deviennent égales est la température de 

transformation d'une forme dans l 'autre. 

Inversement , toute ligne qui indique les variations de la solubili té 

avec la température pour une forme donnée d'une matière est con
tinue. S i l 'on trouve sur une courbe de solubilité un point angu
leux, on 'peut en conclure avec cert i tude que la matière solide avec, 
laquelle la solution se trouve en équilibre prend une forme nou
velle à la température du point anguleux. 

Bromate de sodium. — Ce composé ne présente pas d ' intérêt spé

cial à l 'état pur. E n partant de la soude et du b rome, on l 'obt ient m é 

langé de bromure de sodium, suivant l 'équation 

6 N a O H -+- 3 B r s = N a B r 0 3 5 N a B r - f - 3 H s O ; 

on l 'emploie dans cet état quand on veut obtenir dans une solution 

des quantités connues de b r o m e l i h r e . i l suffit pour cela de le décom

poser par un acide : il se forme alors une quantité de b rome égale à 
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celle qu 'on a employée à la préparation du mélange. L a réact ion peut 

être représentée par l 'équat ion 

H B r O j + 5 H B r = 3 H s O - t - 3 B r , 

ou, en ions , 
Bi 0 ' 3 - H 5 B r ' + 611- — j H a O -t- 3 B r j . 

O n obt ient le mélange en question en décomposant de la lessive de 

soude par du brome ju squ ' à ce que la couleur devienne persistante; 

on évapore alors le l iquide, et le b rome en excès se dégage. 

Chlorate de sodium. — A l 'opposé du chlorate de potassium, le 

chlorate de sodium se dissout dans l 'eau en grandes quanti tés. Comme 

actuel lement on sait le préparer d'une façon industriel le, on l 'emploie 

d'ans les cas où il s'agit d 'util iser les propriétés oxydantes de l ' ion 

chlor ique, et où la solution doit être plus concent rée que ne peut 

l 'être celle du chlorate de potassium. S a préparation est analogue à 

cel le du chlorate de potassium. I l cristallise en beaux cr is taux c u 

biques et en d'autres formes du même système, qui ont comme le 

quartz la propriété de faire tourner le plan de polarisation de la l u 

mière . Mais , tandis que le quartz ne présente régulièrement ce phé 

nomène que si la lumière le traverse paral lèlement à l 'axe principal , 

le chlorate de sodium fait toujours tourner le plan de polarisation de 

la même quanti té , quelle que soit la direction du rayon dans le c r i s 

tal. Cela provient de ce que dans le cas du chlorate les cr is taux ap

part iennent au système cubique, tandis que les cr is taux du quartz 

sont du système hexagonal . 

Nitrate de sodium. — Ce sel, qui cristallise en grands rhomboèdres 

anhydres et qui fond à 3 2 0 ° , est actuel lement le plus important des 

nitrates. O n le trouve au Chili en grandes quant i tés ; bien que so 

luble , i l a pu s'y conserver parce qu' i l ne tombe pas de pluie dans 

ces régions. O n ne peut encore indiquer avec cert i tude, ni même 

d'une façon probable , comment ce sel a pris naissance; le fait qu'il 

est cons tamment accompagné d'un composé de l ' iode, l 'iodate de so 

dium, donne à penser qu' i l dérive de sels dissous dans l 'eau de mer . 

Mais les c i rconstances qui ont provoqué des oxydations assez éner 

giques, non seulement pour produire le nitrate, mais encore pour 

transformer l ' iode en iodate, et même une partie de chlore en per -

chlorate ( ca r le salpêtre du Chili cont ien t parfois plusieurs cent ièmes 

de perchlorate) restent encore mystér ieuses. Peut-être est-il légit ime 

de supposer qu'à l 'époque de la formation de ce sel il a existé une 

cause qui a donné naissance à des quantités except ionnel lement grandes 
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Solubilité du nitrate de sodium. 
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L e nitrate de sodium est employé tel quel en grande quantités 

comme engrais ; il const i tue le plus important des engrais azotés arti

ficiels ; c 'est seulement la question de pr ix qui en restreint l 'emploi . 

L ' ion nitr ique est la forme la plus assimilable sous laquelle l 'azote 

puisse être fourni aux végétaux, et c 'est pourquoi cet te sorte d'en

grais a l 'act ion la plus rapide. Mais , étant donné que le sol ne ret ient 

pas cette substance comme il re t ient la potasse, l 'acide phosphorique 

et l 'ammoniaque, il faut y déposer le salpêtre du Chili immédiatement 

avant l 'époque où la plante aura besoin d'azote. 

L e nitrate de sodium sert aussi en grandes quantités à la prépa

ration de l 'acide azotique ( p . 3 8 o , t. 1 ) et de l'azotate de potassium. 

On l 'emploie encore à la préparation des composés ni t reux : dans ce 

but, au lieu de commence r par séparer l 'acide azotique du sel obtenu, 

on emploie directement le mélange de nitrate de sodium et d'acide 

sulfurique qui, par distillation, donnerait de l 'acide azotique. Enfin, 

on transforme des quantités considérables de nitrate en nitrite de so

dium, sel qui sert en grandes masses à la préparation des couleurs 

artificielles. 

On ne peut employer le nitrate de sodium à la place du nitrate de 

potassium dans la fabrication de la poudre et des explosifs, parce que 

les poudres ainsi préparées deviennent humides à l 'air. 

d'ozone : l 'action de l 'ozone permettrai t de comprendre la product ion 

de ces composés très oxydés aux dépens des composés quelconques 

du sodium qui existaient a lors . 

Le nitrate de sodium brut est mélangé de terre et d 'argi le ; on le 

purifie s implement par cristall isation méthodique. L a purification du 

sel par ce procédé s'effectue sans difficulté et réussit b ien parce que 

sa solubilité varie très for tement avec la température, comme le 

montre le tableau suivant : 
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Les dépôts de salpêtre du Chili tendent à s'épuiser et n 'exis teront 

plus dans quelques dizaines d'années ; aussi la préparation des nitrates 

et de l 'acide azotique avec une autre matière première c o m m e n c e -

t-elle à const i tuer un problème important . 

Nitrite de sodium. — O n prépare et l 'on emploie actuel lement en 

grandes quantités le ni tr i te de sodium à la place du nitr i te de potas

sium, dont il se distingue en ce qu' i l est plus facile à obtenir pur. 

C'est un sel très soluble, à réact ion faiblement alcal ine. Quand on 

verse des acides sur ce sel il dégage des vapeurs rouges d'oxydes 

d'azote (p . 3g4 , t. I ) . S a préparation est analogue à cel le du nitrite 

de potassium ( p . 3 9 , t. I I ) : on chauffe du nitrate de sodium avec du 

plomb métal l ique. 

Sulfate de sodium. — L e sulfate neutre de sodium N a 2 S 0 4 est 

connu, sous le nom de sel de Glauber, à l 'état de cristaux hydratés 

qui répondent à la formule N a 2 S 0 4 . 1 o H , O . Le nom de sel de 

Glauber dérive du médecin et chimiste Glauber (vers io'4o) qui 

l ' introduisit dans la pharmacopée ; i l lui attribuait une grande puis

sance curative et lui donna le nom de sal mirabile. S o n action sur 

l 'organisme humain consiste essent iel lement en ce que, quand il 

pénètre dans l ' in test in , la quantité d'eau contenue dans l ' intestin 

devient beaucoup plus grande, ce qui favorise l 'expulsion des ma-

„. „ tières. 
F i g . I O S . 

L a question de la solu

bilité du sulfate de so

dium est assez compl i 

quée, comme le montre la 

figure 1 0 8 . O n distingue 

trois courbes de solubilité 

différentes, qui cor res 

pondent à trois formes dif

férentes du sel. L 'une de 

_ ces formes , stable aux 

températures les plus é le

vées, est anhydre ; aux températures moyennes c'est le sel ordinaire 

de Glauber , N a 2 S 0 4 -f- i o I I 2 0 , qui est stable; et en outre, aux 

basses températures, on peut encore obtenir un sel instable qui ne 

contient que 7 I L O . 

Si l 'on considère successivement , de droite à gauche, les courbes de 

la ligure 1 0 8 , on trouve d'abord une courbe accompagnée du chiffre o, 

qui est cel le du sel anhydre : contrairement à la plupart des cas, elle 
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s'élève quand la température s 'abaisse. Ainsi la solubil i té de ceLte 

forme diminue quand la température s'élève; à ce fait se rat tache 

ce t autre fait, que le sel s1 échauffe quand il se dissout dans une solu

tion déjà presque saturée, et qu' i l y a refroidissement quand le sel se 

précipite d'une solution sursaturée (p . 206 , t. I ) . 

O n peut suivre, en descendant la série des températures, la courbe 

du sel anhydre j u squ ' aux environs de 2 0 0 . A partir de 3 2 ° , les solu

tions sont sursaturées par rapport au sel de Glauber ordinaire, qui 

cont ient i o H 2 0 ; aussi ne peut-on les obtenir que si l 'on évite 

s t r ic tement la présence du sel de Glauber . I l faut pour cela quelques 

précautions, car , comme nous le verrons bientôt , les poussières de 

ce sel sont répandues partout. 

A 3 2 ° la ligne du sel anhydre est coupée par la courbe de so lub i 

lité du sel de Glauber ( c ' e s t la courbe désignée par le nombre 1 0 ) . 

E n ce point , les deux sels peuvent donc subsister s imultanément en 

présence de la solution, puisqu' ici les deux solutions saturées ont la 

même concent ra t ion . L e moyen le plus commode pour réaliser cet 

état consiste à chauffer du sel de Glauber jusqu 'à 3 2 ° . A cet te t em

pérature, il paraît subir une fusion, mais en réalité le phénomène est 

plus compl iqué , car le l iquide obtenu n'a pas la même composit ion 

que le sel de Glauber solide, il cont ient une plus grande quantité 

d'eau. Gela tient à ce qu' i l se forme en même temps du sel anhydre ; 
aussi le sel ne se transforme-t- i l pas en un liquide l impide à cette 

température, si longtemps qu 'on le chauffe; quand tout le sel de 

Glauber a disparu, if reste une bouil l ie de sel anhydre et de solution 

saturée. 

L a température de transformation du sel de Glauber est ex t rême

ment constante , pourvu que l 'on emploie un produit pur; aussi 

peut-elle être utilisée aussi b ien que le point de fusion de la glace, 

comme température invariable facile à obtenir . E l l e est égale 

à 3 2 ° , 3 8 3 de l 'échel le thermométr ique internat ionale , fondée sur le 

thermomètre à hydrogène. 

O n peut suivre la courbe de solubilité du sel de Glauber con t e 

nant i o H 2 0 jusqu 'un peu au-dessous de o°. L a solubili té de ce sel 

diminue très rapidement à mesure que la température s'abaisse : à o° 

la solution ne cont ien t plus que O^,OD de sulfate de sodium (compté 

comme sel anhydre ) . 

D'après ce que nous avons vu jusqu ' i c i , il y a deux courbes de solu

bilité indépendantes, dont l 'une correspond au sel anhydre, l 'autre 

au sel N a 2 S O , , . i o H 2 0 . Jusqu ' à présent, la seule différence avec le 

bromure ou l ' iodure de sodium consiste en ce que l 'une .des deux 

O . — I I . 5 
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courbes s'abaisse quand la température monte , tandis que pour ces 

sels les deux courbes étaient ascendantes . 

11 faut insis ter par t icul ièrement sur le fait que le point anguleux 

de la courbe à 3 a ° provient uniquement de ce que la phase solide 
en équi l ibre avec la solution devient autre à cet te température . On 

croyai t autrefois qu ' i l se produit alors dans la solution un change

ment part icul ier , par exemple que le sel dissous se trouve au-dessous 

de 3 2 ° à l 'état hydraté et au-dessus de 3 2 ° à l 'état anhydre ; ac tuel 

lement encore , on voit quelquefois émises des interprétat ions du 

même genre , qui ne reposent sur aucun fait. Mais en étudiant de près 

les propriétés de la solution lorsqu'el le passe par ce l te température, 

on ne constate aucune discontinuité : cette température ne se dis

t ingue aucunement des autres en ce qui concerne la solution même . 

L a seule chose qui se modifie à cet te température est la nature du sel 

solide, et ce changement est la raison suffisante de l 'apparit ion d'une 

nouvelle courbe de solubil i té . 

L e s phénomènes se compl iquent un peu en raison du fait suivant : 

il est assez facile de préparer des solutions notablement sursaturées 

du sel N a 2 S 0 4 . i o H 2 O . E n effet, i l n 'y a pas de substance qui ait 

servi plus que le sel de Glauber à étudier le phénomène de la sursa

turat ion. 

O n obt ient de ces solutions en chauffant du sel de Glauber avec la 

moit ié de son poids d'eau et en laissant se refroidir le réc ip ient 

fermé. L a fermeture n 'a pas besoin d'être imperméable à l 'air, mais 

seu lement aux poussières : il suffit, par exemple , d'un tampon de 

ouate. Quand , après refroidissement, on enlève ce tampon, d'ordi

naire il se produit une cris tal l isat ion immédia te . Cela t ient à ce que 

le sel de Glauber es t extraordinairement répandu dans la poussière 

des vi l les ; il prend naissance aux dépens des composés du sodium 

qui exis tent en tous l i eux (p. 5o, t. I I ) , et de l 'acide sulfureux que donne 

en brûlant le soufre de la houil le . E n exécu tan t les expér iences à la 

campagne, loin de toute source de poussières chargées de sulfate de 

soude, on réussi t à évi ter la cristal l isat ion. Pendan t longtemps on 

n'a pas cru que ces poussières fussent la cause de la cristall isation 

« spontanée » du sel de G l a u b e r ; aussi la cr is tal l isat ion des solutions 

sursaturées paraissai t-el le un phénomène un peu singulier et mys t é 

r ieux . Mais en étudiant d'autres substances qui n 'ex is tent que ra re 

ment ou j ama i s dans les poussières de l 'a ir , on peut se convaincre 

que les solutions sursaturées ont en général une grande stabil i té , et 

même qu'el les ne son t instables qu'en présence de germes solides de 

leur propre subs tance . 
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L e s quantités de matières solides qui provoquent la cristallisation 

sont pet i tes , mais i l n 'est pas impossible de les mesurer . L a l imite 

est voisine de 0 ' u u u de mi l l igramme. 

Lorsqu 'on refroidit une solution sursaturée de sel de Glauber j u s 

qu 'aux environs de 5 ° , il apparaît de nouveaux cr is taux qui répondent 

à la formule N a 2 S 0 4 . 7 F L O , et dont la courbe de solubili té est éga

lement représentée dans la figure 1 0 8 . Cette courbe , à laquelle est 

at tachée le chiffre 7, est en t iè rement située au-dessus de la courbe 

du sel à i o I I 2 0 . Il en résulte que les solutions saturées de sel 7 sont 

toujours sursaturées par rapport au sel 1 0 . Par suite, quand dans un 

mélange qui cont ient du sel 7 en présence de sa solution, on in t ro

duit du sel 1 0 , il se précipitera d 'abord la quantité de sel nécessaire 

pour que la solution arrive à être saturée par rapport au sel 1 0 ; 

en d'autres termes, la concent ra t ion de la solution descendra au point 

situé sur la l igne 1 0 et sur la vert icale du point pr imit i f de la courbe 7 . 

Mais dans cet état la solution n 'es t pas saturée par rapport au sel 7 ; 

par conséquent ce sel doit se dissoudre. D e ce fait la solution rede

vient sursaturée par rapport au sel 1 0 , et ce sel se précipi te . L e 

phénomène se poursuit év idemment jusqu ' à ce que tout le sel 7 ait 

disparu é t a i t été remplacé par du sel 1 0 . 

O n peut se demander pourquoi en somme il se précipi te du sel 7 , 

alors que la solution pourrai t fournir immédiatement le sel 1 0 qui 

est s table . L a réponse nous est fournie par la règle générale d'après 

laquelle c'est la forme la moins stable qui apparaît la première 

( P . 2 4 6 , 1 . 1 ) . 

S i enfin on refroidit la solution j u squ ' aux environs de — i o 0 , il se 

précipite spontanément du sel de Glauber , et la sursaturation cesse 

même sans qu'un germe de sel solide déjà existant soit nécessaire . 

On peut appeler domaine fnétastable le domaine de températures 

dans lequel la précipi tat ion n 'a pas lieu sans germes solides, et le 

distinguer du domaine instable, dans lequel la précipitation a l ieu 

même en l 'absence de tout ge rme . Tou te sursaturation mène d'abord 

dans la région métastable, puis dans la région ins table . Les l imites 

de ces deux domaines sont d'ailleurs très difficiles à déterminer , étant 

donnée la grande influence des poussières sur la production spontanée 

des dépôts solides dans les l iquides métastables. 

E n présence de l 'a ir , les c r i s taux de sel de Glauber sont efflores-

cents , c 'est-à-dire qu'ils perdent de l 'eau et se transforment en une 

fine poussière blanche qui est du sel anhydre. L a cause en est que le 

sel de Glauber , ou plus exac tement qu 'un mélange de sel de G laube r 

et de sel anhydre a une tension de vapeur plus grande que la tension 
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moyenne de la vapeur d'eau dans l ' a i r ; par suite, le sel doit perdre 

de l 'eau et se transformer en sel anhydre ( p . 1 4 7 î t. I)-

E n s 'appuyant sur cette remarque, on pourrait c r i t iquer l ' expl ica

tion indiquée plus haut, d'après laquelle la cristallisation des solu

tions sursaturées de sel de Glauher a lieu par l'effet des poussières, 

et ob jec te r qu' i l ne peut y avoir de sel de Glauber dans ces pous

sières, mais seulement du sel de Glauber ayant fait ef l lorescence, 

c 'est-à-dire du sel anhydre. 

L e fait est exact , et cependant l ' expér ience mont re que du sel de 

Glauber , même après efflorescence, détermine la cristallisation des 

solutions sursaturées, et ne perd cette propriété qu'après avoir été 

chauffé. L e s échanti l lons qui ont subi l 'effloresccnce à la t empé

rature ordinaire paraissent donc conteni r encore des traces de sel de 

Glauber non modifié en quantité suffisante pour déterminer la c r i s 

tallisation. Ou bien l 'efflorescence produit une sorte de sel qui, au 

contact de la solution, reconst i tue immédiatement du sel de Glauber , 

ce que ne fait cer ta inement pas le sel devenu anhydre sous l 'action 

de la chaleur . O n n'a pas encore déterminé laquelle de ces deux 

explications possibles est confirmée par les faits. 

Des cr is taux intacts de sel de Glauber peuvent se conserver à l 'a i r 

sec sans qu' i l y ait eff lorescence; mais dès l ' instant que l 'efflores

cence a commencé en un endroit, elle se poursuit à partir de là, et 

suivant une loi qui dépend de la forme cristall ine du sel considéré 

( p . 3 i 5 , t. I ) . 11 s'agit ic i encore d'un de ces phénomènes a"empiéte

ment qui ne sont arrêtés que par la présence d'une phase nouvel le . 

E n appliquant au cas présent la loi des phases, on obtient le résultat 

suivant. Comme le système considéré comprend deux parties const i 

tutives, le sulfate de sodium et l 'eau, la somme des phases e t des 

l ibertés est égale à 4- Si l 'on a' du sel hydraté et de la vapeur d'eau, 

ce qui fait deux phases, le système possède encore deux l ibe r tés ; en 

d'autres termes, la température étant donnée, la pression peut 

prendre toutes les valeurs possibles (en t re certaines l imi t e s ) . Mais 

s'il vient s 'ajouter une phase de plus, il ne subsiste plus qu 'une seule 

l iber té , c 'est-à-dire qu'à chaque température correspond une pres

sion déterminée. U n tel système se comporte donc comme un liquide 

pur, car il a une tension de vapeur déterminée, indépendante des 

quantités des différentes phases, en d'autres termes , indépendante 

des rapports entre les quantités de sel de Glauber , de sel anhydre et 

de vapeur d'eau. E n fait, on vérifie par l 'observation l ' exis tence d'une 

loi de ce genre ; mais ic i la tension de vapeur met plus de temps à. 

s 'établir que celle d'un l iquide» 
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Le système que nous venons de considérer est défini par les deux 
phases solides qui le composent . I l n 'est donc pas légitime de parler, 

sans autre indicat ion, de la tension de vapeur d ' u n hydrate quel

conque : il faut, au contraire , indiquer quelle est la seconde matière 

solide (ou l iquide) qui doit encore être en équil ibre avec la vapeur. 

Un grand nombre de sels forment plusieurs hydrates; à toute com

binaison de deux hydrates ou d'un hydrate et de l 'anhydride, corres

pondra une tension de vapeur part icul ière. L ' expér i ence a établi 

qu'il en est bien ainsi . 

L e sulfate de sodium est employé pour ses caractères propres en 

médecine, dans la fabrication du verre et dans quelques autres indus

tries. 11 existe en quantités plus considérables comme produit acces

soire ou produit intermédiaire . On l 'obt ient comme produit acces

soire dans la préparation de l 'acide chlorhydrique par le sel marin et 

dans celle de l 'acide azotique p a r l e nitrate de sodium. On transforme 

ensuite la plus grande partie du sel ainsi obtenu, en carbonate de 

soude (soude commerc i a l e ) . Nous expliquerons prochainement le 

procédé qui sert à cet te transformation. 

L e sulfate de sodium existe aussi dans la nature. E n tant que mi

néral, i l porte le nom de thénardite. 11 entre très fréquemment dans 

la composi t ion des eaux naturelles ; les eaux qui en contiennent en 

solution d'assez grandes quanti tés, celles de Carlsbad par exemple, 

sont employées comme médication contre des troubles de la nutri t ion. 

S u l f a t e a c i d e d e s o d i u m . — L e sel N a l I S O . se prépare de la même 

manière que le sel correspondant du potassium, il a les mêmes usages 

et présente les mêmes relations chimiques . 

S u i n t e d e s o d i u m . — L e sulfite normal de sodium se trouve dans 

le commerce en grands cris taux qui répondent à la formule 

N a 2 S 0 3 . 7 F L O . I l sert surtout en photographie, où on l 'ajoute a u x 

« révélateurs 11 pour les protéger contre l 'oxygène de l 'air . Ces révé

lateurs sont des solutions alcalines de diverses combinaisons orga

niques, qui servent à transformer par réduction en argent métallique 

les combinaisons de l 'argent sur les plaques photographiques qui ont 

été soumises à l 'ac t ion de l a lumière . L e sulfite de sodium ne sert 

guère à cet te réduct ion, mais il empêche jusqu 'à u n certain point 

l 'oxydation des révélateurs par l 'air, ei ainsi les conserve plus long

temps incolores et ut i l isables. 

L e sulfite de sodium se dissout b ien dans l 'eau. Quand on le chauffe 

la solut ionse t rouble en donnant comme le sulfate du sel anhydre et une 

solution saturée ; sa solubilité présente des variations correspondantes. 
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A l 'air, les cr is taux de sulfite hydraté se recouvrent b ientô t d'un 

revêtement pulvérulent de sulfate de sodium qui provient de l ' o x y 

dation du sulfite. On peut reconnaî t re par suite, à l 'aspect des c r i s 

taux, si le sel est encore uti l isable. 

. On connaî t aussi le sulfite acide de sodium N a I I S 0 3 . II est dé l i 

quescent et s 'oxyde à l 'air encore plus faci lement que le sel normal . 

S a solution concen t rée est employée dans l ' industrie sous le nom de 

« lessive de sulfite ». 

SULFURE D E S O D I U M . — P o u r les propriétés des solutions aqueuses 

du sulfure de sodium N a 2 S et du sulfhydrate de sodium N a H S , il 

suffit de renvoyer au sulfure de potassium ( p . 3 4 , T. I I ) . E n ce qui c o n 

cerne ces sels à L 'é tat solide, il y a lieu de signaler que les solutions 

de sulfure de sodium peuvent fournil' des cristaux bien formés a p 

partenant au système quadra t ique; ces cr is taux cont iennent g H a O . 

L e sulfure de sodium anhydre s 'obtient à l 'état de masses couleur 

de chair par réduct ion du sulfate de sodium au moyen du ca rbone . 

O n prépare des mélanges impurs de divers polysulfures de sodium 

et de sulfate ou de thiosulfate de sodium ( l 'un ou L 'autre suivant la 

température de la r éac t ion) en faisant fondre ensemble du soufre e t 

du carbonate de soude. Ces mélanges, qu 'on appelle foie de soufre, 

servent en médec ine et dans diverses industr ies . 

. L ' H Y P O S U L F I T E O U THIOSULFATE D E S O D I U M est le plus connu des sels 

de l ' ion thiosulfurique ( p . 3 5 2 , T. I ) . O n l 'ob t ien t en chauffant avec du 

soufre des solutions de sulfite normal de sodium; le soufre se dissout 

et la solution cont ien t alors le sel N a 2 S 2 0 3 , dont la composi t ion n e 

diffère de cel le du sulfite que par la présence d'un poids de c o m b i 

naison de soufre en plus. E n évaporant la, solution, on obtient le 

thiosulfate à l 'état de grands cr is taux transparents du système m o n o -

c l in ique , qui con t i ennen t S™"1 d'eau de cristal l isat ion. 

Dans l ' industrie, on prépare le thiosulfate de sodium en par tant 

-du sulfure de ca lc ium, résidu de la préparat ion du carbonate de soude 

(p . ^4) t . I I ) . Pa r oxydation à L 'air , ce sulfure se transforme en t h i o 

sulfate de ca lc ium, qu 'on décompose ensuite par le sulfate de sodium. 

On emploie l 'hyposulfite de sodium en grandes quantités à divers 

usages. E n photographie il est uti l isé comme « fixateur ». I l possède 

la propriété de dissoudre les sels d'argent peu solubles ; aussi t ra i te-

t-on par L 'hyposulfite de sodium les images obtenues avec des sels 

d 'argent; on enlève ainsi le sel qui n 'a pas été al téré, et L 'on rend 

l ' image inal térable à la lumière . Nous donnerons plus tard à propos 

de l 'argent la théorie de ces phénomènes . 
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L'hyposulfi te ser i aussi en grandes quantités comme « ant ichlore » , 

pour enlever les dernières traces de chlore l ibre des matières fibreuses 

qu'on a décolorées . Sous l 'act ion du thiosulfate, le chlore l ibre se 

transforme en ion chlore , qui n 'est pas nuis ib le ; en même temps il 

se forme de l 'acide sulfurique. L a réaction peut être représentée par 

l 'équation suivante : 

N a 2 S s 0 3 -i- 4 C 1 2 -+- 5 H a O = ï N a C l H - a H 2 S 0 4 -1- G H C 1 

ou 
S s O ' 3 -h 4 C l , - t - 5 H 2 0 = a S O £ + 8 C 1 ' + 10 

L'ac t ion du brome est analogue à celle du chlore . L ' iode , au contra i re , 

transforme le thiosulfate en tétrathionate . Gomme nous avons eu l ' o c 

casion d 'expl iquer ce phénomène ( p . 3 5 47 t. I ) , nous nous bornerons 

ici à reproduire les équations 

a N a , S 2 0 3 -t- I , = N a , S t 0 6 -t-2 N'a I 

ou, en ions, 
Î S J O S ~h I 2 = S » O J - H 2 I ' . 

E n analyse quantitative, l 'hyposulfite de sodium sert à doser 

l ' iode l ibre . I l présente à ce point de vue l'avantage très important 

que ses solutions se conservent à l 'air sans s 'oxyder. Pa r là, il l ' em

porte de beaucoup sur le sulfite de sodium, qu'on employait aupa

ravant au même usage. U faut seulement prendre soin que la so

lution d'hyposulfite ne devienne pas ac ide ; l 'acide carbonique de 

l 'air suffit à produire, dans les solutions très diluées, la décomposi 

tion et le dépôt de soufre qui ont été décrits page 3 5 a , t. I . Comme la 

réact ion qui sert à déterminer l ' iode est très sensible, on emploie de 

préférence des solutions très diluées, et il faut les préparer peu de 

temps avant de s'en servir. L e procédé le plus commode consiste à 

diluer des quanti tés connues d'une solution concentrée préparée à 

l 'avance. On peut se servir d'une solution normale , qui cont ient par 

l i t re , d'après la formule indiquée ci-dessus, i m o 1 , soit 2 4 8 e , 3 4 du sel 

cristallisé N a 2 S 2 0 3 . 5 H 2 0 . 

Lo r squ 'on ajoute à la solution iodée, laquelle peut être neutre ou 

acide, de la solution de l 'hyposulfite de sodium, il disparaît une 

quanti té correspondante d'iode l ibre . 11 est très facile de déterminer 

le moment où tout l ' iode a disparu : on ajoute au l iquide un peu 

d'amidon dissous, et l 'on titre d'après le moment de disparition de la 

couleur b leue de l ' iodure d 'amidon. 

Cet te méthode d'analyse quantitative ne s'applique pas seulement 

à la mesure de l ' iode l ibre ; on peut évidemment s'en servir avec toutes 
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les substances qui forment de l ' ion iode aux dépens de l ' iode l ib re , 

ou qui, inversement , t ransforment l ' ion iode en iode l ibre . Ces der

nières comprennent la plupart des oxydants et les premières c o m 

prennent un grand nombre de réducteurs . Ainsi , on peut t i trer non 

seulement du chlore ou du b rome l ibre , mais aussi de l 'acide ch lo -

r ique, de l 'acide hypochloreux , de l 'acide iodique, e t c . , en les m é 

langeant à de l ' iodure de potassium en excès , et t i t rant par l ' hypo-

sulfite l ' iode mis en l iber té . Pour prendre un exemple , expl iquons le 

procédé de mesure de l ï o d a t e de potassium. Ce sel réagit en solution 

acide avec l ' iodure de potassium suivant la formule 

K I 0 3 •+• 5 K I -+ - 6 H C 1 = 6 K C 1 -+- 3 I 2 -+- 3 H 2 0 

ou, en ions , 
1 0 ' , - r - 5 I ' - t - 6 H - = 3 H , 0 + 3 I S . 

Ainsi , pour i m o 1 d'ion iodique, il se forme fi poids de combinaison 

d'iode l ibre , et, par suite, on emploie 6 r a o 1 d'hyposulfite de sodium. 

Pour titrer les substances réductrices, on les me t en présence 

d'une quanti té trop forte, préalablement mesurée , d'iode l ibre dis

sous dans l ' iodure de potassium, et l 'on mesure par l 'hyposulfite la 

quantité d'iode qui subsiste après la réac t ion . 

I l est intéressant dans bien des cas de remarquer que la réact ion 

entre l ' iode et l 'hyposulfite ne fait pas varier le t i tre alcal imétr ique 

de la solution. E n d'autres termes, dans cet te réact ion, il n 'y a ni 

destruction, ni formation d'ion hydrogène. 

Lorsque l 'on porte l 'hyposulfite cristallisé à 5G°, il fond sans donner 

de résidu sol ide; il diffère par là du sulfate et du sulfite de sodium. 

O n peut refroidir le sel fondu sans qu' i l se solidifie; mais, dès que 

l 'on introduit une part icule de sel solide, la cristallisation com

mence . Ce liquide en fusion est part icul ièrement propre à démontrer 

que la cristall isation a pour cause la présence du sel solide, et ne 

consis te pas en un dérangement de « l 'équil ibre instable des atomes » . 

En effet, si dans une assez grande quantité du sel l iquide en surfu

sion on introduit un bâton de verre dont l 'extrémité est revêtue d'une 

couche bien adhérente de sel solide (en prenant soin qu' i l n 'y ait pas 

de cristal insuffisamment attaché au ver re) , la cristall isation se p ro 

page exclus ivement à part ir du sel solide, et au bout de quelques in

stants on peut ret i rer du l iquide le bâton de verre avec la grappe de 

cristaux qui lui est adhérente , .sans que le liquide continue à cris

talliser. 

Carbonate de sodium. — L e carbonate normal de sodium N a 2 C 0 3 

est un sel b lanc , qui se dissout aisément dans l 'eau en donnant une 
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solution de réact ion basique ; à l 'é tat anhydre il f onda 8 5 o ° ; il forme 

avec l 'eau plusieurs composés cristal l isables. 

Outre le sel anhydre, on connaî t avec cert i tude au moins quatre 

hydrates du carbonate de sodium. Lorsqu 'on fait boui l l i r une solution 

saturée à chaud, il se dépose un sel qui répond à la formule 

N a 2 C 0 3 . H 2 0 . 

Si on laisse la solution refroidir à l 'a ir , on obt ient le sel cristallisé 

ordinaire qui cont ient 1 0 L L O . E n refroidissant à l 'abri de la pous

sière la. solution saturée à chaud, on obt ient deux sels dist incts, qui 

cont iennent l 'un et l 'autre 7 H 0 O , mais dont les formes cristal l ines et 

les solubili tés sont différentes. L a nature du sel obtenu dépend essen

tiel lement de la concent ra t ion de la solut ion. 

Outre ces sels, on a encore décri t d'autres hydrates contenant 3 , 5 

et l o E L O . 

Chacun de ces hydrates a sa solubili té part iculière, et les diffé

rentes courbes de solubil i té se coupent d'une façon analogue à ce 

que nous avons décri t pour le sel de Glauber . Les formes les plus 

stables sont l 'hydrate à i o H 2 0 et l 'hydrate à i H 2 0 ; leurs relat ions 

réciproques, dans ce qu'elles ont d 'essentiel , sont les mêmes que les 

relations du sel de Glauber avec le sulfate anhydre de sodium. L ' a n a 

logie se poursuit même en ce que dans les deux cas la solubilité du sel 

stable aux températures élevées diminue quand la température s 'é 

lève. L e point auquel le sel à i o H 2 0 se transforme en sel à i F L O et 

en solution saturée est. au voisinage de 3 4 " ; c 'est donc à cet te t em

pérature que le carbonate de sodium est le plus soluble dans l 'eau. 

L e carbonate acide ou bicarbonate de sodium cristallise en 

cristaux anhydres ; i l est beaucoup moins soluble dans l 'eau que le 

carbonate normal , car IOO parties d'eau n 'en dissolvent que g parties 

à 1 2 ° et i o parties à 2 2 o . Quand on le chauffe ou qu 'on fait boui l l i r 

sa solution aqueuse, il abandonne faci lement de l 'anhydride c a r b o -

bonique (voir le sel correspondant du potassium, page 3o , t. I I ) . 

A part ces deux sels, on connaî t encore des se ls 'doubles qui c o n 

tiennent de l 'un et de l 'autre, et dont on trouve certaines quantités 

dans la nature (Trôna et Urao). L e u r composit ion est représentée 

par la formule 
H N a s C j C H - a l l 2 0 . 

Ils avaient autrefois, en qualité de « soude naturelle » , une certaine 

importance t echn ique , mais les quantités qu 'on en trouve sont très 

faibles en comparaison de cel les que demande l ' industrie. 
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L e carbonate neutre de sodium est un des sels les plus anc ienne

ment connus ; il const i tue la « soude commerc ia le » . O n le préparait 

autrefois au moyen des cendres des plantes marines r iches en soude, 

de même qu'on préparait le carbonate de potassium au moyen des 

cendres des plantes terrestres qui con t i ennen t de la potasse, et on 

les employait essent ie l lement aux mêmes usages, à la fabricat ion du 

savon et à cel le du verre . Les besoins industriels s 'étant rapidement 

accrus , et en même temps le bois ayant été remplacé comme c o m 

bust ible par des matières fossiles qui ne con t i ennen t pas de ca rbo 

nates a lcal ins , il devint nécessaire de découvrir de nouveaux moyens 

d 'obtenir ces deux substances . 

O n trouve b ien en certains endroits du carbonate de sodium, soit 

sur le sol à l 'état d'efflorescences, soit dissous dans l 'eau des sources 

et des lacs , mais les quanti tés qu 'on peut ob ten i r ainsi sont absolu

ment insuffisantes pour la consommat ion . 

Aussi prépare- t -on depuis le c o m m e n c e m e n t du x ix" siècle le car

bonate de sodium par des procédés artificiels : on se sert du plus r é 

pandu des sels de sodium, le chlorure de sodium. Pendan t très long

temps on s'est servi exclus ivement du procédé introduit par Leb lanc ; 

de nos jours , d'autres méthodes ch imiques ou électrolyt iques en 

prennent la place. 

L e procédé Leb lanc est assez complexe . O n c o m m e n c e par t rans

former, au moyen de l 'acide sulfurique, le ch lorure de sodium en sul

fate de sodium, puis on chauffe ce sulfate avec du carbone pour le 

réduire à l 'état de sulfure, et enfin on chauffe au rouge le sulfure 

ainsi obtenu avec du carbonate de calc ium, ce qui donne du sulfure 

de calc ium et du carbonate de sodium. On sépare les deux sels en 

épuisant le mélange avec de l 'eau, car le sulfure de calc ium est très 

peu soluble dans l 'eau. 

Les réact ions sont représentées par les équations suivantes : 

a N a C l -+- H 2 S C \ = N a s S O v -+ - 2 H C l , 

N a i S 0 4 - ( - 4 C = N a s S - M C O , 

N a j S 4 CaGOj = N a , C 0 3 + C a S . 

L a seconde et la t rois ième réactions sont réunies en une opérat ion 

unique : on mélange le sulfate de sodium avec du carbone (de la 

hou i l l e ) e t du carbonate de calcium (de la pierre à c h a u x ) , et l 'on 

chauffe le tout. 

Avec ce procédé on consomme de très grandes quantités d'acide 

sulfurique et l 'on obt ient des quantités équivalentes d'acide ch lorhy-
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drique; par suite, à toute fabrique de soudé qui fonct ionne suivant le 

procédé L e b l a n c se rat tache nécessai rement une fabrique d'acide sul-

furique; de plus, comme l 'acide ehlorhydrique ne peut être vendu en 

quantités aussi grandes que celles qu 'on obtient , il faut aussi des amé

nagements pour le t ransformer en d'autres produits (ordinai rement 

en chlorure de c h a u x ) . 

On décompose le sel marin par l 'acide des chambres de plomb 

(p. 3 4 o , 1 . 1 ) , pour épargner les frais considérables qu 'entraîne la con

centrat ion de l 'acide sulfurique. L 'opérat ion a lieu dans des fours à 

réverbère . O n condense l 'acide ehlorhydrique qui se dégage dans de 

grands réc ip ients de grès. L e sulfate de sodium, obtenu sec , est c o n 

cassé, puis mélangé à de la houil le et de la pierre à chaux . L a r é a c 

tion entre ces substances a l ieu, elle aussi, dans des fours à réverbère , 

à une température rouge modéré . Gomme il est nécessaire de remuer 

la m a s s e pour rendre la réact ion régulière et complète , on a imaginé 

des fours avec aménagements mécaniques , de manière à économiser 

le travail humain qui est plus coûteux . 

Le lessivage du produit, de la f u s i o n ( soude b ru te ) se fait entre 3o° 

et 4o° , c 'es t -à-dire aux températures où le carbonate de soude est 

le plus soluble , et suivant le pr incipe du contre-courant (p. 2 8 , t. I I ) . 

En chauffant la solution saturée, on précipi te u n sel moins soluble à 

chaud qu'à froid, et qui cont ient un poids de combinaison d'eau de 

cris tal l isat ion; en chauffant ce sel on le transforme en sel anhydre . 

O n obt ient ainsi la soude calcinée, ordinairement employée dans la 

grande industr ie . Par dissolution dans l 'eau tiède et cristallisation à 

froid on prépare le carbonate de soude cristallisé l N a 2 C 0 3 . i o I I a O , 

qui est. employé dans la consommation par petites quanti tés, parce 

qu'il se dissout très rapidement . 

L a soude commerc ia le obtenue par ce procédé est assez impure . 

Eu raison de son mode de préparat ion, elle contient des quanti tés 

variables de sulfate de sodium, de sulfure de sodium et de sel m a 

rin. L e sulfure de sodium, qui provient de ce que la transformation 

est incomplète , et aussi de ce que la réact ion inverse a lieu entre le 

carbonate de sodium et le sulfure de calcium quand on lessive les p ro 

duits, reste en majeure partie dans la lessive mère que l 'on fait servir 

à nouveau. 

S i l 'on emploie plus de carbone que ne l ' indiquent lès équations 

ci-dessus, ce carbone, j o i n t à la vapeur d'eau présente, réagit avec 

le carbonate de sodium, et il se forme de l 'hydrate de sodium et de 

l 'oxyde de ca rbone 

N a , C 0 3 - f - C + H i O = î N a O H + s C O 
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O n peut par ce procédé préparer d i rec tement de la soude caust ique, 

mais le produit ob tenu est t rès impur . 

Les résidus que l 'on obt ient en préparant la soude par ce procédé 

amènent des difficultés part icul ières . Ils consistent essentiel lement 

en sulfure de calcium. O n a imaginé au cours du siècle des moyens 

très divers pour en re t i rer le soufre sous une forme quelconque , et 

l 'on y réussit ac tuel lement là où l'on applique encore le procédé L e 

b l anc . Mais , comme la disparition de ce procédé n 'es t plus qu'une 

quest ion de temps, il est inuti le d 'exposer ici les méthodes de « régé

nération du soufre » . 

L a nouvelle méthode, qui dès aujourd'hui a presque ent ièrement 

supplanté l ' ancien procédé,sur le continent , repose sur les réactions 

suivantes. O n part d'une solution de sel marin, on la mélange d'am

moniaque et l 'on introduit ensuite de l 'anhydride ca rbonique . I l se 

forme alors du b icarbonate de sodium, qui se dépose à l 'état solide, 

e t du chlorure d 'ammonium, qui resle dissous. On décompose ce 

chlorure d 'ammonium, par la chaux , en chlorure de calc ium et am

moniaque , e t l ' ammoniaque régénérée sert à de nouvelles opérat ions. 

Au point de vue ch imique , le procédé se ramène donc à mettre en 

présence en solution concent rée les ions N a ' , N I I j , Cl ' et H C O ' a . Dans 

ces condit ions, d'après les principes exposés p. 8, t. I I , il doit se pré

c ip i te r le sel dont la solubili té est la plus fa ible ; dans le cas présent, 

ce sel est le b icarbonate de soude. Ni l 'ammoniaque, ni l 'acide ca r 

bon ique , chacun étant pris à part, ne sont notablement dissociés en 

ions, mais ils forment des ions dès qu'ils sont mis en présence dans 

une solution, car le b icarbonate d 'ammonium est un sel dont la solu

tion est aussi dissociée en ions que cel le de n ' importe quel autre sel 

neutre . 

O n obtiendrait donc le même résultat en employant au lieu de 

l 'ammonium tout autre cation formant un bicarbonate plus soluble 

que le bicarbonate de sodium. Mais l 'ammonium présente cet avan

tage spécial , qu'avec le chlorure obtenu comme résidu il est facile de 

régénérer au moyen de la chaux l 'ammoniaque l ibre , qui est volatile. 

Ces réactions chimiques peuvent donc être résumées par les équa

tions suivantes : 

N a C l -+- H N H i C 0 3 = N H 4 C I -+- N a I I C 0 3 , 

2 N H t C l + C a O = C a C l j - t - s N H j 4 - H 2 0 , 

N H J + H 2 0 -+- C O s = I I N H t C 0 3 . 

O n consomme ainsi, outre le sel marin , de l 'oxyde de calcium et 

de l 'anhydride carbonique. Ces produits se préparent au moyen du 
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( ' ) 1 1 n'est pas facile de comprendre pourquoi on ne rassemble pas en une opé
ration unique la décomposition du carbonate de calcium et celle du chlorure d'am
monium; ces deux produits chauffés ensemble donnent du carbonate d'ammonium, 
que l'on peut dissoudre dans la solution de sel marin. L'anhydride carbonique pro
venant de la décomposition du bicarbonate de sodium suffirait alors exactement à 
précipiter de nouveau le bicarbonate. Le chois du procédé détourné est dù vraisem
blablement a des difficultés techniques. 

carbonate de calc ium qu'on trouve dans la nature (pierre à c h a u x ) , 

et qui se décompose sous l 'act ion de la chaleur en ses deux parties 

constitutives. L a plus grande partie du bicarbonate de sodium n 'es t 

pas mise telle quelle dans le commerce : on la transforme par la c h a 

leur en carbonate neutre et acide carbonique 

2 N a I I G 0 3 = N a . C 0 3 C 0 2 + H 2 0 ( ' ) . 

L a soude industrielle, préparée de cette manière (p rocédé S o l v a y ) , 

n 'est pas seulement moins chère que la soude Leb lanc , elle est aussi 

beaucoup plus pure . 

Quand on a besoin, pour une raison spéciale, de carbonate de 

soude pur, on précipite du carbonate impur, en solution concen t rée , 

par l 'anhydride carbonique , on lave à l 'eau froide le b icarbonate 

ainsi obtenu, et on le transforme de nouveau en carbonate normal en 

le portant à la température du rouge . 

L e carbonate de sodium sert à divers usages en analyse ch imique . 

D 'une part, c 'est un réac t i f qui permet d ' introduire, dans une so lu

tion donnée, l ' ion carbonique CO' 3 ; la présence de l ' ion CCfj pré

cipite un grand nombre de cat ions, car il y a beaucoup de c a r b o 

nates peu soluhles dans l 'eau. D 'aut re part, le carbonate de sodium 

sert à décomposer différents sels à la température du rouge, en par

ticulier à attaquer les si l icates. Dans ce but , on mélange le sel c o n 

sidéré avec un poids égal de carbonate de soude; le mélange ainsi 

formé est beaucoup plus fusible que chaque sel pris à part. C 'es t là 

encore un cas d 'abaissement réciproque du point de fusion (p. 4 7 , t. I I ) . 

Phosphate de sodium. — Parmi les trois sels de sodium que donne 

l 'acide or thophosphorique, le plus connu est le biphosphate N a 2 H P 0 4 , 

et quand on parle du phosphate de sodium, sans autre désignation, 

c'est le biphosphate que l 'on a en vue. I l cristallise d'ordinaire en 

grands cristaux, facilement efflorescents, qui con t iennent i a H , 0 ; 

mais il partage avec la plupart des autres sels de sodium la propriété 

d'être uni à des quantités diverses d'eau de cristallisation suivant la 

température à laquelle il cristall ise. On connaî t , en part icul ier , un 
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sel qui cont ient O , et qui se forme aux températures supérieures 

à 3 5 ° , ou par suite de l 'eff lorescence du sel plus hydraté . 

S i l 'on élève la température , le sel perd d 'abord son eau de c r i s 

tallisation ; puis l 'hydrogène acide non remplacé se détache en passant 

à l 'état d'eau, e t l 'on obt ient le sel de sodium de l 'acide pyrophos-

phorique 

• 2 N a 2 H P O v = N a 4 P j 0 7 - t - H j O . 

Cette réact ion est le procédé le plus commode pour préparer un 

pyrophosphate et, au moyen de ce sel, l 'acide pyrophosphorique 

pur ( p . 4 3 8 , t. I ) . 
Le phénomène présente un grand intérêt h is tor ique . Comme c ' e s t 

une transformation qui s 'accompagne d'un changement des p ro 

priétés ch imiques ( p . 43g , t. I ) , on a été nature l lement amené àpense r 

qu 'en portant l 'acide à la température du rouge, on lui fait subir une 

transformation essentiel le ; et lorsque Clark et Graham, en faisant 

l 'analyse exacte des phénomènes , eurent montré qu' i ls se réduisent 

à une simple perte d'eau, L ieb ig put s 'appuyer sur ces résultats pour 

fonder la théor ie des acides polybasiques. A ce t te époque ( 1 838 ) , 

les méthodes de déterminat ion des poids molaires n 'é ta ient pas 

encore développées, et par raison de simplici té on avait attr ibué aux 

acides des formules telles que chacun ne contena i t qu 'un poids de 

combina i son d 'hydrogène subst i tuable. Liebig montra que l 'on peut 

représenter les faits d'une façon plus cohérente et avec un ordre plus 

facile à saisir en renonçan t à cette hypothèse et en écrivant les for

mules des acides avec deux ou plusieurs poids de combinaison d'hy

drogène subst i tuable, dans tous les cas où cela est nécessaire , en 

part icul ier quand on peut obteni r des sels acides. Ces formules se 

sont trouvées confirmées dans la suite, quand s'est développée la 

no t ion de poids mola i re . 

L a solution aqueuse de biphosphate de sodium a une réact ion fai

b lement basique. Nous en avons déjà exposé la raison ( p . 4 3 8 , t. I ) ; 

le second hydrogène de l 'acide phosphorique est peu dissocié, et par 

suite les solutions des sels correspodants présentent déjà un cer ta in 

degré d 'hydrolyse. 

Dans les laboratoires , on se sert de la solution de biphosphate 

pour faire entrer en réact ion l ' ion phosphor ique . Pa r suite de ce qui 

vient d 'être dit sur la dissociation de l 'acide phosphor ique, la solu

tion de ce sel cont ient surtout de l ' ion H P O ^ , S i l 'on veut faire agir 

l ' ion PO™, c e qui est nécessaire pour obtenir la plupart des réact ions 

de précipi ta t ion, il faut encore ajouter une base dont l 'hydroxyle 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



BO D I l! M . 7 9 

forme de l 'eau en s'unissant à l 'hydrogène de l ' ion I I P 0 4 et t rans

forme ce t ion en ion P 0 ' 4 - Dans la solution m ê m e , c 'es t seulement 

« n e faible partie du sel qui subit cet te t ransformation; mais c o m m e 

le précipi té solide en se formant retire cons tamment de l ' ion P O J de 

la solution, il doit à chaque instant s'en former des quant i tés nou

velles pour ré tabl i r l 'équi l ibre chimique dans la solut ion, e t le but 

qu'on se propose est ainsi réal isé . C'est ordinairement l ' a m m o n i a q u e 

que l 'on ajoute comme base , parce que l 'ammoniaque en excès ne 

gêne pas, tandis qu 'un excès de soude ou de potasse est quelquefois 

nu is ib le . 

E n faisant évaporer une solution de phosphate de sodium ordi 

naire, après avoir ajouté la quanti té de soude nécessai re d'après 

l ' équa t ion 
N a 2 H P 0 4 - h N a Û H = N a 3 P O t + H 2 0 , 

on obt ient le triphosphate de sodium, sel qui cr is ta l l ise en o c 

taèdres hydratés, et dont la solution aqueuse a une réac t ion fo r te 

ment bas ique . E n ajoutant au biphosphate de l 'acide phosphor ique 

suivant l 'équat ion 
NajHPCU + HaPOi = 2 i \ a H 2 P 0 4 , 

puis en évaporant, on obt ient le monophosphate de sodium, qui 

cristallise sous deux formes dist inctes, contenant chacune i H 2 0 . 

Ce sel, sous l 'act ion de la chaleur , donne le sel de sodium de l'acide 

métaphosphorique : 

N a H a P 0 4 = N a P 0 3 -+- H , O. 

L e s sels de sodium des acides pyro- et métaphosphoriques sont 

les sels les plus connus de ces anions. L e pyrophosphate est peu 

employé ( i l sert quelquefois en m é d e c i n e ) ; le métaphosphate, au c o n 

traire, est un réac t i f très employé en analyse qualitative. O n l 'obt ient , 

par l 'action de la chaleur sur le monophosphate de sodium, à l ' é t a t 

de masse vi treuse, qui ne cristallise pas, même si on la dissout et si 

l ' on évapore la solut ion; cette substance a la propriété de dissoudre 

à la température du rouge, avec des colorations caractér is t iques , un 

grand nombre d'oxydes métall iques. Pour s'en servir, on en fait fondre 

une petite quanti té sur une boucle en fil de plat ine; o n a ainsi une 

sorte de perle à laquelle on ajoute la substance à étudier . L e s divers 

métaux lourds, en part iculier , donnent des colorat ions caractér is 

tiques dans les perles de « sel de phosphore » . 

L e si l icate de sodium est tout à fait analogue au si l icate de potas

sium ; on l 'emploie sous le nom de verre soluble à la soude (p. 4o , t. II)» 
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Il se trouve dans la nature, mélangé à d'autres silicates (albite, e tc . ) ; 

on fabrique aussi industr iel lement des mélanges analogues : ainsi 

le verre ordinaire est un mélange de silicates de sodiumet de ca l 

c ium. 

Bora t e de sodium. — L e plus connu et le plus employé de tous les 

sels de l 'acide bor ique est un composé qu' i l forme avec le sodium. On 

l'appelle borax; sa formule est N a 2 B 4 O t ; c 'est donc le sel de sodium 

de l 'acide tétraborique H 2 B , 0 T , que l 'on peut se représenter comme 

dérivant de quatre poids de combinaison de l 'acide or lhoborique par 

perte de 5 H A 0 ( 4 H 3 B 0 3 — 5 E L O = H , B 4 O , ) . 

L e borax n 'est pas très soluble dans l 'eau; il cristallise avec i o I I 2 0 

à basse température, et avec 5 I L O au-dessus de 5 6 ° . L a forme la 

plus hydratée est le borax prismatique ; la moins hydratée est octaé-
drique. Ces deux formes ont entre elles des relations analogues aux 

relations du sel de Glauber avec le sulfate anhydre de sodium (p . 6 5 , 

t. I I ) ; cependant le bo rax octaédrique s 'obtient faci lement dans le do

maine des températures inférieures à 5 6 " , dans lequel il est instable, 

pourvu qu'on évite la présence de germes de borax pr ismatique. 

Quand on chauffe le borax , il perd son eau de cristallisation et 

se transforme d'abord en une masse spongieuse boursouflée, puis, à 

température plus é levée, en un verre incolore qui se solidifie à l 'état 

amorphe par refroidissement. 

L e borax vitrifié a des propriétés analogues au métaphosphate de 

sodium : il dissout certains oxydes métalliques avec des couleurs c a 

ractérist iques, et on l 'emploie également en analyse qualitative. Mais 

avec le borax, le point de fusion est sensiblement plus élevé, et ce r 

taines des couleurs sont différentes ; aussi faut-il distinguer les réac

tions obtenues avec les perles de borax de celles que donnent les 

perles phosphoriques . C'est sur cette propriété de dissoudre les 

oxydes métall iques que repose l 'emploi du borax pour les soudures. 
L'opérat ion de la soudure consiste à unir deux morceaux de métal en 

les ajustant l 'un contre l 'autre et en remplissant la jo in tu re d'un autre 

métal en fusion. Pour que la soudure soit solide il faut que le métal 

liquide mouille les deux surfaces qu ' i l s'agit d 'unir ; mais à cela s 'op

posent les couches d'oxydes dont se recouvrent à la chaleur la plupart 

des métaux. L e borax, en fondant, recouvre le métal et s'oppose à 

l 'accès de l 'oxygène de l ' a i r ; en même temps, il dissout l 'oxyde déjà 

formé et permet au métal l iquide de mouil ler les deux surfaces, de 

les a souder ». L e bo rax est employé avec la soudure peu fusible 

{soudure dure), qui est un mélange de cuivre, de zinc et d 'argent; 
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avec l a soudure tendre ( é ta in et p lomb) , on emploie le chlorure de 

zinc, le sel ammoniac , la colophane ou l 'acide stéarique, dont le 

mode d'action est analogue. 

A c é t a t e d e s o d i u m . — L ' a c é t a t e de sodium N a C 2 0 2 I I 3 . 3 I I 2 O est 

un sel qui se dissout faci lement dans l'eau et qui fond à 5 8 " dans son 

eau de cristal l isat ion; après avoir ajouté encore un peu d'eau, on peut 

refroidir le l iquide sans q u ' i l cristall ise. Ce l iquide qui, en l 'absence 

de « germes », se conserve pendant des années , est très commode 

pour insti tuer des expériences sur la sursaturation, car ordinairement 

l 'air ne cont ient pas de germes du sel dissous, et par suite la cr is ta l 

lisation prétendue spontanée se produit difficilement. 

On emploie souvent l 'acétate de sodium dans les laboratoires . Il 

sert pr incipalement en chimie analytique, lorsque l 'on veut avoir des 

solutions qui a ient bien une réact ion acide et qui, pourtant , ne c o n 

t iennent qu 'une très faible quantité a"ion hydrogène. Ces so lu

tions ont une grande importance parce que divers précipités que l 'on 

produit en ch imie analytique se dissolvent dans les l iquides for te 

ment acides, et au contraire sont assez peu solubles en présence des 

liquides faiblement acides. 

Pour obtenir le résultat cherché on ajoute de l 'acétate de sodium 

à la solution qui cont ient de l ' ion hydrogène, par exemple de l 'acide 

chlorhydrique, ou dans laquelle se forme de l ' ion hydrogène dans la 

réaction que l 'on se propose d'effectuer. L ' ion acét ique, ainsi i n t r o 

duit dans la solution, s 'unit à la plus grande partie de l ' i o n hydro

gène en formant de l 'acide acét ique non dissocié, parce que cet acide 

est assez faible, et il ne reste qu'une peti te quanti té d'ion hydrogène. 

S i la réact ion donne naissance à de nouvelles quantités d'ion hydro

gène, il se transforme de la même manière , pourvu qu'il y ait encore 

de l ' ion acét ique. I l faut donc ajouter à la solution un excès assez 

considérable d'acétate de sodium. 

L e p o i d s d e c o m b i n a i s o n d u s o d i u m a été déterminé e n même 

temps que ceux de l 'argent et du chlore ( p . 2 6 5 , t. I ) : ou a mesuré 

la quantité d'argent nécessaire pour transformer en chlorure d ' a r 

gent une quantité déterminée de chlorure de sodium, en d'autres 

termes, la quantité de chlorure d'argent qu 'on obt ient avec une quan

tité donnée de chlorure de sodium. On a ainsi trouvé que Na = 2 3 , o 5 . 

O. — I I . 6 
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R U B I D I U M , C A E S I U M , L I T H I U M E T A M M O N I U M . 

Général i tés . — A u x deux métaux alcalins que l 'on trouve en abon

dance dans la nature, le potassium et le sodium, se ra t tachent trois 

autres éléments qui y sont beaucoup moins répandus. L 'un d'entre 

eux, le lithium, a un poids de combinaison plus peti t que ceux du 

potassium et du sodium ; ce poids est 7, o 3 . Les deux autres, le rubi

dium et le cœsiunx, ont des poids de combinaison plus élevés, 8 5 , 4 

et i 3 3 . L e s deux derniers se rat tachent exactement au potassium par 

leurs réact ions ch imiques ; le l i thium, au contra i re , occupe dans le 

groupe une place isolée, et il aurait plutôt des analogies avec les é l é 

ments du groupe suivant, les métaux a lca l ino- ter reux. 

É tan t donnée cette c i rconstance , on peut se demander pourquoi l 'on 

ne rat tache pas plutôt le l i thium à ce second groupe. O n ne peut 

répondre à cet te question d'une façon complète qu'après avoir exposé 

tous les principes de la classification de l ' ensemble des éléments c h i 

miques . Pour le moment , nous indiquerons seulement une raison,, 

c 'est que le l i thium forme, comme les métaux alcalins, un cation 

monovalent, tandis que les cations que forment les métaux a lca l ino-

terreux sont tous bivalents. L a chaleur spécifique du l i thium et 

d'autres faits encore concordent à faire ranger le l i thium dans le 

groupe des métaux alcalins. O n verra d'ailleurs que des divergences 

comme celles que présente le l i thium s 'observent dans plusieurs 

autres groupes et d'une façon régulière. 

Enfin, on a placé dans ce Chapitre l 'étude de l'ammonium (p . 406, 

t. I ) , parce qu' i l forme un cat ion monovalent , analogue par beaucoup 

de côtés à l ' ion potassium. 

Rubidium et caesium. — Lorsque Bunsen et K i rchhof f eurent établi 

les principes de l'analyse spectrale ( 1 8 6 0 ) , Bunsen entreprit d 'ap-
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pliquer cette nouvelle méthode de recherches à diverses matières, et 

trouva, en effet, dans les eaux mères de Durkhe im de nouvelles lignes 

spectrales qui n 'appartenaient à aucun élément connu jusqu 'a lors . 

Par une étude magistrale ( ' ) il distingua les différentes substances 

correspondant à ces lignes et établit qu'il s'agissait de deux nouveaux 

métaux alcalins, par t icul ièrement analogues au potassium. I l leur 

donna, d'après la couleur de leurs l ignes les plus marquées, les noms 

de rubidium ( r ouge ) et de cœsium ( b l e u ) . 

Dans la suite, ces deux éléments ont été rencontrés souvent, mais 

toujours en quantités très faibles. L e rubidium se trouve surtout dans 

les eaux mères de Stassfurt, qui servent à la fabrication des sels de 

potassium; il s'y dépose à l 'état de sulfate double d'aluminium et de 

rubidium (a lun de rub id ium) , sel qui est peu soluble. Les composés 

du caesium sont encore aujourd'hui des produits de grande rareté . 

L a chimie de ces é léments , autant qu 'on l 'a étudiée, est absolument 

analogue à celle du potassium et de ses combinaisons . 

Les sels correspondants de ces deux métaux sont en général i so 

morphes et semblables au point de vue de la Solubilité. E n par t icu

lier, ils forment des sels peu solubles avec les ions PtCfg, S i F l , 

et BFÏT ; leurs lartrates acides sont également peu solubles. Pa r suite 

on n'a pas de procédé de séparation à peu près rigoureuse de ces 

deux éléments , et l 'on en est réduit à les séparer incomplètement en 

tirant parti de petites différences de solubi l i té ; en répétaut un grand 

nombre de fois cette opération, on arrive à les séparer à peu près. 

D e cette manière Bunsen obtint , avec un mélange de trois ch lo 

rures, préalablement additionné d'une faible quantité d'acide ch lo ro-

plat imque, un précipité formé des sels m o i n s solubles des deux é lé

ments nouveaux, mélangés de chloroplatinate de potassium, sel plus 

soluble. E n faisant boui l l i r un peu d'eau avec ce précipité, et a j o u 

tant la solution obtenue au liquide primitif, il obt int un sel de pla

tine de moins en moins soluble, et réussit à le débarrasser à peu près 

de tout le potassium. I l sépara ensuite le rubidium et le caesium en 

traitant par l 'a lcool leurs carbonates ouleurs hydrates. 

L e rubidium métallique, qu'on obtient en. distillant avec du m a 

gnésium l 'hydrate de rubidium, a pour densité 1 ,3 ; i l fond à 38° et 

il est très mou à la température ordinaire. Il s 'évapore aisément, 

s'enflamme spontanément à l 'air humide, e t de même dans l 'oxygène 

( ' ) B u n s e n s ' é t a i t s e r v i d e a4" k * ' d ' e a u x m è r e s , c o r r e s p o n d a n t à 44 a o o k * d e m a t i è r e s 

p r e m i è r e s et e n a v a i t r e t i r é y » d e c h l o r u r e d e r u b i d i u m e t 7* d e c h l o r u r e d e 

C œ s i u m . ' . . - - -
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sec . I l se dissout dans le mercure en donnant un amalgame qui se 

comporte comme l 'amalgame de potassium. 

- L e rubidium brûle dans l 'oxygène en donnant un bioxyde R b 0 2 

de couleur sombre, qui se dissout dans l 'eau en donnant de l 'hydrate 

de rubidium ; en même temps il se forme du peroxyde d'hydrogène 

et de l 'oxygène. On obt ient l 'hydrate de rubidium par le sulfate, en 

précipitant l ' ion sulfurique par l 'hydrate de baryum. 

Sur les divers sels de rubidium il n 'y a r ien de part icul ier à noter . 

L e rubidium et le caesium présentent une particularité que le po

tassium ne possède pas à un degré appréciable : c 'est l 'aptitude à 

former avec les halogènes des composés qui cont iennent trois ou cinq 

poids de combinaison de ces éléments pour un poids de combinaison 

du métal, de telle sorte que ces deux m é t a u x y sont trivalents ou pen-

tavalents. Ces composés se forment avec une facilité particulière, 

quand il y entre du brome ou de l ' iode. O n les obtient à l 'état de 

précipités cristall ins, peu solubles, bri l lants , de teinte variant du j aune 

au brun, en mélangeant , aux solutions de bromure ou d l o d u r e de 

rubidium, l 'é lément halogène l ibre correspondant . 

L ' ex i s t ence de ces composés établit une analogie entre ces deux 

métaux et deux métaux lourds, le thallium et Vor (voir ces mé taux) , 

qu'on a rapprochés à d'autres points de vue encore des métaux a lca

lins. O n obt ient ces combinaisons beaucoup plus faci lement avec le 

cœsium qu 'avec le rubid ium. t 

L e cœsium métallique fond dès 26" ; il est encore plus volatil que 

le rubidium. 

Lithium. — L e s composés du l i thium ont été distingués par 

Arfvedson ( 1 8 1 7 ) de ceux des autres métaux alcalins. C'est seulement 

en i 8 5 5 que Bunsen et Malthiessen ont obtenu le lithium métal l ique 

en électrolysant son ch lorure . 

• L e li thium métall ique est la plus légère de toutes les substances 

solides; sa densité est égale à o , 5 g ; il flotte à la surface du pétrole. 

C'est un métal blanc comme l 'argent, assez tenace, il ne fond 

qu 'à 1 8 o ° et n 'est pas encore volatilisé à la température du rouge. 

Quand on le chauffe en présence de l 'air, il ne s'enflamme .que bien 

au-dessus de 200", et brûle alors avec une lumière blanche très éclai

rante analogue à cel le du magnésium. L ' eau est décomposée par le 

l i thium avec formation d'hydrate et dégagement d 'hydrogène ; la 

réaction est beaucoup moins vive qu'avec les autres métaux alcal ins . 

L e lithium forme, comme les autres métaux alcal ins, un ion mono

valent, incolore ; cet ion L L peut se>e<Mubiner avec tous les anions en 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



L I T H I U M . 85 

formant des sels. I l diffère des ions des autres métaux alcalins par sa 

propriété de former différents sels peu solubles que nous allons étu

dier dans un instant . I l n 'exis te pas d'autre ion du l i thium que cet 

ion monovalent L i % 

Hydrate de lithium. — La manière la plus simple d 'obtenir ce pro

duit consiste à décomposer le sulfate de lithium par l 'hydrate de 

baryum. Lorsqu 'on évapore fortement la solution, l 'hydrate Li OH se 

dépose en une masse incolore , qui se dissout dans l 'eau facilement, 

mais en moins grande quanti té que la soude ou la potasse, et qui 

d'ailleurs n 'est pas déliquescente à l 'air . Sa solution a néanmoins 

essentiel lement les mêmes propriétés que la solution de soude ou de 

potasse, car l 'hydrate de l i thium esta peu près aussi dissocié que les 

autres alcalis en ses ions Li* et O H ' . 

Les combinaisons que forme le l i thium avec le chlore , le b rome 

et l ' iode sont ex t rêmement solubles. El les sont déliquescentes à l 'air, 

car la tension de vapeur de leurs solutions saturées est plus petite 

que la valeur moyenne de la tension de la vapeur d'eau dans l 'air . 

El les sont solubles dans l 'a lcool e t dans un mélange d'alcool et 

d 'éther. Comme les chlorures des autres métaux alcalins sont à peu 

près insolubles dans ce mélange, on se sert de cet te propriété pour 

séparer le l i thium de ces métaux . 

L e fluorure de lithium, au contra i re , est un sel très peu soluble 

dans l'eau,. L e sulfate et le nitrate de lithium se dissolvent aisément 

dans l 'eau. 

Carbonate de lithium. — L e carbonate de lithium L i a C 0 3 est peu 

soluble dans l 'eau : 1 0 0 parties d'eau dissolvent seulement i partie 

de ce sel . L e b icarbonate de lithium est beaucoup plus soluble, aussi 

arr ive-t-on à dissoudre plus de 5 parties de carbonate normal dans 

ioo parties d'eau, si l 'on fait arriver dans la solution de l 'anhydride 

carbonique . S i l 'on chauffe cette solution, le carbonate normal peu 

soluble se dépose de nouveau en même temps que l 'anhydride ca r 

bonique se dégage. On peut t i rer très bon parti de ces faits pour 

préparer les composés du l i thium à l 'état pur. L e l i thium s'oppose 

par là d'une manière frappante aux autres métaux alcalins, dont les 

carbonates sont beaucoup plus solubles que les bicarbonates . Les mé

taux alcali no- te r reux , au contra i re , se comportent à cet égard comme 

le l i th ium. 

L e phosphate normal de lithium L i j P O * s 'obtient en traitant les 

solutions qui cont iennent de l ' ion li thium par le phosphate de so -
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diuin et l ' ammoniaque ( p . 7 9 , t. I I ) . I l formé un précipi té b lanc , 

cristal l in, très peu soluble dans l 'eau (1 partie dans 2 0 0 0 parties 

d 'eau) , et qui est moins soluble encore en présence de l ' ion phos-

pliorique. O n se sert de cet te réact ion pour reconnaî t re et séparer le 

l i th ium. 

U n autre phénomène, qui permet de caractériser a i sément le l i thium, 

est la coloration rouge qu' i l donne à la flamme du bec Bunsen. Au 

spectroscope, la flamme du l i thium se résout en une raie rouge et 

une raie j a u n e ; cet te dernière est à côté de la raie du sodium vers la 

fin de la partie rouge du spect re . 

Grâce à cet te réact ion très sensible, on peut établir que le l i thium 

est un é lément très répandu, quoiqu' i l ne se trouve nulle part en 

grande quanti té . Ainsi la cendre de tabac cont ien t généralement du 

l i th ium; si, après l 'avoir humectée d'acide ehlorhydrique, on la porte 

dans la flamme du bec Bunsen , il est facile d'y consta ter la l igne rouge 

du l i th ium. 

L e l i thium métall ique se combine très faci lement avec l 'azote en 

prenant de l 'azoture de l i thium N L i 3 , qui se transforme sous l 'action 

de l 'eau en hydrate de l i thium et ammoniaque . A v e c l 'hydrogène, le 

l i thium donne un hydrure L i H . 

Ammonium. — E n parlant de l 'ammoniaque ( p . 4 O D \ t- I ) 5 nous 

avons déjà indiqué que cet te substance se combine avec l 'eau en 

f j rmant un hydrate qui se rapproche à beaucoup d'égards des hy

drates des métaux alcal ins. Cet hydrate répond à la formule N I I 4 OH ; 

ses ions sont l 'hydroxyle et le cation complexe N H ' , que l 'on a ap

pelé ion ammonium, pour expr imer à la fois le fait qu' i l dérive de 

l ' ammoniaque, et son analogie avec le potassium et le sodium. 

E n effet, on constate l 'exis tence de l ' ion ammonium dans un grand 

nombre de sels qui cont iennent avec ce cation les anions les plus 

divers. Non seulement ces sels sont analogues aux sels du potassium 

par leur formule, dans laquelle l 'ammonium j o u e un rôle semblable 

à celui du potassium, mais dans les deux séries de sels l ' i somorphisme 

est presque complet et les caractères de solubilité sont très vois ins; 

l 'analogie du potassium et de l 'ammonium est donc aussi grande que 

celle du chlore et du b rome , ou celle du potassium et du rub i 

dium. 

E n présence de cette analogie, on doit se demander si, à part l ' ion 

ammonium, i l n 'exis te pas aussi un « métal » ammonium, cor respon

dant au potassium métal l ique. La réponse de l ' expér ience n 'es t pas 

absolument affirmative. Lorsqu 'on essaye de préparer l ' ammonium à 
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l 'état métal l ique, par exemple en faisant agir du potassium méta l 

l ique sur des sels d 'ammonium, on obt ient non pas une combinaison 

de formule N H 4 , mais les produits de sa décomposi t ion 2 N I I 3 

et H j . L e m ê m e résultat se produit lorsqu 'on cherche à décomposer 

au m o j e n du courant é lect r ique un sel d 'ammonium solide ou dissous. 

Dans un seul cas particulier, on réussit à saisir l ' ammonium au moins 

d'une façon momentanée , c 'est lorsqu'on emploie comme élect rode 

du mercure métal l ique. L e mercure prend alors des propriétés a n a 

logues à celles d'une solution diluée de potassium ou de sodium dans 

du mercu re ; et ac tuel lement on n 'a pas de raison importante pou r 

mettre en doute l ' ex is tence réelle d'un amalgame d'ammonium.. 

D'ai l leurs , ce t amalgame est toujours peu r iche en ammonium, ca r , 

même à l 'é ta t d 'amalgame, l 'ammonium se décompose en a m m o 

niaque et hydrogène, et son exis tence n 'est jamais que passagère. 

Pa r suite de cette décomposi t ion, il se forme du gaz a u sein du 

mercure , qui passe ainsi à un état spongieux part iculier . I l est t rès 

facile d 'obtenir cet amalgame d 'ammonium : il suffit de verser su r 

une goutte de mercure assez grande une solution concen t rée d 'un 

sel quelconque d 'ammonium et de faire arriver, au moyen d'un fil de 

platine plongé dans cette solution, un courant électr ique j u s q u ' a u 

mercure , qui agit alors comme cathode. L e courant d'un a c c u m u l a 

teur suffit à l 'opérat ion. O n voit aussitôt le mercure gonfler et se 

transformer en une masse grisâtre, mi-sol ide, qui n 'est autre chose 

qu'une sorte de mousse formée de bulles très peti tes. 

On obt ient le même produit d'une manière encore plus s imple, en 

versant sur de l 'amalgame de sodium une solution concentrée d 'un 

sel d 'ammonium. L e sodium métall ique passe à l 'état d'ion sodium, e t 

l ' ion ammonium se transforme en ammonium « métal l ique » , o u 

plutôt en produits de décomposit ion de l 'ammonium. 

L e fait que l 'ammonium obtenu est soluble dans le mercure prou ve 

b ien qu' i l a, dans une cer ta ine mesure, le caractère d'un métal , c a r 

nul le substance en dehors des métaux ne présente une solubil i té m e 

surable dans le mercure . Outre cette propriété, on ne sait r ien de 

l 'ammonium, sinon qu'au point de vue électrique il se rapproche des 

métaux alcalins : sa place dans la « série des tensions » (voir p lus 

lo in ) est immédiatement voisine de cel le de ces métaux. 

L ' ion ammonium, comme nous l 'avons indiqué, est très analogue 

à l ' ion potassium. Lu i aussi il est incolore , et il forme également des 

sels peu solubles avec l 'acide tartrique et l 'acide ch loropla t in ique , 

réactifs qui servent à précipi ter l ' ion potassium. O n peut le d i s t i n -
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guer de l ' ion potassium par la facilité avec laquelle son hydrate se 

transforme en ammoniaque , composé volatil . 

Hydrate d'ammonium. — Cet hydrate N H , O H n'est connu qu'en 

solution, car , lorsqu'on cherche à l ' isoler par évaporation de l 'eau, il 

se décompose en eau et ammoniaque. Toute solution aqueuse d'am

moniaque cont ient cer ta inement une partie du gaz dissous à l 'état 

d'hydrate d 'ammonium, et ce t hydrate lui-même est part iel lement 

dissocié en ses ions NHj et O H ' . O n peut déterminer , en mesurant 

la conductibi l i té électr ique, quelle portion de l 'ammoniaque totale 

est passée à l 'état d'ions. Mais ce qu 'on n'a pu déterminer jusqu ' à 

présent, c 'est le rapport, dans la solution, entre l 'hydrate d 'ammo

nium N H 4 O H non dissocié et son anhydride, l 'ammoniaque N H 3 . 

L e fait que la solution a une odeur prouve bien qu 'el le cont ien t une 

quantité appréciable d 'ammoniaque non combinée , car l 'ammoniaque 

seule existe à l 'état gazeux, et non l 'hydrate d 'ammonium ; mais on 

ignore encore à combien s'élève la quantité d 'ammoniaque l ibre . 

L a dissociation électrolytique de la solution aqueuse d 'ammoniaque 

est beaucoup plus faible que celle d'une solution équivalente de po

tasse et de soude; et, par suite, la force de l 'ammoniaque considérée 

comme hase est beaucoup moindre que celle des hydrates alcalins. 

Dans une solution ammoniacale contenant i m a l par 1 0 ' , la c o n c e n 

tration de l ' ion hydroxyle est seulement égale a u x - ^ J ^ de sa concen

tration dans une solution équivalente de potasse ; pour IOO 1 elle est 

seulement des < ^ ° 0 . E n conséquence , l 'act ion basique d'une solution 

ammoniacale est beaucoup plus faible que celle d'une solution de 

potasse, et l 'on emploie la solution ammoniacale lorsqu' i l est impor

tant que l 'act ion soit faible. L a concentrat ion de l 'hydroxyle est 

encore plus faible lorsque la solution cont ient en outre une grande 

quantité d'ion ammonium à l 'état de sel d 'ammonium. E n effet, la 

concentrat ion totale de l 'ammoniaque étant donnée, le produit de la 

concentrat ion de l ' ion ammonium et de celle de l ' ion hydroxyle doit 

avoir une valeur déterminée et par suite le second facteur doit être 

d'autant plus petit que le premier facteur est plus grand. Il en est de 

même ic i que pour l ' ion hydrogène de l 'acide acétique ( p . 8 1 , t. I I ) . 

A cette faible dissociation, se rat tache le fait qu 'une solution 

aqueuse d 'ammoniaque, b ien qu'elle cont ienne de l 'hydrate d 'ammo

nium et de ses ions, peut être débarrassée de tout son ammoniaque 

par ébulli t ion. 

Cette particularité sert à reconnaî t re et à doser l ' ammonium dans 

ses sels. O n chauffe ses sels avec une base forte en excès : l 'hydroxyle 
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de celte base réagit avec l'ammonium, il se forme de l'eau et de l'am-» 
moniaque, et à la chaleur cet ammoniaque se volatilise. Si l'on se 
propose seulement de reconnaître l'ammonium, il suffit de tenir au-
dessus du liquide chauffé un papier humide de tournesol rouge; 
l'ammoniaque donne à ce papier la couleur bleue. On reconnaît éga
lement l'ammoniaque avec une baguette de verre humecté d'acide 
chlorhydrique concentré (p. 4°7> 1 .1) . S'il s'agit de mesurer la quantité 
d'ammoniaque, on distille le liquide en plaçant dans le réfrigérant 
une quantité déterminée d'un acide de concentration connue, et, 
lorsque la distillation est terminée, on détermine, en titrant avec une 
solution de baryte, la quantité d'acide qui n'a pas été neutralisée par 
l'ammoniaque (p. a a i , t. I ) . 

Chlorure d'ammonium. — Le plus connu des sels d'ammonium est 
le chlorure d'ammonium ou sel ammoniac NH, CL C'est un sel blanc 
qui se dissout bien dans l'eau ; il cristallise dans le système cubique, 
mais il a une tendance particulière à imiter les formes des autres sys
tèmes. Aux environs de 45o" , il se volatilise sans fondre, en formant 
des vapeurs incolores. Ces vapeurs ne sont du reste pas formées de 
chlorure d'ammonium, mais d'un mélange de gaz chlorhydrique et 
d'ammoniaque. C'est ce que démontre leur densité, qui ne corres
pond pas au poids molaire du chlorure d'ammonium ( 5 3 , 5 ) , mais à 
la moitié de sa valeur. En se servant de la diffusion (p. 1 1 0 et 3 4 2 , 
t. I ) , il est facile d'établir que la vapeur en question est bien un m é 
lange ; l'ammoniaque, qui est le plus léger, traverse une paroi poreuse 
beaucoup plus vite que le gaz chlorhydrique; par suite, la partie du 
mélange qui a traversé la paroi a une réaction basique, alors que celle 
qui est restée en deçà est acide. 

La décomposition ne se produit rapidement que si le chlorure 
d'ammonium contient des traces d'eau. Lorsque le sel a été desséché 
avec soin, il se décompose si lentement qu'il est possible de déter
miner la densité propre qu'il présente avant de se décomposer. On 
a affaire ici à une accélération'catalytique de la réaction par la vapeur 
d'eau : en effet la réaction inverse, la formation du chlorure d'am
monium par union du gaz chlorhydrique et de l'ammoniaque, elle 
aussi n'est rapide qu'en présence de la vapeur d'eau. Si l'on a des
séché les deux gaz avec grand soin, on peut les mélanger sans qu'il 
se produise de nuage de chlorure d'ammonium. Ces faits constituent 
un bon exemple de la loi générale d'après laquelle un catalyseur qui 
accélère une certaine réaction doit accélérer aussi la réaction 
contraire. 
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L a solution aqueuse du chlorure d 'ammonium a une réact ion fai

b lement acide, parce que ce sel subit un c o m m e n c e m e n t d'hydrolyse. 

C o m m e une petite quanti té d'ion ammonium réagit avec l 'hydroxyle 

provenant de l 'eau en formant de l 'eau et de l ' ammoniaque, la quan

tité correspondante d 'hydrogène est à l 'état d'ion et donne à la solu

t ion une réact ion acide. L ' ac ide chlorhydr ique étant un acide fort, 

son sel d 'ammonium est fa iblement hydrolyse . Mais naturel lement, 

plus l 'acide d'un sel d 'ammonium est faible, plus son hydrolyse est 

intense. Lorsque l 'on chauffe jusqu ' à ébulb t ion la solution de ch lo 

rure , une partie de l 'ammoniaque qui s'est formée distille, et la r éac 

tion acide devient plus forte. 

L e chlorure d 'ammonium sert à divers usages dans les laboratoires 

et dans l ' industr ie . O n l 'emploie en soudure parce que le gaz ch lo r 

hydrique qu' i l dégage quand on le chauffe détruit les oxydes dont 

les métaux à souder sont recouverts . Il sert a u s s i à préparer les chlo

rures qui se décomposent facilement sous l 'ac t ion de l 'eau en perdant 

de l 'acide ch lorhydr ique ; dans les piles é lectr iques L e c l a n c h é , il j oue 

le rôle de « dépolarisant » . Ces divers usages reposent , eux aussi, 

sur s a décomposi t ion avec product ion d'acide chlorhydr ique . 

L e b r o m u r e et l ' i o d u r e d ' a m m o n i u m sont employés en photo

graphie. L e bromure est un sel b lanc , analogue au chlorure d 'ammo

n ium; l ' iodure est également b lanc à l 'état pur, mais il est difficile de 

l 'obtenir non teinté , car il bruni t très vi te . L a cause en est dans la 

légère dissociation hydrolyt ique qu'il subit quand, en présence de 

l 'air, il devient humide , en d'autres termes, quand un peu d'iodure 

d 'ammonium s e dissout. L ' ac ide iodhydrique qui se forme alors est 

immédia tement oxydé par l 'oxygène de l 'air ( p . 2 7 8 , t. I ) , il se forme 

de l ' iode l ibre et la même série de réact ions r e c o m m e n c e . A l 'abri de 

l 'air et de l 'eau, l ' iodure d 'ammonium peut se conserver . 

N i t r a t e d ' a m m o n i u m . — Nous avons déjà eu l 'occasion de mention

ner ce sel ( p . 4 1 0 i t. I ) : comme la chaleur le décompose en eau et 

protoxyde d'azote, on s ' en sert pour préparer ce composé. O n le pré

pare lu i -même en neutral isant de l 'acide azotique par de l ' ammo

niaque ou du carbonate d ' a m m o n i u m , et en évaporant. J e l é sur des 

charbons incandescents , il déflagre. O n peut lui faire faire explosion 

en l 'employant soit isolé , soit mélangé de c a r b o n e ; aussi sert- i l à la 

fabricat ion de matières explosives. Ces explosifs s 'enflamment dif

ficilement et par suite leur emploi est sans danger. Comme la tota

lité du nitrate se transforme en gaz et en vapeurs, son action exp lo

sive est avantageuse; d'ailleurs le protoxyde d'azote qui en provient 
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dégage, en se décomposant , une quanti té de chaleur considérable 

( p . 3 9 6 , t . I ) . 

L e nitrito d'ammonium N l ï j N O a est intéressant par la facilité avec 

laquelle il se décompose en eau et azote ( p . 4 i o J ' - ' ) ; de ce sel lu i -

même, on sait seulement qu' i l forme des masses cr is tal l ines, déli

quescentes et se décomposant faci lement . 

L e sulfate d 'ammonium ( M I + ) 2 S 0 4 est isomorphe au sulfate de 

potassium, mais beaucoup plus soluble dans l 'eau. Comme le sulfate 

de potassium, il forme différents sels doubles, en part icul ier avec les 

sulfates bivalents de la série du magnésium, et avec les sulfates t r i -

valents de la série de l 'a luminium. Sa solution est hydrolysée un peu 

plus for tement que celle du chlorure d 'ammonium. Lorsqu 'on chaufle 

du sulfate d 'ammonium solide, il perd de l 'ammoniaque et se t r ans 

forme en sulfate acide d'ammonium N T T 4 I I S 0 4 . Cette réaction appar

tient à tous les sels normaux que forme l 'ammonium avec des acides 

polybasiques. 

Phospha t e s d'ammonium. — Des trois phosphates d 'ammonium 

possibles, on connaî t seulement les deux premiers, le monophosphate 

et le diphosphate : le phosphate normal se décompose si faci lement 

en ammoniaque et diphosphate qu' i l est impossible d e l e conserver . 

Ces sels ne présentent aucun intérêt part icul ier . 

On connaî t davantage le phosphate de sodium et d 'ammonium 

N a N H 4 I I P 0 4 . 4 I L O , qu'on appelait autrefois sel de phosphore ou 

sal microcosmicum. O n peut l 'employer pour les essais au chalumeau 

à la place du métaphosphate de sodium ( p . 79 , t. I I ) , car , sous l ' a c 

tion de la chaleur , il se transforme en ce sel, suivant l 'équat ion 

N a N H 4 H P 0 4 = I V a P O - H - H 2 0 -t- N H , . 

Comme cet te décomposit ion s 'accompagne d'un gonflement cons i 

dérable, au lieu de préparer comme d'ordinaire les « perles de sel de 

phosphore » immédiatement avant l 'essai sur le fil de platine, il est 

plus commode d 'employer à l 'essai le métaphosphate de sodium (dé jà 

formé) . L 'express ion sal microcosmicum a été appliquée à ce c o m 

posé, parce qu' i l prend naissance dans l 'évaporation de l 'ur ine h u 

maine décomposée par la putréfaction : l 'urine, excrét ion l iquide des 

déchets de l 'organisme, était considérée par les alchimistes comme 

un extrai t du « microcosme » humain . 

Carbonate d 'ammonium. — L e carbonate normal d 'ammonium est 

très instable, car il se décompose avec une extrême facilité comme les 
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autres sels d 'ammonium des acides polybas iques . A u contra i re , le 

carbonate acide N I I ^ H C O a est vra iment stable et n'a presque pas 

l 'odeur de l ' ammoniaque. Il cristal l ise par évaporation des solutions 

d 'ammoniaque qu 'on a saturées d'anhydride carbonique . Les deux 

sels réunis forment un sel double, le sesquicarbonate d 'ammonium 

( N H 1 ) 2 G 0 3 . 2 j \ H 1 H C O s , qui est le principal const i tuant du ca r 

bonate d 'ammoniaque qu 'on trouve dans le commerce . Ce produit 

con t ien t d 'ordinaire en outre du carbamate d"ammonium, c ' es t -

à-dire du sel d 'ammonium de l 'acide carbamique ( p . 477 i t. I ) , sel 

qui dérive par perte d'eau du carbonate normal 

( N H 4 ) s C 0 3 = N t ^ O C O M I j - t - I I , O . 

Sulfure d'ammonium. — Les deux composés que l 'acide sulfhy-

drique peut former avec l 'ammonium servent à de nombreux usages 

dans les laboratoires . O n les prépare en faisant arriver du gaz sulfhy-

drique dans une solution concent rée d 'ammoniaque. S i l 'hydrogène 

sulfuré est en excès , il se forme dans la solution du sulfhydrate d'am

monium N H 4 H S ; en ajoutant ensuite autant d 'ammoniaque qu'il en a 

été employé, on obt ient une solution de sulfure d 'ammonium 

( N H 4 ) 2 S . Cel te solution, de même que celles des sulfures alcalins 

(p . 3 4 , t. I I ) , ne cont ient pas exclusivement du sulfure et de ses ions ; 

au contraire , dans le cas présent, l 'hydrolyse est encore plus pronon

cée , parce que ce sel est formé d'une base faible et d'un acide faible. 

D'a i l leurs , dans les réact ions qui demandent de l ' ion soufre S'', 

l 'état actuel de la solution n 'a pas beaucoup d ' importance, car à m e 

sure que l ' ion soufre consommé par la réact ion quitte l 'état dissous, 

il peut s'en former de nouvelles quant i tés . 

Pour obtenir les deux sels en question à l 'état solide, on met en 

présence de l 'hydrogène sulfuré et du gaz ammoniac en proportions 

convenables : 
N I I s + H i S = N H 4 H S , 

et 
2 M I j + H 2 S = ( N H k ) , S . 

O n obtient ainsi des masses cristallines qui, par évaporation, se dé

composent en leurs parties consti tutives, comme le montrent les 

densités de leurs vapeurs. L e sulfure est ex t rêmement volatil ; le suif-

hydrate l 'est m o i n s . 

O n a fait, dans le cas du sulfhydrate d 'ammonium, des recherches 

approfondies sur l 'équil ibre entre le sel solide et sa vapeur. E n appe

lant a et b les concentra t ions de l 'ammoniaque et de l 'hydrogène sul

furé, c la concentrat ion du sulfhydrate à l 'état de vapeur ( ce t t e der-
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nière concentra t ion est très petite mais n 'est pas nu l l e ) , on a, d'après 

l 'équation générale de l 'équi l ibre ( p . 3 y i , t. 1 ) , la relation 

^ = K . 
c 

La concentrat ion du sulfhydrate d 'ammonium non décomposé ne dé

pend que de la température, car , d'après la loi de Dal ton, la tension 

de vapeur d'une matière donnée reste la même, qu' i l existe ou non 

d'autres substances dans le volume qu'elle occupe . Par suite, le p ro 

duit ab doit, lui aussi, être constant pour chaque température donnée. 

Nous avons donc affaire à un équil ibre absolument analogue à celui 

d'un sel solide avec sa solution part iel lement dissociée en ions (p . 9, 

t. I I ) . E n fait, on a observé les divers résultats suivants : 

a. S i l 'espace occupé par les gaz ne cont ient en excès ni l 'une ni 

l 'autre des deux parties constitutives (ss = b"), il s 'établit une tension 

de dissociation déterminée, qui dépend uniquement de la tempéra

ture et non du rapport des quantités de matière solide et de vapeur. 

Ce résultat se déduit de l 'équat ion, car , lorsque a = b, cet te équa

tion prend la forme a-= K c , et K et c ne dépendent que de la t em

pérature. 

b. S i le récipient contient préalablement de l 'ammoniaque ou de 

l 'hydrogène sulfuré, le sulfhydrate forme une quanti té de vapeurs 

plus pe t i te ; des excès égaux des deux gaz ont une act ion égale. Ce 

résultat est également conforme à l 'équation, car l 'expression ^ est 

symétrique par rappor t h a et b. 

L'équi l ibre du sulfure d 'ammonium serait représentée par une 

équation de la forme SL!L = K , puisque 2 molécules d 'ammoniaque 

correspondent à 1 molécule d 'hydrogène sulfuré. Mais la décompo

sition du sulfure d 'ammonium a l ieu de telle manière qu ' i l se forme 

non un mélange des deux gaz, mais du sulfhydrate d 'ammonium 

solide et en même temps de l 'ammoniaque l ibre . Par suite, les re la 

tions d'équilibre sont plus complexes et nous ne les exposerons pas 

i c i . 

L a solution aqueuse de sulfure d 'ammonium se teinte rapidement 

en j aune au contact de l 'air : l 'hydrogène sulfuré à l 'état de disso

ciat ion hydrolytique est oxydé par l 'oxygène de l 'air suivant la r é a c 

t ion indiquée page 3 2 ^ , t. I , et le soufre mis en l iberté se dissout 

dans l 'excès de sulfure d 'ammonium en formant des polysulfures qui 

correspondent aux polysulfures alcalins ( p . 3 3 , t. I I ) . O n a obtenu à 
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l 'état solide un tétrasulfure d 'ammonium ( N I I 4 ) 2 S 4 , et un hepta-

sulfure ( N H . , ) » S T . 

Dans les laboratoires, la solution de sulfure d 'ammonium est em

ployée pour précipi ter les sulfures métall iques qui se dissolvent 

dans les acides l ibres . Nous avons donné plus haut ( p . 3 2 ^ , t. I ) la 

théorie de la formation de ces précipi tés . Les sulfures de potassium 

et de sodium ont la même action, mais on leur préfère le sulfure 

d 'ammonium, parce que l 'excès du sulfure d 'ammonium est plus 

facile à expulser de la solut ion. 

L e sulfure d 'ammonium jaune sert à dissoudre les sulfures métal

l iques dont les composés plus r iches en soufre se transforment en 

acides thioniques et peuvent alors former avec l 'ammonium des c o m 

binaisons solubles. T e l est, par exemple , le sulfure d 'étain. Nous 

entrerons dans les détails lorsque nous étudierons ces mé taux . 

L e sulfure d 'ammonium est employé dans la préparat ion de cer

tains composés du soufre, et aussi comme réducteur , surtout en 

chimie organique. Cette action repose sur les propriétés réductr ices 

de l 'hydrogène sulfuré ( p . 3 2 7 , t. 1 ) . 

L e sulfure d 'ammonium a l'avantage qu'on peut l 'employer à l 'état 

beaucoup plus concentré que l 'hydrogène sulfuré, qui est peu soluble. 

L 'hydrogène est consommé par la réac t ion; le soufre se précipi te et 

l 'ammoniaque est mis en l iber té . S i l 'on veut alors poursuivre la 

réduction, on peut introduire de nouveau.de l 'hydrogène sulfuré. 
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CHAPITRE XXIII , 

C A L C I U M . 

Général i tés sur les métaux a lcal ino- terreux. — L e s métaux de ce 

groupe se dist inguent des métaux alcalins principalement en ce qu ' i ls 

11e peuvent former que des cations bivalents. E n effet, pour prendre 

le calcium comme exemple, la quanti té d'ion calcium qui peut s 'unir 

avec une quanti té donnée d'ion chlore abaisse le point de congélat ion 

de la solution aqueuse, non pas autant, mais deux fois moins que l ' ion 

chlore . Par conséquent , un poids molaire d'ion calcium se combine 

non pas avec un, mais avec deux poids molaires d'ion ch lo re ; le cal

cium doit donc être considéré comme bivalent . 

Comme il est impossible de faire agir isolément les différents ions , 

le résultat que nous venons d ' indiquer a été obtenu d'une façon i nd i 

recte . S i l ' o n a deux solutions très diluées, l ' une de chlorure de p o 

tassium, l 'autre de chlorure de ca lc ium, telles que l a concent ra t ion 

de l ' i on chlore soit la même dans les deux, et que l 'on détermine les 

points de congélat ion, on trouve des abaissements non pas égaux, 

mais dans le rapport de 4 à 3 . Comme dans le cas du chlorure de po

tassium, les deux ions cont r ibuent autant l 'un que l 'autre à l ' aba isse

ment ( ' ) , la part qui revient à l ' ion chlore est égale à 2 ; elle est la 

même dans le cas du chlorure de ca lc ium, et , par conséquent , l a part 

de l ' ion calc ium est égale à 1; il agit donc deux fois moins que l ' i on 

potassium. O n tire de ce fait la conclus ion que nous venons d ' in

diquer . 

L e s deux groupes de métaux diffèrent aussi, quoique d'une maniè re 

inoins essentielle, au point de vue de la solubilité de leurs sels. Ains i , 

en part iculier , les ca rboni tes et les phosphates normaux des mé taux 

( ' ) Cette égalité est démontrée par le fait que i™"1 (^'|«,6) de chlorure de potassium 
abaisse le point de congélation deux fois plus que i m a l d'une matière non dissociée. 
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alcal ino- terreux sont très peu solubles dans l 'eau, tandis que les m é 

taux alcalins forment en général des sels très solubles avec ces deux 

ions acides et toute une série d'ions analogues. Nous avons d'ailleurs 

fait remarquer qu'à cet égard le l i thium forme transi t ion. 

L e s métaux a lca l ino- te r reux sont moins sensibles que les métaux 

alcalins à l 'act ion de l 'oxygène l ibre et des composés oxygénés ; ils 

sont aussi beaucoup moins fusibles et moins faciles à volatil iser. Ici 

encore on observe la même gradation : la tendance à se combine r avec 

l 'oxygène et à former des ions est moindre chez les é léments dont le 

poids de combinaison est faible, et augmente net tement avec le poids 

de combinaison. L e s hydrates des métaux a lca l ino- ter reux sont peu 

solubles dans l 'eau, mais une fois en solution ils sont aussi disso

ciés que les hydrates a lca l ins . 

Calcium. — Les composés du calcium sont ex t rêmement répan

dus sur la surface terrestre et en consti tuent un des éléments les plus 

abondants. D e tous ces composés le carbonate est le plus fréquent ; 

de plus, il est b ien rare que les silicates de I 'écorce terrestre ne con

t iennent pas du calcium. Enf in , cet é lément se retrouve dans les or

ganismes, où il j o u e des rôles très divers. 

L e calcium métallique n 'a été obtenu à l 'état pur que relat ive

ment tard. Au commencemen t du x i x e s iècle, Davy et Berzélius che r 

chèrent à le préparer en chassant par distillation le mercure de son 

amalgame obtenu par é lec t ro lyse ; mais le produit qu'ils obt inrent 

n 'était pas assez pur pour permet t re de déterminer les propriétés du 

métal . Des recherches plus récentes de divers savants ne fournirent 

pas non plus de métal pur, car elles donnèrent sur les propriétés du 

calcium des renseignements contradictoires . Dans des recherches 

toutes récen tes , on a obtenu le calcium en décomposant l ' iodure de 

calcium par du sodium; une fois l 'excès de sodium enlevé, il reste du 

calcium cr is ta l l i sé ; c 'est un métal b lanc , et non j a u n e comme on 

l 'avait indiqué auparavant; sa densité est i , 8 3 ; en le faisant fondre 

dans le vide à 760° , on le rend facile à couper, il est cependant moins 

mou que le potassium. I l est insensible à l 'act ion de l 'oxygène , du 

chlore , du brome et de l ' iode à la température ordinaire, et ne se 

combine avec eux que sous l 'act ion de la chaleur . Lorsqu 'on le chauffe 

à l 'air, il brûle en s 'unissant à la fois à l 'oxygène et à l 'azote. L 'eau 

attaque le calcium lentement , les acides dilués l 'at taquent rapidement . 

Ion calcium. — L e calcium ne forme qu 'une seule espèce d' ions, 

l ' ion bivalent Ca-- . L a cha leur de formation de ce t ion à partir du 

métal est égale à 4 5 8 k J . Lorsque l 'on calcule en se servant de ce 
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nombre les chaleurs de formation des sels de calc ium dissous, il n e 

faut pas oublier que les chaleurs de formation des ions monovalents 

doivent être comptées deux fois. 

Les solutions qui cont iennent de l ' ion calcium n 'ont pas de p r o 

priétés qui frappent au premier abord ; en par t icul ier elles n 'ont pas 

de couleur , à moins qu'el les ne cont iennent , outre le calc ium, des 

matières colorées . Il exis te un assez grand nombre de sels de calcium 

peu solubles ; à ces sels correspondent un nombre égal de réactifs 

permettant de précipi ter le ca lc ium. D e u x de ces ' agen t s de p réc i 

pitation sont par t icul ièrement intéressants pour nous : l ' ion ca rbo 

nique CO3 et l ' ion oxalique C 2 0 ' ^ . Ce dernier, en part iculier , est 

un réac t i f spécifique de l ' ion ca lc ium; i l forme avec lui de l 'oxalate 

de calcium, sel très peu soluble qui se dépose à l 'état de fin précipité 

blanc dès que les deux ions se trouvent en présence dans une solution. 

On ne connaî t pas d'ions composés ( « complexes » ) dont le c a l 

cium fasse par t ie ; par conséquent , quand une solution aqueuse c o n 

tient du calc ium, elle cont ient de l ' ion calc ium. 

H Y D R A T E ET O X Y D E D E ca lc ium. — L e ca lc ium, formant des ions b i 

valents, se combine avec deux poids de combinaison d'hydroxyle 

pour former l 'hydrate de calcium C a ( O H ) a . Ce composé, qu'on ap 

pelle couramment chaux ou chaux éteinte, est une poudre b lanche , 

qui est très peu soluble dans l 'eau. Un li tre d'eau dissout en chiffres 

ronds 2 grammes de chaux . L a solubili té diminue quand la t empéra

ture s'élève : par suite, une solution d'hydrate de calcium (on appelle 

cette solution eau de chaux), saturée à la température ordinaire, se 

trouble net tement lorsqu'on la chauffe jusqu 'à sa température d 'ébul-

l i l ion. Cette propriété s 'accorde b ien avec le fait que la dissolution 

l 'hydrate de calc ium dans l 'eau s 'accompagne d'un dégagement de 

chaleur. 

L a solution aqueuse donne, avec les matières colorantes végétales, 

comme le tournesol , e t c . , les réact ions basiques de l ' ion hydroxyle . 

Par l 'examen de la conduct ibi l i té électr ique, on trouve que la disso

ciation électrolytique de l 'hydrate dissous E S T A peu près complè te ; 

en ce sens, la chaux est une base forte . Mais comme elle ne permet 

d 'obtenir qu 'une faible concentra t ion de l ' ion hydroxyle , correspon

dant À sa faible solubil i té , on se sert de l'eau de chaux en médecine 

et dans les laboratoires lorsqu'on veut produire des act ions basiques 

faibles. 

E n présence de l 'air l 'eau de chaux se recouvre d'une mince pel l i 

cule de carbonate de calc ium, sel très peu soluble dans l 'eau. 
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Lorsqu 'on fait arriver dans de l'eau de chaux l impide un gaz qui con

tient de l 'anhydride carbonique même en quanti té très faible, l 'eau 

de chaux se trouble aussitôt parce qu' i l se dépose du carbonate . 

Aussi sert-el le de réact i f pour caractér iser l 'anhydride carbonique et 

les carbonates . 

Pour préparer de l 'eau de chaux , on noie dans l'eau une quantité 

quelconque de chaux, et on laisse reposer le mélange dans un flacon 

fermé jusqu 'à ce que l 'excès de chaux se soit déposé au fond. L e 

l iquide ainsi obtenu doit être employé immédia tement . Il est inutile 

de filtrer, car , aussitôt que le l iquide est à l 'air , il absorbe une quan

tité d'anhydride carbonique suffisante pour le rendre t rouble, et perd 

ainsi une quantité indéterminée de chaux . 

Comme la chaux est peu soluble , on l 'emploie souvent en suspen

s ion, en la mélangeant à l 'eau par des procédés mécan iques . L e m é 

lange ainsi obtenu est appelé lait de chaux. C o m m e la chaux est de 

beaucoup la moins chère de toutes les bases fortes, on l 'emploie dans 

les industries chimiques toutes les fois que l 'on a besoin d'une base 

forte et que les propriétés de l 'hydrate de calc ium ou des composés 

qui en dérivent en rendent l 'usage possible à un degré quelconque. 

L 'hydrate de calcium se prépare un iquement au moyen de Y oxyde 

de calcium, qu 'on obt ient lu i -même en chauffant du carbonate de 

calcium : comme l 'hydrate de calcium cont ien t deux poids de combi

naison d 'hydrogène, il se transforme en anhydride avec une facilité 

relat ivement assez grande, de même qu 'un grand nombre d'acides 

dibasiques donnent des anhydrides plus faci lement que les acides 

monobas iques . A la température du rouge, l 'hydrate de calcium se 

transforme par perte d'eau en protoxyde de calc ium : 

C a ( O H ) 2 — H j O = C a O , 

et inversement cet oxyde se transforme faci lement , par fixation d'eau, 

en hydrate de ca lc ium. 

L a préparation de l 'oxyde de calcium (chaux calcinée, chaux 

vive) repose, comme nous l 'avons indiqué, sur la décomposit ion à 

chaud du carbonate de calcium. Ce sel se scinde en protoxyde de 

calcium et en anhydride carbonique : 

C a C C V = C a O -+- C O t . 

Nous expliquerons plus tard les c i rcons tances secondaires de ce l te 

décomposit ion qui sont très intéressantes . 

L a chaux vive ainsi obtenue forme des morceaux irréguliers qui 

présentent , avec des dimensions réduites, la forme des pierres ca l -
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caires dont ils proviennent . E l le est ordinairement de couleur b r u n e 

ou grise, m a i s cette couleur provient des impuretés : lorsqu 'on e m 

ploie du carbonate de calcium pur, par exemple du marbre b lanc , la 

ebaux vive obtenue est également b lanche . 

Au con tac t de l 'air la chaux se désagrège en fixant de l 'eau et de 

l 'anhydride carbonique , et forme une poussière b lanche , mé lange 

d'hydrate et de carbonate de ca lc ium; en même temps, son vo lume 

augmente d'une quantité très notable . Si l 'on met en présence , à 

froid, de l 'eau et de la chaux calc inée, il ne se produit en apparence 

aucune réaction, mais peu à peu la masse s 'échauffe, puis les deux 

substances s e combinen t brusquement en formant de l 'hydrate avec 

un dégagement de chaleur considérable . C'est ce que l 'on appelle 

éteindre la chaux ; à moins que l 'on ait pris une quantité d'eau trop 

grande, la chaleur dégagée suffît à vaporiser l'eau en excès , et l ' on 

obtient , avec une augmentation de volume considérable, une poudre 

sèche, b lanche comme la neige, d'hydrate de calcium. Lo r squ 'on se 

propose d 'employer aussitôt l 'hydrate de calcium, on met de l 'eau en 

plus grande quanti té, et l 'on obt ient une bouillie pâteuse et b l a n c h e , 

qui contient la chaux dans un état de subdivision ex t rêmement f ine , 

par t icul ièrement approprié à ses usages ultérieurs. 

L a chaux ca lc inée ou chaux vive résiste très bien à la chaleur : e l le 

ne fond que vers 3ooo° . O n l 'emploie pour cette raison dans les a p 

pareils qui doivent supporter de hautes températures, en par t icul ier 

pour faire fondre du platine au chalumeau oxhydrique. Chauffée j u s 

qu 'aux environs de 2000" , la chaux ca lc inée donne une lumière 

b lanche très vive. L 'éclairage au chalumeau oxhydrique a été t rès 

impor tant autrefois, mais il a perdu beaucoup de son intérêt depuis 

qu 'on peut obtenir très faci lement une lumière électr ique t rès 

intense. 

Chaux sodée. —• L a chaux sodée est un produit très employé e n 

chimie pour fixer l 'anhydride carbonique dans les analyses et pou r 

divers autres usages. Ce n'est pas un composé chimique, mais un 

mélange mécanique , que l 'on obt ient en éteignant de la chaux c a l 

c inée avec une solution de soude et en desséchant la bouill ie ainsi 

ob tenue . La forme la meil leure de la chaux sodée est celle de grains 

assez gros ; on la trouve sous cette forme dans le commerce . E n fixant 

de l 'anhydride carbonique, elle met de l 'eau en l iber té . O n dispose 

d'habitude la chaux sodée dans des tubes en U , et l 'on place à l ' e x t r é 

mité par laquelle sortent les gaz une couche de chlorure de ca lc ium, 

pour re ten i r l 'eau qui se dégage. 
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Carbonate de calcium. — Comme nous l 'avons déjà indiqué, le 

carbonate de calcium est de tous les sels de ce métal le plus répandu 

et par suite le plus important . Sous différentes formes : pierre à 

chaux, marbre, craie, e tc . , il consti tue de grands massifs de m o n 

tagnes, dont la m a s s e augmente de plus en plus par suite des phéno

mènes chimiques dont la surface terrestre est le siège. 

L e carbonate de calcium naturel possède deux étals cristallins dis

tincts, dont les formes pures portent le nom aragonile et de spath. 

L a densité du spath est 2 , 7 1 ; il cristallise dans le système rhomboé-

drique, généralement en rhomboèdres . L 'aragoni te , dont la densité 

est 2 , g 4 , cristallise en prismes rhomhiques . 

C'est au commencement du x i x e siècle que l 'on trouva par l 'ana

lyse quantitative, procédé alors tout nouveau, que ces deux m i 

néraux bien connus étaient de composi t iou ident ique . Ce fait 

était en contradict ion avec la proposition alors admise d'après 

laquelle à des formes diverses correspondraient toujours des com

positions chimiques diverses. O n crut trouver une explicat ion dans 

le fait que l 'aragonite cont ient du strontium, dont le carbonate cris

tallise suivant les mêmes formes que l 'aragonite, mais cette expl i 

cation fut b ientô t abandonnée, car on découvrit des aragonites où 

l 'on ne pouvait déceler aucune trace de strontium. Plus tard, on 

établit qu'un certain nombre de substances, et tout spécialement le 

soufre (p . 3 o i , t. I ) , peuvent présenter des formes variées de composi

tion ident ique; c 'est seulement alors que Mitscherl ich introduisit la 

notion de polymorphisme et e x p l i ^ . a les lois de ce phénomène. 

L e spath et l 'aragonite sont monotropcs (p. 3o/ | , t .1 ) l'un par rapport 

à l 'autre; le spath est la forme stable, l 'aragonite est la forme ins -

t ib le . E n effet, lorsque l 'on chauffe l 'aragonite, aux e n v i r o n s de 3oo° , 

elle se transforme spontanément en spath : elle se gonfle et se dé

sagrège en formant une poussière analogue à du sable, et qui a la 

densité du spath. L e même fait résulte d'ailleurs de ce que l 'arago

nite est plus soluble que le spath. 

Pour déterminer des solubilités aussi faibles que celles des deux 

formes du carbonate de calcium, on mesure les conductibil i tés é l ec 

tr iques. S i l 'on prend une eau aussi pure que possible et qu'on la 

mette en contact avec ces substances, sa conductibi l i té électrique 

augmente ; l 'augmentation est de io pour 1 0 0 plus forte avec l 'ara

gonite qu'avec le spath. 

Outre ces deux formes cristall ines, le carbonate de calcium pos

sède un état amorphe, qu'on obtient toujours d'abord lorsqu'on 

produit dans une solution un précipi té de carbonate de calcium. 
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Cette forme est la plus instable, et par suite aussi la plus soluble; 

elle est assez, soluble pour donner avec le tournesol une réaction b a 

sique. A température élevée, elle se transforme en aragonite qui 

passe avec une extrême lenteur à l 'état de spath. A basse tempé

rature, le carbonate amorphe se transforme directement en spath. 

Par suite, quand on a obtenu du carbonate de calcium soit comme 

précipité dans une analyse, soit dans une préparation, il faut le 

laisser reposer un cer tain temps, de préférence à la chaleur, pour 

que le sel amorphe soluble se transforme en sel cristallisé peu so 

luble. 

L e plus pur des spaths naturels se trouve pr incipalement en I s 

lande; on l 'appelle aussi « spath double » , parce que les grands c r i s 

taux transparents de spath réfractent la lumière de la façon propre 

aux cristaux à un axe et, par suite, font voir les objets doubles. E n 

raison de cette propriété , 'on les emploie dans un grand nombre d'in

struments d 'opt ique; en part icul ier , c 'est avec du spath que l 'on fait 

les niçois qui servent à produire de la lumière polarisée. 

L e marbre et la pierre à chaux sont des formes de spath moins 

pures et se présentent en cris taux plus pet i ts ; tous deux sont formés 

de concrét ions de petits cr is taux de spath. Enfin la craie consiste en 

petites granulations sphériques qui proviennent de cer ta ins mic ro -

organismes, et dont on ne connaî t pas encore la nature. 

S i l 'aragonite qu'on trouve dans la nature, et qui dans certains cas 

y existe assurément depuis des milliers d'années, n 'es t pas encore 

transformée partout en spath, c'est parce que la transformation a lieu 

avec une extrême lenteur . Dans beaucoup d'endroits où se sont exer

cées des actions accélératr ices , on peut trouver du spath simulant 

l 'aragonite par pseudomorphose, c 'est-à-dire des systèmes qui ont la 

forme extérieure de l 'aragonite, mais dont la substance s'est t rans

formée en spath. 

Lorsque l 'on chauffe du carbonate de calcium, il se décompose en 

protoxyde de calcium et anhydride carbonique. Ce phénomène con 

stitue une des opérations chimiques les plus anciennes, car il y a des 

milliers d'années qu 'on emploie comme ciment la chaux qui en pro

vient. L a décomposit ion se produit suivant la loi suivante : à chaque 

température correspond une certaine concentrat ion, en d'autres termes 

une certaine pression de l 'anhydride carbonique, pour laquelle l 'équi

l ibre a l ieu . S i l 'on augmente cette pression, la chaux fixe de l 'anhy

dride carbonique ; si l 'on diminue la pression, il se décompose de nou

velles quantités de carbonate , j u squ ' à ce que la pression d 'équil ibre 

se soit ré tabl ie . 
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» 62 "> » 5 , 0 » 

» 740 » 2 5 , 5 » 

» 7 4 5 » 2 8 , 9 » 

» 810 )> ^ 7 , 8 » 

» 8 1 2 » 7 5 , 3 » 

» 8 6 5 » i 3 3 , 3 » 

L a pression d 'équil ibre (pression de dissocia t ion) du carbonate de 

calcium suit la même loi que la pression de vapeur d'un l iquide vo

la t i l ; en particulier, elle est indépendante du rapport des quanti tés 

des deux matières solides en présence , le carbonate de ca lc ium et 

l 'oxyde de ca lc ium; elle est également indépendante des rapports de 

quanti té entre les phases solides et la phase gazeuse. 

Ces résultats se déduisent r igoureusement de la loi des phases. 

Nous avons deux parties const i tut ives, la chaux et l 'anhydride ca rbo

n ique , en partant desquelles on peut composer toutes les phases en 

présence . Comme ces phases son t au nombre de trois, savoir : l ' anhy

dride carbonique , la chaux et le carbonate de calc ium, il ne reste 

qu'wrce l ibe r t é ; en d'autres termes, à toute température arbi t ra i re

ment chois ie correspond une pression ent ièrement déterminée, et les 

quantités des différentes phases n 'ont pas d'influence sur l 'équi l ibre . 

L a loi de l 'action de masse conduit à la même conclus ion . S i l 'on 

appelle respect ivement c , L et d les concent ra t ions du carbonate , de 

la chaux et de l 'anhydride carbonique , on doit avoir l 'équation 

ld= f.v, 

dans laquelle la constante d 'équil ibre k est fonction de la tempéra

ture . Or , dans cet te équation, les concentrat ions v et l des mat ières 

solides sont cons tan tes ; par conséquent , d doit être fonction de la 

température . 

Comme l e montre le Tableau ci-dessus, il est impossible d 'ob

tenir la chaux vive par simple chauffage au-dessous de 8 1 2 0 , car c 'est 

seulement à cet te température que la pression de l 'anhydride ca rbo

nique atteint 1 a tmosphère et que le dégagement du gaz est assuré. 

Mais, comme ce qui ent re en l igne de compte dans cet équi l ibre n'est 

pas la valeur absolue de la pression, mais la pression partielle de 

l 'anhydride carbonique , on peut réaliser la décomposi t ion à tempé

rature beaucoup plus basse, à la condit ion de mainteni r assez basse 

L e Tab leau ci-dessous donne un certain nombre de températures 

avec les pressions correspondantes : 

u t u 

A 5 î 7 l a p r e s s i o n e s t d e 2 , 7 d e m e r c u r e 

» 610 » 4 , 6 " 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



C A L C I U M . lo3 

( * ) U n h o m m e a d u l t e d é g a g e e u c h i f f r e s r o n d s i k g d ' a n h y d r i d e c a r b o n i q u e p a r 

j o u r . 

la pression partielle de l 'anhydride carbonique . O n y arrive en é ta

blissant au-dessus du carbonate chauffé un courant gazeux ( l e plus 

simple est d 'établir un courant d 'air) : il se dégage alors à chaque m o 

ment au maximum autant d'anhydride carbonique qu' i l en faut pour 

obtenir la pression partielle correspondant à la température où l 'on 

se t rouve. 

On voit aisément combien ce phénomène est analogue à l ' ébu l l i -

tion et à l 'évaporatiou des l iquides volatils. L a température de 8 i a ° 

•est pour ainsi dire le point d 'ébull i t ion du carbonate de ca l c ium. 

L a transformation inverse de la chaux en carbonate de ca lc ium est 

le principe de son emploi comme mort ier , que nous avons déjà s i 

gnalé. L e mort ier est un mélange de chaux, de sable et d ' eau ; pour 

l 'employer, on asperge d'eau les pierres qu'il s'agit d'unir, o n in t ro 

duit entre ces pierres une couche de mort ier et l 'on abandonne le 

tout à l 'act ion de l 'a i r . L 'anhydride carbonique contenu dans l 'air 

transforme lentement l 'hydrate de ca lc ium en carbonate , e t de l 'eau 

est mise en l ibe r t é . 

C a ( O I I ) i - H C 0 2 = C a C 0 3 -+- H 2 0 . 

Les cris taux de carbonate se forment lentement et se r éun i s sen t ; il 

s'en forme même dans les pores des p ier res ; car, comme la c h a u x est 

un peu soluble , une cer ta ine quanti té de chaux, d 'ail leurs pet i te , 

arrive dans ces pores. Ainsi se forme peu à peu le composé solide 

bien connu qui devient avec le temps de plus en plus sol ide, car , 

même dans du mort ier très ancien, on trouve encore en généra l une 

certaine quantité d'hydrate de ca lc ium. 

L a solidification du mort ier sous l 'act ion de l 'anhydride carbonique 

a lieu avec mise en liberté d'eau, ce qui explique le fait b i e n connu 

que des murs r écemment recouverts de mort ier , même s'ils paraissent 

secs, redeviennent humides lorsqu' i ls renferment des habi tants : ils 

dégagent plus d'eau parce que l 'air expiré par ces habi tants augmente 

la quantité d'anhydride carbonique ( ' ) . L'usage de dessécher les mai 

sons neuves par des feux de charbon n'est donc pas fondé seulement 

sur l 'élévation de température qu' i ls produisent, mais au moins au

tant sur les effets de l 'anhydride carbonique . Aussi est- i l très impor

tant de ne pas expulser l 'anhydride carbonique ainsi ob tenu en é ta 

blissant un fort t irage : il faut au contraire l imiter le renouvel lement 

de l 'a tmosphère, afin que l 'act ion de l 'anhydride ca rbon ique se p r o 

longe suffisamment. 
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Bicarbona te de calcium. —· L a solubili té du carbonate de calcium 

sous ses deux formes augmente considérablement quand l 'eau con 

t ient de l 'anhydride carbonique en solut ion. Cela t ient à ce qu' i l se 

forme du bicarbonate de calcium C a H ^ C O o ^ - O n ne connaî t pas ce 

b icarbonate à l 'état solide, mais l 'augmentation de solubil i té dont il 

s'agit doit cer ta inement être rat tachée à la formation de l ' ion ca rbo 

nique monovalent H C O ' 3 , car toute augmentat ion de la solubilité d'un 

sel a pour cause une diminution dans la concentra t ion de ses ions 

primitifs, c 'est-à-dire la production d'ions nouveaux dans la solu

t ion ( p . 7, t. I I ) . 

I l y a lieu de se demander pourquoi on ne peut obtenir le b icar - ' 

bonate de calc ium à l 'état solide, comme le b icarbonate de sodium 

ou de potassium. Cela tient vraisemblablement à ce que la pression 

de dissociation de l 'anhydride carbonique du sel solide prend déjà 

des valeurs considérables à la température ordinaire. E n effet, il se 

rai t tout aussi impossible de préparer les b icarbonates des métaux 

alcal ins si l 'on était obligé d'opérer à 1 0 0 ° sans employer des pres

sions plus fortes. E n augmentant la pression de l 'anhydride ca rbo

nique et en maintenant la température aussi basse que possible, on 

commence par augmenter la quantité de bicarbonate en solu t ion; et 

c 'est quand on a-par ce procédé atteint et dépassé la saturation, qu'il 

se précipi te du bicarbonate solide du métal considéré. 

L a facilité avec laquelle le bicarbonate se décompose est la cause 

de la circulation du calcium dans la nature. Quand dans un lieu 

par t icul ier de l 'anhydride carbonique se forme et se dissout dans 

l 'eau, b ientôt se produit aussi la dissolution du carbonate de calcium 

qui est répandu en tous l i eux ; alors l 'eau des sources, et aussi, 

quoique à un moindre degré, l 'eau des fleuves, entraînent des quan

tités correspondantes de calcium en solution. Ce calcium se dépose 

à l 'état de carbonate normal quand, par suite de c i rconstances quel

conques (évaporation à l 'air, consommation par les organismes) , de 

l 'anhydride carbonique se dégage de l 'eau. Dans le cas des eaux 

r iches en acide carbonique, comme celles de Carlsbad, le phénomène 

est très visible, car l 'anhydride carbonique qui s'est dissous grâce à 

un excès de pression, se dégage vite, et l 'eau donne aussitôt des 

dépôts considérables de carbonate de calcium (pétr i f icat ions) . 

Les grandes quantités de calcium ainsi transportées dans l 'Océan 

sont reprises en notable partie par les organismes marins, dont les 

coquil les et les squelettes cont iennent du carbonate de ca lc ium. Une 

autre partie du calcium se dépose par suite de la consommation de 

l 'anhydride carbonique par les plantes marines . Tou t ce calcium va 
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-se déposer au cours du temps dans le fond de la mer et y a formé les 

couches très étendues de carbonate de calcium qui , sous le nom de 

pierre à chaux, forment aujourd'hui une partie très considérable de 

la croûte terrestre . Nous avons déjà montré ( p . 5 i 4 5 1 . 1 ) que ces phé

nomènes ont pour effet de soustraire aux organismes de plus en plus 

de carbone, parce que les réact ions chimiques par lesquelles la pierre 

à chaux restitue de l 'anhydride carbonique sont peu nombreuses et 

de faible rendement . 

Par suite de l 'act ion dissolvante de l 'eau chargée d'anhydride ca r 

bonique, les massifs de grès ne con t iennent pour ainsi dire pas de 

« pétrifications » , c 'est-à-dire de vestiges d'organismes anc iens . E n 

effet, ces vestiges consistent pr incipalement en parties de squelettes 

formées de carbonate de calc ium. Dans un milieu r iche en carbonate 

de calcium, l 'eau qui arrive sur ces débris , étant déjà saturée de ce 

sel, ne les attaque pas. Mais dans le grès, qui est consti tué par du 

quartz, l 'eau cont ient de l 'anhydride carbonique en excès , et par suite 

elle dissout tout le carbonate de ca lc ium qu'el le rencont re . S i la dis

solution a l ieu seulement quand il s'est formé une croûte dure autour 

de l 'objet , l ' ob je t se dissout mais en laissant un moule c reux qui , 

dans la suite, se remplit d'autres mat ières ; c'est ainsi que se sont 

conservées un grand nombre de formes. 

Les sels des métaux a lcal ino- terreux, en se dissolvant dans l 'eau, 

lui donnent de la crudité. L a conséquence principale de ce t état de 

l'eau est qu'el le ne peut servir à laver. E n présence de ces sels, le 

savon se transforme en composés insolubles et impropres au lavage. 

Gomme en faisant boui l l i r l 'eau on expulse l 'anhydride carbonique 

qu'elle contenai t et l 'on précipi te une quantité proport ionnelle de 

carbonate de calc ium, on a là un moyen de diminuer la crudité d'une 

eau qui cont ient du b icarbonate . 11 faut donc distinguer une crudité 

passagère et une crudité permanente ; l 'une provient du calcium 

dissous à l 'état de bicarbonate et disparaît par ébul l i t ion; l 'autre 

provient d'autres sels de calcium (e t de magnésium) et elle est per 

manente . 

C'est du carbonate de calcium précipi té de cette façon qui c o n 

stitue la « pierre des chaudières » , c 'est-à-dire le dépôt qui se forme 

dans les récipients où l 'on fait bouil l i r de l 'eau. Lorsqu 'on ne chauffe 

pas seulement l 'eau jusqu 'à ébull i t ion, mais qu 'on la vaporise en t o 

talité, comme on le fait dans les chaudières à vapeur, le dépôt est 

formé naturel lement de toutes les matières solides qui étaient d is

soutes dans l 'eau et qui se précipi tent quand l'eau disparaît. D 'o rd i 

naire, ce genre de dépôt cont ien t surtout du sulfate de ca lc ium. 
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Chlorure de calcium. — L e chlorure de calcium est un sel inco

lore , très soluble dans l 'eau, que l 'on connaî t à l ' é ta l anhydre et aussi 

uni à de l'eau de cristal l isation, en quanti té variant de i à 6 H 2 0 . Il 

existe au moins cinq hydrates distincts de ce se l ; certains de ces hy

drates sont stables pour certaines températures , et leurs domaines de 

stabilité se font sui te ; d'autres sont instables dans les intervalles où 

ils exis tent , de même que le sulfate de sodium hydraté à 7 H 2 O ( p . 67 , 

t. I I ) . L e plus connu est l 'hydrate C a C l 2 . 6 H 2 O , qui cristallise à basse 

température dans les solutions concent rées e t forme de grands cristaux 

transparents et dél iquescents . Lorsque l 'on chauffe ce sel il fond com

plètement dans son eau de cris tal l isat ion et, si l 'on cont inue à chauf

fer, on obt ient , selon la température at teinte, une masse spongieuse 

d'hydrate à i H 2 0 , ou de sel anhydre qui fond à la température du 

rouge clair . 

Ce sel, lorsqu ' i l fond, donne fac i lement du gaz chlorhydrique lors 

qu' i l est exposé à l 'action de la vapeur d'eau : 

C a C I , - r H , O ^ C a O - h 2 H C l . 

L e sel qui a été fondu a alors une réact ion bas ique . O n peut éviter 

ce phénomène ju squ ' à un certain point en réalisant la fusion dans 

une atmosphère de gaz chlorhydr ique; le moyen le plus simple d'en 

produire une est d'ajouter au sel, lors de son évaporation, du chlo

rure d'ammonium, qui, à la température du rouge, se volatilise et 

en même temps se décompose en ammoniaque et gaz chlorhydrique 

( p . 89 , t. I I ) . 

L e chlorure de calcium s'obtient c o m m e produit accessoire , dans 

un grand nombre de réactions ch imiques ( p . 76 , t. I I ) ; il n'a pas 

d'application importante dans l ' industr ie . Dans les laboratoires il est 

d'un emploi commode pour la dessiccation des gaz humides : on se 

sert de préférence, dans ce but , non pas du sel fondu, mais du sel 

desséché à l 'état spongieux, dont l 'act ion est beaucoup plus rapide. 

Comme les autres substances desséchantes , le chlorure de calcium 

n 'absorbe pas la vapeur complè tement , mais seulement j u squ ' à ce 

qu 'el le at teigne la pression de la vapeur d'eau dégagée par les h y 

drates présents ( p . 6 7 , t. I I ) . Cette diminution suffit d'ailleurs dans 

la plupart des c a s ; mais la pression de la vapeur d'eau provenant, 

par e x e m p l e , de l 'acide sulfurique concent ré , est b ien plus pe

t i te ; aussi l 'acide sulfurique est-il un desséchant beaucoup plus par

fait. 

Il ne faut pas chercher à des séche r de l 'ammoniaque par le ch lo 

rure de calc ium, car les deux substances s 'unissent en donnant une 
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masse blanche qui répond à la formule C a C U + 4 N H 3 . Dès la tem

pérature ordinaire, cel te substance dégage de l ' ammoniaque. L a pres

sion de cet ammoniaque est pe t i te ; à chaque température co r r e s 

pond une pression déterminée. Nous avons ici un équi l ibre chimique 

qui a tout à fait le même caractère que l 'équil ibre entre le carbonate 

de calcium, la chaux et l 'anhydride carbonique; ici les deux phases 

solides sont le chlorure de calcium et le composé qu ' i l forme avec 

l ' ammoniaque; la phase gazeuse est l 'ammoniaque. 

L e chlorure de calcium sert encore à préparer des mélangcs ré/rï-

gérents très efficaces; cette propriété dérive, elle aussi, de sa grande 

solubilité. Une solution saturée de chlorure de calcium ne se congèle 

qu'à — 3 7 ° ; par suite, en mélangeant du chlorure de ca lc ium c r i s 

tallisé à de la glace, on en abaisse la température à — 3 7 " . 11 faut 

prendre des cr is taux de sel hydraté, et non du sel fondu; le sel fondu 

a moins d'effet parce qu' i l se dissout avec élévation notable de la 

température, tandis que la dissolution du sel cristallisé à 6 I L O s 'ac

compagne d'un refroidissement considérable . 

H y p o c h l o r i t e d e c h a u x e t c h l o r u r e d e c h a u x . — Pour transporter 

commodément le chlore qui sert à b lanchir , on le fait absorber par de 

la chaux. O n obt ient ainsi une poudre b lanche qui sent le chlore e t 

qui en cont ient en chiffres ronds 3o pour 1 0 0 ; sous l 'act ion d ' u n 

acide, elle resti tue ce chlore à peu près en totalité et se transforme 

en sel de ca lc ium de cet acide. Ce produit s'appelle chlorure de 

chaux; on le prépare et on l 'emploie en quantités cons idérables ; il 

sert non seulement au blanchiment , mais encore comme désinfec

tant, comme oxydant, et dans beaucoup de préparations chimiques . 

Nous avons vu plus haut ( p . 1 9 9 , t. I ) , qu' i l est commode de l ' em

ployer dans la préparation du chlore . ' 

L e chlorure de chaux peut être envisagé comme iin mélange ou 

une combinaison d 'hypochlori te et de chlorure de calcium ; sa for

mation et sa composit ion répondent à l 'une des équations 

a C a O + 2 C I S = C a C l s - t - C a ( O C l ) s , 

ou 

C a O - t - O U = C a ^ j . 

O n a beaucoup discuté sur le point de savoir laquelle des deux 

équations exprime le phénomène , mais la question n 'a pas été t ran

chée . D 'a i l leurs , et c 'est ce qui fait la difficulté, on serait embarrassé 

pour mont re r par quelle différence essentielle se distingueraient deux 
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( l ) I l y a u r a i t l i eu d ' é t a b l i r u n e d i s t i n c t i o n s i l 'on p o u v a i t d é m o n t r e r q u ' i l e x i s t â t 

e n t r e l e c h l o r u r e d e c h a u x e t u n m é l a n g e d e s d e u x s e l s d e s d i f f é r e n c e s d ' o r d r e 

q u e l c o n q u e , p a r e x e m p l e t o u c h a n t l e s c h a l e u r s d e d ï s s o l u t i u n . C e p e n d a n t , o n ne 

c o n n a î t g u è r e l ' h y p o c h l o r i t e à l ' é t a t p u r . 

composés répondant chacun à l 'une des équations ( ' ) . E n ce qui con

cerne les solutions aqueuses, en tout cas, les deux équations sont 

équivalentes, car la solution ne cont ient presque que les ions Ca-, Cl ' 

et O Cl ' . 

Sous l 'action des acides de toute sorte, et même de l 'acide carbo

nique qui est très faible, le chlorure de chaux met en l iberté autant 

de chlore qu'on en avait employé à sa préparation. Pour mettre ce 

fait en évidence, le moyen le plus simple est de considérer les r éac 

tions entre ions . Lorsqu 'on met en contact deux poids de combi

naison d'ion hydrogène avec les anions ci-dessus indiqués du ch lo 

rure de chaux , il se produit la réact ion 

• C l ' - H O C I ' - i - a i l - = C l 2 + H 2 0 . 

Comme cette réaction consomme de l ' ion hydrogène, elle n 'exige pas 

la présence d'ions ac tue l s ; il suffit qu'il y ait des ions virtuels 

( p . 2 9 3 , t. 1 ) . 
Les effets oxydants du chlorure de chaux dérivent de la présence 

de l ' ion hypnchloreux O Cl ' , qui peut se transformer en ion chlore 

par perte d 'oxygène : 
O C l ' = C l ' - f - O . 

L e chlorure de chaux qu'on prépare dans l ' industrie n 'est pas un 

composé pur ; aussi est-il nécessaire de mesurer sa r ichesse en chlore 

actif. Cette richesse varie d'ailleurs avec le temps. E n effet, d'une 

part le chlorure de chaux perd de l 'oxygène parce que l 'hypochlori te 

se transforme en chlorure de calcium : 

C a ( O C l ) 2 = C a C l s - + - 0 2 ; 

d'autre part, une partie de l 'hypochlori te se transforme en ch lo 

rate par la réaction indiquée page 2 5o, t. I . Les mélanges de chlorate 

et de chlorure dégagent du chlore sous l 'action des acides, mais la 

réaction est beaucoup plus lente et exige des solutions beaucoup plus 

concent rées que dans le cas de l 'hypochlor i te ; aussi n 'a- l-el le pas lieu 

d'une façon appréciable dans les conditions où l 'on emploie ac tuel 

lement le chlorure de chaux . Enfin, lorsque l 'on conserve mal le 

chlorure de chaux, une partie de son chlore est expulsée par l 'acide 

carbonique de l 'air. 
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Pour doser le chlore ac t i f du chlorure de chaux, on prend une 

quantité pesée à l 'avance de chlorure de chaux^ on ajoute de l 'eau de 

minière à avoir un volume total de i 1 , on laisse reposer j u s q u ' à ce 

que la solution soit l impide, puis on en verse avec une buret te dans 

une solution titrée d'arsénite de sodium, obtenue en faisant dissoudre 

de l 'anhydride arsénieux dans du bicarbonate de sodium. L ' i o n A s O ^ 

de l 'acide arsénieux se transforme, grâce à l 'oxygène de l ' i iypochlo-

rite, en ion de l 'acide arsénique : 

A s O ' î + C1Q' = AsO'Z Cl ' . 

Ainsi à i m o 1 d'acide arsénieux correspond un poids de combinaison 

d'oxygène, e t par conséquent deux poids de combinaison de chlore , 

nécessaires à la formation de 1 ion hypochloreux. O n reconnaî t que 

la réaction est achevée en transportant une trace des l iquides sur 

un papier qui cont ient de l ' iodure de potassium et de l ' amidon ( f ) ; 

dès que l 'acide arsénieux est oxydé et qu' i l y a la moindre trace 

d'hypochlorite en excès , de l ' i ode provenant de l 'iodure de potassium 

est mis en l iberté et il se forme une tache b leue . P o u r rendre l ' essai 

aussi rapide que possible, on commence par faire rapidement une 

expérience approximative, puis on recommence l 'analyse en versant 

d'un seul coup la plus grande partie du liquide, de façon à n 'avoir 

plus qu'un très faible reste à verser goutte à goutte en faisant l ' essa i 

après chaque goutte. 

Comme tous l e s hypochlori tes ( p . 200 , t. I ) , le chlorure de chaux 

est une combinaison instable, qui se transforme spontanément en 

donnant le système plus stable chlorure de calcium + oxygène , et 

qui n'a, par suite, qu 'une durée d 'existence l imitée. L e chlorure de 

chaux pur et sec est assez stable pour ses usages industr ie ls ; mais il 

y a des catalyseurs qui en accélèrent beaucoup la décomposi t ion. 

Tels sont en part iculier les oxydes supérieurs de certains métaux 

lourds, le cobalt et le nickel : si, à une solution concentrée de c h l o 

rure de chaux, on ajoute uu peu d'un sel de cobalt, comme alors ce 

sel se transforme immédiatement en l ' oxyde en quest ion, il se p ro 

duit un dégagement d'oxygène que l 'on peut rendre très vif en chauf

fant légèrement ; la réact ion 

2 C 1 0 ' = iCY^h O , , 

par el le-même très lente, devient ainsi une réaction rapide. 

( ' ) Dans presque tous les papiers à é c r i r e il y a déjà de l 'amidon. 
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L e bromure et l'iodure de calcium sont deux sels très solubles, 

encore plus déliquescents que le chlorure , et qui n 'ont pas d'usage 

spécial . L ' iodure a pour caractère de bruni r très vite à l 'air par for

mation d'iode l ib re . E n effet, il est décomposé par l 'acide ca rbo

nique de l ' a i r ; il se forme a i n s i une trace d'acide îodhydrique qui, 

sous l 'act ion de l 'oxygène de l 'air, se transforme aussitôt en iode 

libre et en eau. Ce phénomène se produit donc beaucoup plus facile

men t avec l ' iodure de calcium qu'avec l ' iodure de potassium par 

exemple . L a raison est que le carbonate de calc ium qui se forme, 

étant peu soluble, n 'a pas d 'action sur l ' iode l i b r e ; le carbonate de 

potassium, au contra i re , transformerait part iel lement l ' iode libre en 

iodure et en iodale ; il empêche donc, dans une cer ta ine mesure, la 

production de l ' iode l ib re . 

Fluorure de calcium. — A l 'opposé des autres composés halogènes 

du calc ium, le fluorure de calcium C a F 2 est très peu soluble dans 

l 'eau. Ce sel est connu comme un minéral très abondant sous le nom 

de spath fluor ou fluorine; il cristallise en cubes ou suivant d'autres 

formes du système cubique ; a l 'état pur i l est incolore et transparent, 

mais en général il présente des teintes diverses qui sont dues à des 

impuretés . 

L e nom de spath fluor dérive de ce que ,ce composé sert à rendre 

fluides les scories qui prennent naissance dans les opérations métal

lurgiques. Cette action repose sur ce fait général qu'on abaisse le 

po in t de solidification d'un liquide en y dissolvant des matières étran

gères ; peu importe que la solidification ait lieu à o° ou à IOOO". Ce 

nom de jluor provient également de ce qu 'on prépare ce t é lément en 

partant du spath fluor. 

A ce composé se rat tache encore le mot fluorescence, qui sert à 

désigner la propriété que possèdent certaines substances de trans

former la lumiè re qui tombe sur eux en lumière de longueur d'onde 

différente et généralement plus grande. Cette propriété a été étudiée 

de près pour la première fois sur certaines espèces de spath fluor, 

mais elle est très générale, et moins développée dans le spath fluor 

que dans beaucoup d'autres matières . 

L e spath fluor est le point de départ le plus ordinaire pour la pré

paration de l 'acide fluorhydrique et des autres composés du fluor. 

Dans la gravure sur verre, on l 'emploie encore de nos jou r s di rec

tement en grandes quant i tés ; on le mélange à de l 'acide sulfurique 

concen t r é , et l 'on expose les objets à graver aux vapeurs de l 'acide 

fluorhydrique qui se forme. 
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( * ) L a p r e s s i o n d e v a p e u r d e l ' e a u d e c r i s t a l l i s a t i o n a t t e i n t i B U n d è s 107 0 ; m a i s i l 

£jui p o u s s e r j u s q u ' à 130° p o u r o b t e n i r u n e d é c o m p o s i t i o n r a p i d e . 

L e nitrate de calcium C a ( N 0 3 ) a se forme cont inuel lement sur le 

sol terrestre par l 'act ion des bactér ies qui fixent l 'azote ( p . 3 6 , t. I I ) . 

E n effet, de tous les métaux formant des sels qui peuvent entrer en 

jeu dans cet te fixation, le plus répandu est, Je ca lc ium. Dans les 

endroits comme les étables , où il se forme du nitrate en grandes 

quantités, lorsque le temps est sec , le sel cristall ise sur les parois en 

aiguilles minces hydratées qui ont presque l 'aspect d'une couche de 

moisissures. Ordina i rement il ne se forme pas de grandes a c c u m u 

lations de ce sel sur le sol, parce que les nitrates qui prennent n a i s 

sance ainsi sont aussitôt absorbés par les plantes. 

L e nitrate pur est très soluble dans l'eau et cristallise avec 4 I L O 

aux températures moyennes . I l peut aussi former un assez grand 

nombre d'hydrates dist incts. 

Le sulfate de calcium C a S 0 4 est un sel peu soluble dans l 'eau, et 

très répandu dans la nature ; après le carbonate, c 'est le plus abon

dant des sels de ca lc ium. I l se présente sous deux formes. L a plus 

fréquente est le gypse, formé de cristaux à 2 H 0 O , monocl in iques , 

quelquefois très grands, et t ransparents . L a moins fréquente est 

Yanhydrite, qui est formée de cris taux rhombiques anhydres . Ces 

deux formes ont des solubilités différentes; le gypse est moins 

soluble que l 'anhydri te . Par conséquent , en présence de l 'eau, l 'anhy-

drite est la forme la plus instable et se transforme en gypse; cepen

dant c 'est la présence d'un « germe » de la forme la plus stable qui est 

la cause principale du phénomène . 

L a solubilité du gypse est environ de 2^ par l i t re . Quand la 

température s'élève elle commence par augmenter, passe par un 

maximum vers 4o" , puis diminue de nouveau. Chauffé jusqu 'à 1 2 0 " , 

le gypse perd f de son eau de cristallisation ( ' ) ; en même temps les 

cristaux transparents se transforment en une poussière b lanche 

comme la craie , qui, sous le nom de plâtre, sert à de nombreux usages. 

Son emploi repose sur la propriété qu'il a de reprendre son eau de 

cristallisation lorsqu'i l est mis en contac t avec de l 'eau; les longues 

aiguilles des cr is taux de gypse se reconsti tuent, s 'entremêlent en un 

feutrage et forment une masse cohérente . On se sert de ce moyen 

pour prendre le moulage des objets et des œuvres d'art, pour r e c o u v r i r 

des parois, pour faire des appareils en chirurgie, e tc . L a solidification 

du plâtre mélangé d'eau a lieu à peu près en un quart d 'heure; elle 

s 'accompagne d'un dégagement de chaleur faible mais appréciable. 
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( ' ) C e t t e l e n s i o n e s t a u s s i p l u s g r a n d e q u e c e l l e q u i s e p r o d u i t d a n s l a t r a n s f o r -

m a t i o n de l ' h y d r a t e à a l l 2 0 en L y d r a t e à ^ H 3 0 . 

L e plâtre est une combinaison ch imique , un « demi-hydrate », qui 

4 a pour formule 2 C a S 0 4 . H 2 O . On peut l 'ob teni r en cris taux en aban

donnant du gypse ordinaire avec de l 'acide azotique concent ré , puis 

en évaporant l 'acide azotique. 

S i l 'on chauffe le gypse au-dessus de 3 o o n , il perd toute son eau 

et 11e peut plus faire prise avec l ' eau; on dit alors qu'il est <c brûlé » . 

Dans cet état il est vra isemblablement identique à l anhydr i t e natu

rel le , qui , elle non plus, ne s'unit pas sensiblement à l 'eau dans un 

temps très long. Au contra i re , si l 'on déshydrate le gypse à basse tem

pérature en présence d'acide sulfurique, il peut perdre toute son eau 

sans que sa propriété de faire prise soit a l térée. Cette différence remar

quable provient vraisemblablement de ce que le gypse déshydraté à 

basse température cont ient encore des germes, c'est-à-dire des traces 

d'hydrate ordinaire non décomposé, tandis que dans le gypse « brûlé » 

tous les germes ont été détruits par la chaleur . 

O n peut illustrer cette interpétat ion par l ' expér ience suivante. Si 

l 'on mélange avec un peu d'eau du sel de Glauber qui a subi l'efflo-

rescence et qui cont ient encore des germes ( p . 6 8 , t. I I ) , le mélange 

durcit aussitôt et forme un gâteau solide de sel de Glauber . Mais si 

l 'on commence par chauffer le sel en poudre de façon à détruire les 

germes, et qu'on le mélange d'eau en évitant l 'accès de tout germe 

extérieur, la solidification ne se produit pas : il se forme une bouillie 

composée d'une solution saturée de sel anhydre et de matière non 

dissoute. 

L e demi-hydra te est une forme instable : lorsqu'on le laisse 

reposer un certain temps, il se transforme spontanément en un 

mélange de gypse et d'anhydrite. C'est pour cela qu'on ne trouve 

pas dans la nature d'hydrate à ^ H , O ; il s'en forme lorsqu'on déshy

drate le sel à 2 H 2 0 , suivant la loi d'après laquelle la forme la moins 

stable se produit la première . 

L 'anhydri te naturelle se trouve le plus souvent associée au sel 

marin, comme résidu de l 'évaporation d 'anciennes masses d'eau. On 

peut constater expér imentalement qu'en présence d'une solution 

saturée de sel marin, au-dessus de 3o", le gypse se transforme en 

anhydrite. L a cause en est que la tension de la vapeur de l 'eau prove

nant du gypse, lors de la transformation du gypse en anhydrite, est 

plus grande que la tension de vapeur de la solution saturée de sel ma

rin ( ( ) . Par suite, si dans un récipient fermé on place un mélange de 
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g jpse avec un peu d'anhydrite au voisinage d'une solution saturée de 

sel marin, le gypse perd progressivement de l 'eau par évaporation et* 

cette eau est absorbée par la solution de sel marin. S i dans ces condi 

tions les deux substances ne sont pas en équil ibre, elles ne peuvent pas 

non plus être en équil ibre lorsqu'elles se trouvent en contact di rect ; 

en d'autres termes, en présence d'une solution saturée de sel marin, 

le sulfate de calcium ne peut se déposer ni subsister sous forme de 

gypse, il faut qu ' i l se précipi te sous forme d'anhydrite ou qu' i l se 

transforme en anhydri te . 

Inversement, à la température ordinaire, le gypse déshydraté fixe 

de l'eau provenant de la solution de sel mar in ; les deux courbes des 

tensions de vapeur se coupent à 3o° . 

Dans les résidus d'évaporation naturels, les eaux mères cont iennent 

toujours de grandes quantités de chlorure de magnésium, et elles ont 

par suite une tension de vapeur beaucoup plus petite que celle de la 

solution pure de sel marin . 11 en résulte que les explications ci-dessus 

sont valables pour ces eaux mères même à température plus basse. 

Sulfure de calcium. — INous avons déjà rencontré le sulfure de 

calcium C a S comme produit accessoire dans la fabrication de la 

soude commercia le par le procédé L e Blanc ( p . t. I I ) . Pour 

l 'obtenir à l 'état pur on réduit le sulfate de calcium p a r l e carbone ou 

par l 'hydrogène, ou l 'on porte à l ' incandescence de la chaux en p ré 

sence de gaz sulfhydrique ou de vapeur de sulfure de carbone. 

Le sel se présente en masses d'un blanc jaunât re , très peu fusibles. 

Il est très peu soluble dans l 'eau, mais quand on le chauffe un 

certain temps avec de l 'eau il se décompose; il se dissout du sulfhy-

drate de calcium et il reste de l 'hydrate de calcium : 

a C a S - h a H 2 0 = C a ( H S ) , -+- C a ( O H ) , . 

Ce phénomène est absolument analogue à la décomposition que 

subissent dans l'eau les sulfures solubles des métaux alcalins ( p . 3 5 , 

t. I I ) , sauf que dans le cas actuel l 'hydrate qui se forme, étant peu 

soluble, se dépose. 

Le sulfhydrate de calcium C a ( H S ) 2 , sel acide de l 'acide sulfhy

drique, dont nous venons de parler, n 'est connu qu'à l 'état de solution ; 

on peut en obtenir des solutions assez riches en faisant arriver du gaz 

sulfhydrique dans de l 'eau où l 'on a mis en suspension du sulfure de 

calcium. S i l 'on concent re , il se dégage du gaz sulfhydrique en même 

temps que de la vapeur d'eau, et l 'on n 'obt ient que du sulfure de c a l 

cium ou des produits de sa décomposit ion. 
o. — I I . 8 
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- S i l 'on fait bouill ir de l'eau avec du sulfure de calcium et du soufre, 

il se forme des composés de formules G a S 4 et C a S 5 , qui se dissolvent 

dans l 'eau avec une couleur rouge orangé. O n ne connaî t pas de 

composé contenant 2 ou 3 poids de combinaison de soufre. E n dé

composant ces polysulfures de calcium par des acides, on obtient le 

lait de soufre (p . 3o4 , t. I ) ou le pofysulfure d 'hydrogène. 

L e sulfure de calcium humide que l 'on a comme résidu dans les 

anciens procédés de fabrication de l à s,oude commercia le s'oxyde faci

l ement à l 'air ; il se forme d'abord des polysulfures de calc ium, et, 

plus tard, de l 'hyposulfite. O n peut alors préparer de l'hyposulfite de 

sodium, en décomposant l 'hyposulfite de calcium par du carbonate 

ou du sulfate de sodium. On se sert aussi, dans le même but, des 

résidus de la purification du gaz d'éclairage qui cont iennent du sul

fure de calc ium. Pa r l 'anhydride carbonique, on peut, transformer les 

résidus récents et encore humides de la fabrication de la soude en 

carbonates de calcium et en hydrogène sulfuré; ce dernier composé 

resti tue en brûlant du soufre ou de l 'anhydride sulfureux. S u r ces réac

tions repose un procédé de « régénération du soufre » ( p . 76 , t. I I ) . 

Beaucoup d 'échanti l lons de sulfure de calcium ont la propriété 

d 'émettre une lumière propre après qu'il ont été éclairés : ils sont 

phosphorescents. Mais on a découvert que cette propriété n'appar

t ient pas au sulfure de calcium lui-même : elle tient, à la présence, 

en quanti té tout à fait peti te, de sulfures de certains métaux lourds 

(b i smuth , manganèse) . Ces produits ont une cer ta ine importance in

dustrielle : ils servent à fabriquer des objets d'usage courant que l'on 

veut rendre visibles dans l 'obscuri té . 

Phosphate de calcium. — Les sels que forme l 'acide phosphorique 

avec le calcium j o u e n t un grand rôle dans la vie organique. D'une 

part, les os des ver tébrés sont formés pr incipalement de phosphate 

de calcium ; d'autre part, les phosphates de calcium qui existent dans 

la nature sont les sources principales des engrais phosphores dont 

l 'usage est indispensable dans la culture intensive. 

L e phosphate no rm? l de calcium G a , ( P 0 4 ) 2 (phosphate saturé) 

existe dans la nature ; il forme les amas de phosphorile, dont une 

partie est d'origine org: n ique . E n précipi tant un sel de calcium par 

une solution de phosphate de sodium qu'on a rendue basique, on ob

t ient le phosphate de calc ium sous forme d'un dépôt b l anc , amorphe, 

qui ne manifeste aucune tendance à cristall iser. Desséché , ce dépôt 

est une poudre b lanche très peu fusible. L a cendre d'os, c 'est-à-dire 

le résidu que donne la destruction de la matière organique des os 
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par combust ion à l 'air l ibre , est essentiel lement formée de phosphate 

Iricalcique impur. 

Dans l 'eau, le phosphate t r icalcique est prat iquement insoluble , 

mais il se dissout faci lement dans les acides dilués et faibles comme 

l'acide acét ique. Cette solubili té dans les acides provient dé ce que 

l 'ion trivalent PO'^' tend à fixer de l ' ion hydrogène et à se transformer 

ainsi en ion divalent H P 0 4 ( p . 4 3 8 , t. I ) . . Même dans le sol cultivé 

dans lequel ce sel existe ou se forme dès qu 'on y dépose comme en 

grais des phosphates solubles , il est peu à peu attaqué par l 'acide 

carbonique et devient ainsi assimilable pour les plantes. L a cause en 

est que l 'eau contenant de ' l ' ac ide carbonique dissout le phosphate 

tricalcique beaucoup mieux que l 'eau pure. 

Si l 'on mélange un sel no rma l de calcium avec une solution de 

phosphate disodique ordinaire , il se dépose alors un précipité amorphe 

dont la composi t ion se rapproche de celle du sel saturé. Quand on 

laisse reposer ce précipi té , il se transforme en petits cristaux bri l lants 

de phosphate dicalcique 

C a s H 2 P 2 0 8 = 2 C a H P 0 4 

(la transformation est plus rapide si l 'on acidulé le l i qu ide ) . Ces c r i s 

taux son tanhvdres quand ils se forment à haute température; ceux 

qui se sont formés à froid cont iennent 2 l l 2 0 . 

Ce sel ne se dissout pas dans l 'eau sans se modifier, car en p ré 

sence d'une grande quanti té d'eau la solution devient trouble et prend 

une réact ion acide, en même temps qu' i l se forme un résidu amorphe 

dont la composi t ion est voisine de celle du sel neutre. Cette réact ion 

paraît reposer sur la très faible solubilité du sel saturé, les ions en 

présence s 'unissent en formant du sel normal, et il en résulte un ce r 

tain excès d'ion hydrogène dans la solution aqueuse qui, par suite, 

prend une réact ion acide. On peut représenter les phénomènes par 

l 'équation 
3 C a - - - i - 2 H P O Ï = G a 3 ( P 0 4 ) S - l - 2 H - , 

mais il faut se rappeler qu 'une partie seulement du sel subit cette 

transformation; il s'agit d'un équil ibre chimique qui se déplace avec 

la température et la concentra t ion . 

Enfin, avec des solutions plus fortement acides, on obt ient du 

phosphate monocalcique C a H 4 P 2 0 8 , qui se dépose en cristaux b r i l 

lants. Dans une grande quanti té d'eau ces cristaux se dissolvent sans 

décomposit ion apparente ; au contraire , si on leur ajoute un peu 

d'eau, ils donnent un dépôt amorphe de sel plus r iche en calc ium, et 

en même temps une solution plus fortement acide. Ce sel est le p r in-
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cipal consti tuant de l 'engrais phosphore artificiel connu sous le nom 

de superphosphate. O n le prépare en décomposant du phosphate 

normal de calcium par de l 'acide sulfuriquc, suivant l 'équation 

C a j ( P O . ) ! H - 2 H j S 0 4 = G a H t ( P 0 4 ) , - i - 2 G a S 0 4 . 

L e phosphate normal de calcium constitue la'plus grande partie de 

la « scorie Thomas » , produit accessoire de la préparation du fer, 

qu 'on obtient en débarrassant le fer brut du phosphore qu'il cont ient 

par fusion et oxydation en présence d'oxyde de ca lc ium. L a scorie 

Thomas cont ient un excès de chaux, aussi se décompose-t -e l le vite 

à l 'air humide en donnant une poudre très fine, assez facilement dé-

composable par l 'eau et l 'acide carbonique. Par suite, on peut l 'em

ployer comme engrais sans la traiter préalablement par les acides. 

L 'apat i te , minéral qui cristallise en prismes hexagonaux, est un 

sel double qui cont ient , avec du phosphate, du fluorure ou du chlo

rure de ca lc ium, et qui répond à la formule C a 3 ( P 0 4 ) 3 C l , ou 

C a s ( P 0 4 ) 3 F l . O n peut se la représenter comme dérivant de trois 

poids de combinaison d'acide phosphorique et d'un poids de combi

naison d'hydracide par substitution du calcium à l 'hydrogène. Comme 

un poids de combinaison de calcium remplace a hvdrogènes, le ca l 

cium divalent ne peut se substituer exactement aux 9 hydrogènes 

contenus dans 3 poids de combinaison d'acide phosphorique. Il entre 

en combinaison 5 poids de combinaison de calcium (correspondant à 

1 0 hydrogènes) , et la dixième valence est satisfaite par 1 halogène mo

novalent, le fluor ou le chlore . 

Métaphosphate de calcium. —• Lorsqu'on chauffe du phosphate 

acide de calcium, i l perd de l'eau et se transforme en métaphosphate 

C a ( P 0 3 ) 2 . Ce sel est important comme point de départ pour la pré

paration du phosphore, qu'on obtient en chauffant fortement du m é 

taphosphate avec du charbon. On a alors la réact ion 

3 C a ( P 0 3 ) 2 - ( - i o G = 4 P + C a 3 ( P O 4 ) 2 - t - i o C 0 ; 

et la vapeur de phosphore ainsi produite se transforme par r e f r o i 

dissement en phosphore blanc. Ce procédé n'est plus employé 

actuellement : on prépare le phosphore dans le four électr ique, en 

partant d'un mélange d'orthophosphate de calcium, de quartz pulvé

risé et de carbone . O n n'a d'ailleurs pas encore de renseignements 

précis sur ce nouveau mode de préparation. 

Acétate de calcium. — Le sel de calcium de l 'acide acét ique 

( p . 4 8 2 , t. I ) a un certain intérêt comme produit intermédiaire dans 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



C A . L C I Ü M . 1 1 7 

la préparation de l 'acide acét ique pur à partir du « vinaigre de 

bois » brut qu 'on obt ient par la distillation sèche du bois . Pour 

séparer l 'acide acét ique ess autres matières volati les, mais non 

acides, que cont ient ce produit brut , on le transforme en un sel et 

l 'on emploie dans ce bu t la base qui coûte le moins cher , la chaux. 

On évapore à sec la solution d'acétate de calcium brut , et l 'on chauffe 

ce sel assez fortement, de façon à détruire une grande partie des im

puretés organiques qu ' i l cont ient . Une fois dans ce t état , le sel est 

mis dans le c o m m e r c e ; dans des fabriques spéciales, on le transforme 

en acide acét ique ou en d'autres produits . 

L 'acéta te de calc ium répond à la formule C a ( C 2 0 2 H 3 ) 2 ; c 'est un 

sel très soluble dans l ' eau; il cristallise avec i H 2 0 . E n le trai tant 

par l 'acide sulfurique, on obtient de l 'acide acétique l ib re . 

Lorsqu 'on chauffe de l 'acétate de calcium avec de la chaux en 

excès , il se forme du méthane ( p . 4 8 3 , t. I) : 

G a ( G 2 H 3 0 2 ) , - t - C a ( O H ) , = 2 C H t • + - • > . C a C 0 3 . 

Si l 'on n'a pas ajouté de chaux , il se transforme en un autre p ro 

duit suivant l 'équat ion 

G a C C . O j H , ) ^ C a C O a - t - G , H 5 0 . 

L e composé C 3 H 6 O s'appelle acétone; c 'est un liquide incolore , v o 

latil, qui sert à divers usages dans l ' industrie ch imique . 

Oxalate de calcium. — INous avons déjà indiqué que le sel de ca l 

cium de l 'acide oxalique C à C 2 0 4 sert à reconnaî t re et à précipi ter 

l 'ion calc ium. L 'oxala te de calcium est un sel ex t rêmement peu 

soluble dans l 'eau ; il se forme aussitôt que de l ' ion oxal ique et de 

l ' ion calcium se trouvent en présence dans une solut ion. L e p réc i 

pité est prat iquement insoluble dans l 'acide acét ique; il est soluble, 

au contraire , dans l 'acide chlorhydrique et l 'acide azotique dilués et , 

en général, dans tous les acides qui forment des sels de calc ium 

solubles. 

Cette différence provient de ce que la force de l 'acide oxal ique, ou 

en d'autres termes sa dissociation électrolytique, est intermédiaire 

entre celle de l 'acide chlorhydrique et celle de l 'acide acé t ique . 

Lorsque l 'on verse de l 'eau sur l 'oxalate de calcium, il se dissout une 

très faible quanti té de précipi té . S i l 'on ajoute au liquide de l 'acide 

acét ique, comme ce t acide cont ient de l ' ion hydrogène l ibre en quan

tités très faibles, l 'équil ibre chimique se modifie ex t rêmement peu : 

une toute petite quanti té d'ion oxalique s'unit à l ' ion hydrogène en 
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formant de l 'acide oxal ique non dissocié ou de l ' ion monovalent 

C 2 0 4 H ' , et il en résulte une augmentat ion également petite de la 

quanti té de sel en solution. Gomme d'ailleurs la solubil i té de l 'oxa-

late de ca lc ium est très pet i te , cet te augmentat ion est sans impor 

tance au point de vue analy t ique . 

I l en est autrement lorsque l 'on ajoute un acide for tement dissocié , 

comme l 'acide ch lorhydr ique . Alors , on introduit dans la solution 

une grande quanti té d'ion hydrogène ; et par suite il disparaît , par 

formation de H C 2 0 4 et de H 2 C 2 0 4 , une quanti té également grande 

d'ion oxal ique C 2 0 4 et, pour la remplacer , il se dissout de nouvelles 

quanti tés d'oxalate de ca lc ium. I l en résulte qu 'une partie beaucoup 

plus grande du précipi té entre en solution, et même tout le précipité 

se dissout si l 'on a ajouté assez d'acide ch lorhydr ique . 

Pour cette raison, lorsqu 'on veut précipi ter l ' ion ca lc ium par l ' ion 

oxal ique , on emploie non pas une solution à'acide oxalique libre, 

ce qui introduirai t dans la solution de l ' ion hydrogène, qui est nu i 

sible, mais de Voxalate d'ammonium. Lorsque la solution du sel de 

ca lc ium est for tement acide, on peut se débarrasser de l ' excès d'ion 

hydrogène en ajoutant de Vacétate de sodium; l ' ion acé t ique , étant 

l ' ion d'un acide faible, s 'unit à la plus grande partie de l ' ion hydro

gène en formant.de l 'acide acét ique non dissocié, et le peu d'ion hy

drogène qui subsiste ne gêne pas la précipi tat ion. 

L a quanti té d'eau de cristallisation que cont ien t le préc ip i té d'oxa

late de ca lc ium est variable suivant la tempéra ture ; par suite, on ne 

peut peser le préc ip i té tel quel pour déterminer la quant i té de cal

c ium. O n peut le chauffer doucement ; il se transforme alors en car

bonate de calcium : 
C a C , 0 4 = C a C 0 3 - f - C O ; 

mais , c o m m e il peut faci lement se former alors de l 'oxyde de calc ium, 

il vaut mieux chauffer jusqu 'au rouge clair , de façon à transformer 

tout le sel en oxyde de calcium. 

L'oxa la te de ca lc ium est une partie constitutive de cer ta ins calculs 

vés icaux. Il est en outre très répandu dans presque toutes les plantes. 

I l y existe sous différentes formes ; une d'elles est facile à reconnaî t re 

sous le mic roscope , c 'est cel le des cr is taux d'oxalate de ca lc ium hy

draté, octaèdres t ransparents , relat ivement gros, et rappelant pa r leur 

aspect des enveloppes de le t t res . 

Carbure de ca lc ium. — E n faisant agir à très haute température du 

carbone sur de la chaux , on obt ient la réact ion 

G a O -t- 3 G = C a C , -+- G O . 
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L e c o m p o s é C a C 2 s ' a p p e l l e carbure de calcium; d e p u i s q u e l q u e s 

a n n é e s 011 l e p r é p a r e e n g r a n d e s q u a n t i t é s p o u r l e t r a n s f o r m e r e n a c é 

t y l è n e ( p . 4 g 2 ) t . I ) . 

On r é a l i s e l a r é a c t i o n d a n s d e s f o u r s é l e c t r i q u e s ( l a f i g u r e 1 0 9 r e 

p r é s e n t e u n f o u r é l e c L r i q u e , c o m p o s é s i m p l e m e n t d e p i e r r e s r é f r a c -

l a i r e s ) , m a i s l ' é l e c t r o l y s e n e j o u e a u c u n r ô l e d a n s l e p h é n o m è n e ; l e 

c o u r a n t s e r t s e u l e m e n t 

à p r o d u i r e l a t e m p é r a 

t u r e é l e v é e d o n t o u a 

b e s o i n , e t à f o u r n i r l e s L 

g r a n d e s q u a n t i t é s d ' é 

n e r g i e (p i e d e m a n d e la 

r é a c t i o n . 

L e c a r b u r e d e c a l c i u m 

p u r e s t f o r m é d e c r i s t a u x 

p r e s q u e i n c o l o r e s . L e c a r b u r e i n d u s t r i e l se p r é s e n t e s o u s l ' a s p e c t d e 

m a s s e s d ' u n g r i s n o i r â t r e , e n m o r c e a u x i r r é g u l i e r s , d é g a g e a n t u n e 

o d e u r c a r a c t é r i s t i q u e d ' h y d r o g è n e p h o s p h o r e ; c e t t e o d e u r p r o v i e n t 

u n i q u e m e n t d e s i m p u r e t é s . L a d e n s i t é du c a r b u r e e s t 3 , 2 2 ; i l ne 

f o n d q u ' a u r o u g e b l a n c . 

L a r é a c t i o n l a p l u s i m p o r t a n t e d u c a r b u r e c o n s i s t e e n c e q u e l 'eau 

le d é c o m p o s e e n h y d r a t e d e c a l c i u m e t acétylène : 

C a C î - h 2 H 2 0 = C a ( O H ) , - f - G j H , . 

Cette r é a c t i o n d é g a g e u n e q u a n t i t é d e c h a l e u r c o n s i d é r a b l e ; p a r 

s u i t e , l o r s q u ' o n t r a i t e p a r l ' e a u u n e a s s e z g r a n d e q u a n t i t é d e c a r 

b u r e , l a t e m p é r a t u r e p e u t s ' é l e v e r j u s q u ' a u r o u g e . Mais, d a n s c e s 

c o n d i t i o n s , l ' a c é t y l è n e se d é c o m p o s e , e t l ' o n o b t i e n t u n g a z q u i é c l a i r e 

m a l . Aussi l e s m e i l l e u r s g é n é r a t e u r s d ' a c é t y l è n e s o n t - i l s c e u x o ù l e 

c a r b u r e t o m b e d a n s u n e a s s e z g r a n d e q u a n t i t é d ' e a u , o u q u i , p a r t o u t 

a u t r e a r r a n g e m e n t , p e r m e t t e n t d ' é v i t e r l ' é l é v a t i o n d e t e m p é r a t u r e . 

L a f a b r i c a t i o n d e g é n é r a t e u r s d ' a c é t y l è n e à f o n c t i o n n e m e n t a u t o 

m a t i q u e p a r a î t u n p r o b l è m e f a c i l e à r é s o u d r e p a r l e p r i n c i p e a p p l i q u é 

d a n s l e s a p p a r e i l s d e s p a g e s 1 0 2 e t i o 3 , t. I ; e n fa i t , o n a é p r o u v é d e 

g r a n d e s d i f f i c u l t é s . Cela t i e n t e n g r a n d e p a r t i e à l a c i r c o n s t a n c e que 

n o u s v e n o n s d ' i n d i q u e r ; d e p l u s , le c a r b u r e d e c a l c i u m r é a g i t d é j à 

é n e r g i q u e m e n t a v e c l a vapeur d'eau, e t , p a r s u i t e , i l e s t d i f f i c i l e 

d ' é v i t e r q u e l e d é g a g e m e n t d e g a z n e s e p o u r s u i v e , a l o r s m ê m e q u e 

l ' a p p a r e i l d e v r a i t ê t r e i n a e t i f . 

Il e s t f a c i l e d e m e t t r e e n é v i d e n c e l ' i n f l u e n c e n u i s i b l e d ' u n e é l é v a 

t ion d e t e m p é r a t u r e m o d é r é e s u r l ' a c é t y l è n e , en f a i s a n t t r a v e r s e r p a r 
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le gaz un tube horizontal avant qu' i l ne parvienne au brûleur . Tan t 

que le tube est froid, la flamme donne une lumière éclatante, mais il 

suffit de le chauffer jusqu 'au rouge sombre pour que la flamme cesse 

presque absolument d'être éc la i rante ; en même temps il se dépose du 

charbon dans le tube . 

Lorsqu 'on laisse intervenir l 'azote de l 'air dans la réact ion entre la 

chaux et le carbone, il se forme un composé C a G N 2 , qu 'on appelle 

cyanamide de calcium. Tra i té à chaud par l 'eau, ce composé perd 

son azote qui passe à l 'état d 'ammoniaque 

C a G N 8 + 3 H 2 0 = C a G O j + a N H a . 

L e même phénomène a l ieu lentement à froid ; aussi peut-on employer 

cette substance comme engrais azoté (cf. p. 6 3 , t. I I ) . 

Si l icate de calcium; ver re . — O n trouve dans la nature des si l i

cates de calcium à l 'état de pureté : ce sont des minéraux peu ré 

pandus et sans importance (wollastonite). Uni à d'autres si l icates, 

au contraire , le silicate de calcium se rencontre très souvent comme 

partie constitutive des minéraux naturels. 

D e la même manière, le silicate de calcium n'a par lu i -même au

cune importance comme produit ch imique ; au contra i re , mélangé 

avec les silicates des métaux alcalins, il a une importance très cons i 

dérable. Ces mélanges consti tuent le verre, ce produit b ien connu, 

résistant et transparent, qui joue un rôle dans tous les domaines de 

la vie quotidienne, de l ' industrie, de l 'art et de la sc ience . 

L e verre est un mélange de silicate de potassium ou de sodium 

avec du silicate de calc ium. Tel le est la composi t ion du verre ordi

naire des vitres et des obje ts courants. Pour des usages spéciaux, on 

fait entrer dans sa fabrication d'autres oxydes méta l l iques ; on rem

place aussi l 'acide si l icique par de l 'acide phosphorique ou borique. 

La composit ion chimique du verre de bonne qualité répond à peu 

près à la formule A 2 C a S i c O u , dans laquelle A représente le potas

sium, ou le sodium, ou ces deux métaux à la fois. Cependant le verre 

ordinaire cont ient en général moins d'acide s i l ic ique; aussi est-il 

plus fusible. 

L e verre est une matière amorphe, comme le montrent son i so-

tropie et le fait qu'il n 'a pas de point de fusion déterminé. Dans ce r 

tains verres une partie de la masse tend à se déposer à l 'état c r i s 

tallin. C'est ce que l 'on appelle la dcvilrification. O n s'efforce 

d'éviter ce phénomène en modifiant les proport ions du mélange. 

Presque tous les verres présentent d'ailleurs de la dévitrifîcation lors-
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qu'on les maint ient très longtemps à une température voisine de leur 

température de ramol l i s sement ; mais, lorsque le verre est de bonne 

qualité, ce phénomène a lieu avec une ext rême lenteur . 

Tandis que les sil icates alcalins se dissolvent assez vite dans l 'eau, 

le verre résiste très bien à l 'eau. Les solutions acides sont celles qui 

l 'attaquent le moins ; l 'eau pure l 'attaque davantage et ce sont les so 

lutions alcalines qui ont le plus d'action. O n peut rendre la surface 

des ustensiles en verre moins sensible en l 'exposant pendant un cer

tain temps à l 'act ion de la vapeur d'eau. Du reste, la résistance dé

pend beaucoup de la composi t ion du verre; elle est d'autant plus 

faible que le verre cont ient moins d'acide sil icique et plus d'alcalis. 

En outre, on a observé cette particularité remarquable, que le verre 

contenant uniquement soit de la potasse, soit de la soude, est beau 

coup plus résistant que le verre qui contient à la fois les deux alcalis. 

Par désir d 'économiser sur le chauffage, on avait pris l 'habitude 

dans les verreries de fabriquer un verre très fusible et très a lcal in; la 

mauvaise qualité et le peu de résistance de ces verres étaient devenus 

des inconvénients très sérieux. Les recherches scientifiques insti tuées 

à ce sujet, et sur lesquelles nous avons donné quelques indicat ions, 

fournirent b ientôt le moyen d 'obtenir une sorte de compromis entre 

les différents facteurs importants au point de vue industriel , et main

tenant on fabrique en beaucoup d'endroits, en particulier à Iéna, des 

ustensiles en verre dont la qualité l 'emporte notablement sur celle 

des meilleurs verres d'autrefois. 

L 'act ion de l 'eau sur le verre consiste à dissoudre de l 'alcali l ibre 

et du silicate alcalin ; il reste comme résidu un silicate hydraté pauvre 

en bases alcal ines. Ce phénomène s 'accélère très rapidement lorsque 

la température s 'élève. Aucun verre ne résiste à l 'action de l 'eau au-

dessus de z o o 0 . 

Pour fabriquer le verre, on part du bioxyde de silicium ( s i l i c e ) , 

du carbonate de potassium ou de sodium et du carbonate de ca lc ium. 

Ces divers constituants se trouvant mélangés suivant les proport ions 

convenables, on commence par les maintenir un certain temps à la 

température du rouge moyen; il se forme alors des sil icates, mais il 

ne se produit pas de fusion, mais seulement un « frittage » . O n procède 

ainsi pour que l 'anhydride carbonique puisse s 'échapper sans que le 

dégagement gazeux ne projet te la masse des matières hors des r é c i 

pients. Ensui te on fond la « fritte » à haute température, et on la 

maintient à cette température assez longtemps pouf que les bulles de 

gaz puissent s 'échapper, et pour que les parties non dissoutes se dé

posent au fond du réc ip ient . 
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L e verre ainsi obtenu à l 'état très fluide peut être employé tel quel 

lorsqu ' i l s 'agit de le couler dans des moules . Mais , en général , on 

« souffle » le verre, et dans ce bu t il faut commence r par le rendre 

plus visqueux en abaissant la température. Souffler le verre revient à 

lui donner une forme en util isant la tension superficielle. O n prend 

avec un tube de fer qu 'on appelle la canne une certaine quantité de 

verre l iquide, et on la gonfle comme une bul le de savon. L a forme 

fondamentale que l 'on obt ient ainsi est celle d'une sphère c reuse ; en 

t irant parti de la pesanteur , de la force centrifuge, et surtout en 

chauffant et en refroidissant d'une façon convenable les différentes 

régions de la p ièce , on peut obtenir des formes très variées. 

Un grand nombre d 'ustensi les, surtout c e u x qui sont petits et de 

forme compliquée, se fabriquent en travaillant le verre au chalu

meau, après lui avoir donné, en verrerie , la forme de tubes d'épais

seur et de diamètre variés. O n obtient ces tubes en soufflant une 

sphère de verre, en faisant adhérer une tige de fer au pôle opposé à 

la canne, puis en éloignant rapidement l 'un de l 'autre les deux points 

où le verre est a t taché. I l se forme ainsi un ellipsoïde très allongé, 

dont la partie médiane ne diffère pas notablement d'un cyl indre. Pour 

travail ler le verre au chalumeau, on met en œuvre les mêmes moyens 

que pour le souffler, la tension superficielle et la chaleur convenable

ment appl iquée. 

Après avoir donné leur forme aux objets de verre, il faut les re 

froidir, et avec d'autant plus de soin qu'ils sont plus épais et plus 

grands. L 'opéra t ion du refroidissement consiste à ne laisser s'abaisser 

que très len tement la température du verre. Dans le verre refroidi 

rapidement il existe toujours des tensions intérieures qui se pro

duisent de la façon suivante. Lorsqu 'on refroidit rapidement , la sur

face prend vite une température basse, et la couche extérieure du 

verre se solidifie tandis que l ' intérieur est encore très chaud. L e 

volume extér ieur de la pièce de verre obtenue est en rapport avec 

le volume qu 'occupai t l ' in tér ieur du verre à sa température élevée; 

quand toute la pièce est refroidie, l ' in tér ieur du verre tend à dimi

nuer de volume, et exerce par suite sur la couche extérieure une ten

sion dirigée vers l ' intér ieur . Dans le verre épais refroidi rapidement, 

cet te tension est si considérable que les « larmes de verre » ainsi 

traitées tombent subi tement en morceaux pour peu qu 'on en écaille 

la surface. S i , au contra i re , on veille à ce que le refroidissement 

soit lent , les diverses parties du verre ont toujours des températures 

suffisamment égales, et il ne peut se produire de tens ion. 

Pour les verres de forme régulière, par exemple les tubes cyl in-
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driques de verre, il est inuti le en général de ménager le refroidisse

ment, parce que les tensions se répartissent d'une façon symétr ique, 

et peuvent môme dans cer taines circonstances avoir une uti l i té. 

L e verre formé de silicate de calcium pur et d'un silicate alcalin 

pur est incolore . Pour les qualités de verre inférieures on emploie des 

matériaux moins purs ; la présence du fer, qui manque rarement , est 

la cause de la coloration bien connue du verre à boutei l les , dont les 

teintes vont du vert noirâtre au brun . D e plus, on emploie souvent, 

au lieu du carbonate de sodium, le sulfate de sodium qui coûte moins 

cher ; on ajoute à ce sulfate du charbon pour qu ' i l se forme du sul

fite de sodium, qui, sous l 'action de l 'acide si l icique, donne plus fac i 

lement du sil icate. L e verre ainsi préparé contient en général un peu 

de sulfate de sodium, ou même de sulfure de sodium, dont la pré

sence peut dans certains cas occasionner des erreurs considérables 

dans les recherches ch imiques . 

On obtient les verres de couleur par addition de divers oxydes 

métalliques. Ainsi Voxyde de cobalt donne du verre b l eu ; Xoxyde 

de cuivre et Voxyde de chrome, du verre vert ; Voxyde de fer, du 

verre de teintes allant du j aune au b r u n ; V oxyde de manganèse, du 

verre violet . L e verre a d'ailleurs la propriété remarquable de dis

soudre certains métaux à l 'état de solutions colloïdales. I l se pro

duit alors des colorations très intenses : rouge pur dans le cas du 

cuivre ou de l 'or , j aunes dans le cas de l 'argent. L e carbone égale

ment se dissout dans le verre en fusion et lui donne une coloration 

jaune brun intense. 

L e verre blanc se prépare par addition de phosphate de calcium 

(cendre d'os) ou de bioxyde d'étain. Ces substances ne se dissolvent 

pas dans le verre, et par suite le rendent b lanc et opaque. 

Poids de combinaison du calcium. —• Malgré la grande importance 

de ce nombre , qui intervient dans toutes les analyses de minerais et 

d'eaux, on a longtemps employé la valeur Ca — 4o, qui avait été dé

terminée d'une façon très insuffisante. C'est seulement dans ces der

niers temps qu 'ont été exécutées des recherches d'une précision con

venable, qui ont montré que Ca — 4o , i . 
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M A G N É S I U M . 

Général i tés . —- L e magnésium se comporte par rapport au calcium 

comme le sodium par rapport au potassium. Cette relation ne s 'ex

prime pas seulement dans les poids de combinaison, mais aussi dans 

les analogies avec les autres termes du groupe. E n effet, le magné

sium se rencontre encore plus fréquemment que le calcium, et par 

ses propriétés il diffère plus du calcium que ce lu i -c i ne diffère des 

éléments correspondants à poids de combinaison plus élevé, le stron

tium et le baryum. 

Que les sels de magnésium cont iennent un métal é lémentaire , on 

le tenait pour certain depuis les découvertes de Davy touchant le p o 

tassium et le sodium. Mais le métal lui-même fut isolé, pour la pre

mière fois, par Bunsen . 11 l 'obt int par électrolyse du chlorure fondu. 

On peut faire cette électrolyse comme expé

rience de cours, si l 'on emploie comme é lec t ro-

lyte de la carnallite fondue, et qu'on se serve 

du dispositif de la figure 1 1 0 . L a cloison et l ' a l 

longe du creuset sont en pâte d 'amiante, la c a 

thode en fil de fer, l 'anode est un charbon m i n c e 

de lampe à arc . I l faut un courant de 3 - i o am

pères . 

L e magnésium se prépare maintenant en très 

grandes quantités par électrolyse et sert à diffé

rents usages. C'est u n métal b lanc , assez tenace, qui se conserve très 

bien à l 'air, s'attaque à peine dans l'eau froide, m a i s dans l'eau bouil

lante dégage lentement de l 'hydrogène. I l se dissout très vite dans les 

acides étendus avec dégagement d'hydrogène abondant. S o n point de 

fusion est voisin de 700° ; il est volatil au b lanc vif. 

Chauffé à l 'air, le magnésium brûle avec une lumière b lanche très 
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vive, qui trouve de nombreuses applications. E n particulier, on peut 

aisément, à la lumière du magnésium, prendre des instantanés pho

tographiques. O n emploie pour cela de la poudre de magnésium sur 

laquelle on souffle avec une flamme, ou qu'on mélange avec du c h l o 

rate, du perchlorate ou du permanganate de potasse avant d'y mettre 

le feu. 

Le premier procédé a l 'avantage de nécessiter relat ivement peu de 

métal, surtout lorsqu'on souffle avec de l 'oxygène pur à la place de 

l'air, et l ' inconvénient que l 'éclair dure relat ivement longtemps, en 

nombres ronds de seconde. L e second procédé exige une plus 

grande quanti té de métal , mais l 'éclair ne dure que ~ de seconde ou 

moins. L e mélange cité en dernier lieu est d'ailleurs assez dangereux, 

car il fait faci lement explosion ; il convient donc de ne le préparer 

qu'en petite quanti té . 

On emploie encore le magnésium dans d'autres cas où l 'on a besoin 

momentanément d'une lumière éclatante : on brûle alors le plus sou

vent des rubans de magnésium au moyen de lampes appropriées. I l 

existe aussi comme accessoire dans les corps de la pyrotechnie . 

Le magnésium est un réducteur exceptionnel lement puissant à 

chaud. Par chauffage avec de la poudre de magnésium, on peut isoler 

de leurs combinaisons oxygénées le silicium, le bore et la plupart 

des autres métaux. Dans ces réact ions, le magnésium se transforme 

en son oxyde M g O . 

Ion magnésium. — Comme les autres éléments de ce groupe, le 

magnésium ne forme qu 'une sorte d'ions, l 'ion magnésium diva-

lent M g " , Il est incolore et se laisse facilement reconnaître par une 

série de réactions où il se forme des précipités. Sa chaleur de for

mation à partir du métal est 4 5 6 k J . 

Parmi ses caractères particuliers, signalons le fait qu'il forme avec 

l'ion hydroxyle un hydrate très stable, qui se précipite par addition 

d'une dissolution des hydrates alcalins ou alcali no-terreux à une so

lution qui cont ient l ' ion magnésium. Pour reconnaître et déterminer 

l'ion magnésium, on se sert surtout du phosphate ammoniaco-magné-

sien, M g N H , P 0 4 , qui se précipite sous forme net tement cristall ine, 

avec de l 'eau de cristall isation, lorsqu'on additionne une solution 

contenant l ' ion magnésium d'ion phosphate et d 'ammoniaque. On 

emploie d'ordinaire un mélange de phosphate de soude et d 'ammo

niaque. Les autres métaux alcal ino-terreux et tous les métaux lourds 

doivent, au préalable, avoir été éliminés de la solution, comme cela 

se passe d'ordinaire dans le cours régulier de l 'analyse. 
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L' ion magnésium n'a pas d'action physiologique ou thérapeutique 

in tense ; pourtant sa saveur est ne t tement amère . Dans l 'organisme, 

il ne j o u e pas un rôle particulier, bien que son abondance à la sur

face de la terre doive faire qu'il soit presque toujours présent . 

Hydrate de magnésium et oxyde de magnésium. —• Des solutions 

où l ' ion magnésium se rencontre avec l ' ion hydroxyle se sépare aus

sitôt un hydrate de magnésium sous forme d'un précipi té blanc légè

rement gélat ineux. Ce dernier est difficilement soluble dans l 'eau, mais 

pourtant d'une façon appréciable, car il produit des taches bleues très 

nettes sur le papier de tournesol mouil lé . D'après les lois connues 

( p . 9, t. I I ) , la solubilité diminue dans des solutions contenant de 

l 'hydroxyle . La présence d ' i o n magnésium agit dans le même sens, 

s'il ne se produit pas de combinaisons nouvelles. 

Une contradict ion apparente avec ce qui précède est fournie par 

le fait que la magnésie se dissout notablement dans l ' ammoniaque 

et encore mieux dans les sels ammoniacaux, par exemple le chlorhy

drate d 'ammoniaque. L 'expl icat ion est la suivante : l 'ammoniaque 

est une base peu dissociée; si donc une solution renferme à la fois 

l ' ion ammonium et l ' ion hydroxyle, ceux-c i se combineront en ma

j e u r e partie pour former l 'hydrate d 'ammonium non dissocié, ou son 

anhydride, l 'ammoniaque. Si nous versons maintenant de l 'eau sur une 

quanti té d'hydrate de magnésium, on vient de voir qu 'une petite quan

tité se dissoudra avec formation d'ion magnésium et d'ion hydroxyle. 

S i l 'on ajoute de l ' ion ammonium en grande quanti té , la plus grande 

partie de l ' ion hydroxyle sera é l iminée, et il faudra qu 'une nouvelle 

quanti té d'hydrate de magnésium entre en dissolution pour que le 

produit de solubili té ( p . 9, t. I I ) soit at teint . Les nouvelles quan

tités d'ion hydroxyle introduites dans la solution sont de nouveau 

entraînées , et ainsi de suite jusqu 'à ce que tout l 'hydrate de magné

sium soit dissous, ou que l 'équi l ibre entre les ions hydroxyle et 

ammonium soit at teint . 

S i l 'on ajoute à une solution ammoniacale de ce genre de la po

tasse ou de la soude en excès , l 'hydrate de magnésium se précipi te . 

Cec i a lieu après que tout l ' ion ammonium s'est transformé en ammo

niaque, et qu'un excès d'ion hydroxyle est présent dans la solution. 

Cette propriété de l 'hydrate de magnésium sert de caractère im

portant pour l 'analyse. 

Sous l 'act ion de la chaleur , l 'hydrate de magnésium perd très faci

lement de l 'eau et se transforme en anhydride M g O (oxyde de ma

gnésium ou magnésie) . Cel le -c i e s t i m e poudre b lanche très légère qui 
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s'obtient d 'ordinaire par calcinat ion du carbonate basique de m a g n é 

sium dont il sera "question plus loin et qui s'appelle à cause de cela 

magnesia usía ou ma.gnésie calcinée. E l l e sert.en médec ine comme 

alcali d»ux . 

L a magnésie résiste sans fondre à des températures très élevées, 

ce qui permet de l 'employer au revêtement des fourneaux où l 'on 

produit de hautes températures . L a même ci rconstance rend compte 

aussi de la grande puissance lumineuse du magnésium en c o m 

bustion. 

Mélangée avec de l 'eau, la magnésie faiblement ca lc inée s 'unit 

avec l 'eau et reforme, sous l 'act ion d'une douce chaleur, l 'hydrate de 

magnésium. L a magnésie fortement calc inée se modifie, devient c r i s 

talline et perd la faculté de se combiner à l 'eau. 

Pour les usages techniques , on prépare la magnésie soit par ca l c i 

nation du carbonate de magnésium naturel (voir c i -dessous) , soit 

par décomposi t ion du chlorure de magnésium au moyen de la c h a u x ; 

ce chlorure se trouve en grandes quantités dans les résidus de la p ré 

paration du chlorure de potassium au moyen de la carnall i te . 

Chlorure de magnésium. — C'est un sel très soluble, dél iquescent 

à l'air, qui cristallise à froid de ses solutions très concent rées 

avec 6 H 2 0 . L e sel contenant de l'eau de cristallisation ne se laisse 

pas déshydrater par la chaleur sans décomposition, car il perd de 

l'acide chlorhydrique avec formation de magnésie ou d'un chlorure 

basique 
M g C l , H - H 2 0 = M g O + a H C l , 

On utilise cette réact ion en grand pour obtenir l 'acide ch lo rhy 

drique ; dans ces derniers temps, elle est devenue d'autant plus i m 

portante que la source d'acide chlorhydrique jadis très importante 

provenant de la fabricat ion de la soude par le procédé Leb lanc c o m 

mence à tarir . Auss i , les fabriques de soude qui travaillent d'après 

le procédé à l ' ammoniaque emploient-el les , elles aussi, beaucoup 

la magnésie pour la décomposit ion du chlorhydrate d 'ammoniaque 

produit ( p . 7 6 , t. I I ) , car le chlorure de magnésium est b ien plus 

aisément décomposable par la vapeur d'eau que le chlorure de c a l 

cium. 

Avec les chlorures de potassium ou d'ammonium, le chlorure de 

magnésium forme des sels doubles parmi lesquels celui que donne le 

chlorure de potassium, M g C l 2 . K C 1 . 6 H 2 0 , la carnalli te, est le sel de 

potassium le plus important qu'on rencontre dans la nature . O n le 

trouve à Stassfurt et en d'autres endroits du nord et du centre de 
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l 'Allemagne, en grandes masses, et on le sépare en ses constituants 

par cristallisation à chaud. Les rapports d'équilibre assez compliqués 

qui régissent de semblables solutions font voir qu ' i l convient en gé

néral d'opérer à haute température. S i , par exemple , on chauffe la 

carnall i le sans addition d'eau, elle fond à 1 7 6 " et la plus grande partie 

du chlorure de potassium se sépare à l 'état sol ide; par refroidisse

ment, presque tout le reste de ce chlorure cristallise sous forme de 

carnalîite et le chlorure de magnésium reste dans les eaux mères . 

L a plus grande partie du chlorure de magnésium, résidu de fabri

cation du chlorure 'de potassium, reste sans emploi et est j e tée à la 

rivière. Il est à désirer qu'on trouve bientôt des moyens industriels 

d'arrêter cette dissipation nuisible à bien des points de vue. 

Sulfate de magnésium MgSCv — C'est une substance b ien connue 

sous le nom de sel amer (à cause de l 'amertume qui vient de l'ion 

magnésium). I l cristallise d'ordinaire avec n l l 2 0 en cris taux rhom-

biques ; mais, selon la température, il peut se transformer en un grand 

nombre d'autres formes contenant de 1 à I 2 H 2 0 . Un sulfate de ma

gnésium pauvre en eau, la kiesérile, existe dans les sels de Stassfurt. 

L e sulfate de magnésium dissous est un const i tuant de beaucoup 

d'eaux minérales, qui prennent alors le nom d'eaux amères. L 'act ion 

du sel amer sur l ' intest in est tout à fait semblable à celle du sel de 

Glauber . 

L e sulfate de magnésium forme, avec les sulfates de potassium ou 

d'ammonium, des sels doubles de formule M g S O , . K 2 S O , . 6 H 2 0 . 

L a combinaison avec le potassium s'appelle en minéralogie schœnite 
et est utilisée comme engrais potassique. 

Par sels doubles, on entend des combinaisons cristal l ines de diffé

rents sels neutres. Ces combinaisons n 'exis tent vraiment qu'à l'état 

solide, car les solutions aqueuses de sels doubles montrent tout à fait 

les mêmes réactions que les ions des sels simples, et aucune réaction 

caractérist ique d'ions nouveaux. La détermination des poids molaires 

dans ces solutions aqueuses montre aussi qu 'aucune combinaison 

n 'existe entre leurs constituants en quanti té appréciable, car les 

abaissements des points de congélation par exemple sont égaux aux 

sommes des abaissements que chaque sel simple produirait dans les 

mêmes condit ions. 

Ceci n 'est vrai que pour les solutions étendues. E n solution con

centrée, bien des faits laissent supposer qu'une combinaison se pro

duit d'une manière restreinte mais certaine. 
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D'ordinaire, les sels doubles sont plus difficilement solubles dans 

l'eau que leurs const i tuants . S i cette différence est importante , les 

sels doubles cristall iseront facilement des solutions où l 'on aura m é 

langé leurs const i tuants . Mais, si les solubilités sont de même ordre, 

il dépendra de la température et des proportions des substances en 

présence qu'on obt ienne par concentra lion des cristaux de sel double 

ou d'un des const i tuants . Dans bien des cas, on ne peut obteni r des 

sels doubles qu'avec des solutions renfermant un grand excès d'un des 

consti tuants. C'e^t le cas, par exemple;, pour la cristallisation de la 

carnallite qui n'a lieu que dans des solutions renfermant un grand 

excès de chlorure de magnésium. 

La composit ion des sels doubles est en général telle que les sels 

simples aient un ion commun, soit le cation, soit l 'anion. Des sels 

doubles d 'anion ou de cation différent existent aussi, mais sont beau

coup plus rares. Un sel de ce genre existe à Stassfurt sous le nom de 

caïnite K C l . M g S C V 3 H 2 O . 

Il faut dist inguer les sels doubles des sels complexes . Ces derniers 

peuvent se former comme les sels doubles par union de deux sels 

simples, mais présentent en solution des réactions nouvelles qui t é 

moignent de la formation de nouvelles matières ( i o n s ) . Plus tard, à 

propos de la description de certains sels complexes, on trouvera plus 

de détails sur cet te intéressante classe de combinaisons. Les métaux 

alcalins et a lcal ino-terreux ne forment j amais les cations de sels com

plexes. 

I l faut également distinguer les sels doubles des mélanges i so

morphes. Ceux-c i naissent dans la cristallisation en commun de sels 

isomorphes. Ainsi une solution mixte de sulfate de potassium et de 

sulfate de rubidium, ou de sulfate de soude et de séléniate de soude, 

donne des cristaux qui semblent également être la somme de leurs 

deux é léments . Ces mélanges se distinguent des sels doubles parce 

qu'ils n 'ont lieu en proport ions définies que par hasard, et parce que 

leur composit ion varie d'une manière continue avec celle de la solu

tion dont ils se séparent. Leu r composition ne peut donc pas se repré

senter par une formule chimique ordinaire, mais seulement par une 

formule à coefficients indéterminés ou variables, et on l 'écr i t généra

lement sous une forme telle que 

( K , R b ) s S 0 4 ou . \ a a ( S , S e ) 0 4 . i o H , 0 , 

eu mettant entre parenthèses, séparés par une virgule, les éléments 

qui se remplacent mutuel lement en proportions arbitraires. 

Les sels doubles, au contra i re , sont toujours formés en proportions 

O. - i l . 9 
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sloechiométr iques et par suite se laissent représenter par une formule 

chimique à coefficients entiers b ien déterminés. 

Carbonate de magnésium M g C 0 3 . — C'est un sel très difficilement 

soluble dans Peau, qui se trouve en grande quant i té dans la nature. 

E n minéralogie, il se nomme magnésite ou bitlerspath, et cristal

lise en rhomboèdres isomorphes avec ceux du spath ca lca i re . 

S i l 'on met en présence deux solutions aqueuses qui cont iennent 

l 'une l ' ion magnésium, l 'autre l ' ion acide ca rbon ique , il se forme un 

précipité b lanc gélatineux, en 'même temps qu'il se dégage de l 'anhy

dride carbonique. Ce précipi té n'est pas du carbona te de magnésium 

pur, mais un mélange variable de carbonate et d 'hydrate. Plus la t em

pérature est élevée et plus la dilution est grande, plus le précipité 

cont ient d'hydrate et moins il cont ient de ca rbona te . Eavé à l 'eau et 

desséché à basse température, ce carbonate bas ique de magnésium 

est livré au commerce sous forme d'une poudre légère et volumineuse ; 

on l 'emploie en médecine comme alcali doux , sous le nom de ma

gnésie b lanche (magnesia alba). 

La cause de cet te réact ion est dans l 'hydrolyse que subissent les 

carbonates et dans l ' insolubil i té de l 'hydrate de magnés ium. Les s o 

lutions aqueuses de carbonate de chaux s 'hydrolysent également et 

l ' i o n carbonate C O j fournit sous l ' influence de l'eau les ions H C 0 3 

et OH ' . Mais, comme l 'hydrate de calcium est bien plus soluble que le 

carbonate , le produit de solubilité du premier n 'est pas atteint malgré 

la présence d 'hydroxyle et la solution, tout en réagissant à la manière 

d'une base, ne laisse pas déposer d 'hydrate. D e même , lorsque les 

ions C a - - , C 0 3 % l I C O ' 3 et OH' sont en présence , comme cela arrive 

dans la précipi tat ion d'un sel de calcium par un carbonate soluble, l e 

produit de solubilité du carbonate de calcium est at teint bien avant 

celui de l 'hydrate, et il se précipite du carbonate neutre malgré l 'hy

drolyse. Dans le cas du magnésium, au contra i re , le produit de solu

bilité de l 'hydrate est at teint à peu près au même moment que celui 

du ca rbona te . 

Avec le carbonate basique, on peut préparer un carbonate neutre 

en le délayant dans l 'eau et faisant passer un courant, d'acide ca rbo

nique. 11 se forme, au bout de quelque temps , des croûtes cristallines 

de carbonate hydraté M g C 0 3 - J - 3 H 2 0 . E n le traitant par beaucoup 

d'eau, surtout à chaud, il redonne le carbonate bas ique . 

Avec les carbonates alcal ins, le carbonate de magnésium forme 

différents sels doubles . L 'un d'eux, M g C 0 3 . K H C 0 3 . 4 H 2 0 , se s é 

pare lorsqu'on fait passer un courant d'acide carbonique sous près-
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sion dans une solution de chlorure de potassium où l 'on a délaye du 

carbonate de magnés ium; i l se forme en même temps du chlorure de 

magnésium qui reste en solution. E n traitant le sel double par la va

peur d'eau sous pression, il se décompose en carbonate de potassium 

qui se dissout et en carbonate de magnesium qui se sépare ; en même 

temps il se dégage de l 'anhydride carbonique. O n utilise ces r éac 

tions pour la préparation du carbonate de potassium au moyen du 

chlorure ( p . 2 9 , t. I I ) . 

Un autre sel double du carbonate de magnésium est celui qu' i l 

forme avec le carbonate de ca lc ium. I l forme de puissants massifs 

montagneux et s 'appelle, eu minéralogie, dolomie. S a formule est 

C a C 0 3 . M g C 0 3 . 

On regardait autrefois la dolomie comme un mélange isomorphe 

des deux carbonates , qui sont en réali té isomorphes. Pour tant la com

position définie qui répond à la formule avait déjà fait supposer une 

combinaison ch imique , et récemment on a démontré que la dolomie, 

bien qu'el le cristallise aussi en rhomboèdres , appart ient pourtant à 

une autre forme du système rhomboédr ique que les deux ca rbo

nates; elle ne lui est donc pas isomorphe tout en lui ressemblant 

beaucoup. U n autre argument contre l ' isomorphisme es t celui que 

les propriétés de la dolomie, sa densité par exemple, ne sont pas la 

moyenne des propriétés de ses consti tuants, comme cela a lieu dans 

les mélanges isomorphes véritables, mais s'en écartent de quantités 

appréciables, ce qui est un nouvel indice de combinaison chimique . 

Il y a de nombreux spaths calcaires qui cont iennent du carbonate 

de magnésium et tout aussi nombreux sont les spaths magnésiens qui 

contiennent de la chaux. Ce sont là de véritables mélanges i so 

morphes. Mais la teneur du mélange ne dépasse jamais quelques c e n 

tièmes. Ceci se rattache au fait que beaucoup de corps isomorphes ne 

peuvent pas cristal l iser ensemble en toutes proportions, mais seule

ment jusqu 'à une cer ta ine l imite. I l faut rapprocher ce fait de la solu

bilité mutuelle l imitée de certains l iquides. Ainsi le spath calcaire 

peut recevoir , par isomorphisme, quelques centièmes de spath m a 

gnésien et réc iproquement , après quoi la l imite du mélange est 

atteinte, et al ler plus loin n'est pas possible . D e m ê m e l 'é ther peut 

recevoir quelques cent ièmes d'eau et l 'eau environ 1 0 pour 1 0 0 

d'éther, mais pas davantage. 

Phosphates de magnésium. — Les combinaisons de l 'acide phos-

phorique avec le magnésium n 'ont , en général , aucun intérêt théo

rique ni prat ique, sauf le phosphate ammoniaco-magnésien dont on 
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a déjà parlé et qui se forme lorsque les ions nécessaires sont en pré

sence . Il se sépare alors sous forme d'un précipité très difficilement 

soluble dans l'eau chargée d 'ammoniaque; il a la const i tut ion 

M g N H 4 P O i . 6 H 2 0 et se trouve aussi dans la nature, là où les con

ditions requises ont été remplies (slruvite). P a r l a chaleur, il perd de 

l 'ammoniaque et de l 'eau, et se transforme en pyrophosphate de ma

gnésium M g 2 P 2 0 7 . C 'est sous cette forme qu'on pèse le précipi té . Il 

est très soluble dans les acides, l 'eau pure le décompose, mais on 

peut le laver dans l 'eau ammoniacale. Toutes ces propriétés s 'ex

pliquent par la loi de l 'act ion de masse. 

Comme tous les réactifs sont réciproques, on peut aussi bien se 

servir de l 'ion phosphate comme réact i f de l ' ion magnésium que de 

l ' ion magnésium comme réact i f de l ' ion phosphate. Pour ce dernier 

but, on emploie la « mixture magnésienne », mélange de chlorure 

de magnésium, de chlorhydrate d 'ammoniaque et d 'ammoniaque dis

sous dans l 'eau. Quand celte mixture rencontre en solution l'ion 

phosphate, le précipité de phosphate ammoniaco-magnésien ne larde 

pas à se faire, et sert à doser l 'acide phosphorique (par exemple 

dans les engrais art if iciels) . 

Parmi les autres anions , celui de l 'acide arsénique est seul à pro

duire un précipité de ce genre. On s'en sert pour précipi ter et doser 

l 'acide arsénique. U n e confusion avec l 'acide phosphorique est facile 

à éviter à cause de la façon différente dont se comportent les solu

tions primitives vis-à-vis de l 'hydrogène sulfuré. 

Sulfure de magnésium. — E n chauffant fortement du magnésium 

métallique dans la vapeur de soufre, on obtient le sulfure de magné

sium, M g S , sous forme d'une masse jaune-gr isâ t re . L 'eau le décom

pose en hydrogène sulfuré e l magnésie 

M g S + 2HjO = M g ( O H ) , + H a S . 

On s'explique ainsi que l 'action de l 'hydrogène sulfuré sur la ma

gnésie ou du sulfhydrate d 'ammoniaque sur les sels de magnésium eu 

solution ne fournisse pas de sulfure de magnésium, mais, dans le 

second cas, un simple précipité de magnésie. 

Par contre , on peut ohtenir une solution d'un sulfhydrate de ma

gnésium M g ( H S ) 2 en faisant passer un courant d'hydrogène sulfuré 

dans de l'eau où l 'on a délayé de l 'hydrate de magnésium. L a ma

gnésie se dissout lentement mais abondamment ; pourtanL la l iqueur 

obtenue est très instable et par concentrat ion se décompose ent ière

ment en magnésie et hydrogène sulfuré. 
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• On reconnaî t là les réactions qui ont été signalées à propos de sul

fure de calcium (p . n 3 , t. I I ) , avec les seuls changements qu 'amène 

l ' insolubili té de l 'hydrate de magnésium. L ' ins tabi l i té des combina i 

sons sulfurées de magnésium en est accrue, car l 'hydrate qui se sé

pare à l 'état solide n ' intervient plus dans l 'équi l ibre par sa masse, et 

une décomposit ion ultérieure dans le même sens est possible . 

L e s silicates de magnésium sont exlraordinairemenl répandus dans 

la nature. L e talc et Yolivine sont des silicates de magnésium anhydres, 

la stéatile (speckstein) et la serpentine sont des silicates hydratés. 

D é p l u s , de nombreux silicates complexes cont iennent comme const i 

tuant du silicate de magnésium. 

D e tous les silicates de métaux légers, ceux de magnésium sont les 

seuls qui résis tent à l'actirfu de l'eau et de l 'acide carbonique , de 

sorte qu'ils peuvent se former à nouveau dans les condit ions géolo

giques actuelles ( p . a ï 3 , t. I ) . Ceci est part iculièrement vrai pour les 

combinaisons hydratées ; la serpentinisation permet d 'observer tous les 

degrés de la transformation lente de l 'ancienne roche en une c o m b i 

naison nouvelle et stable. 

Les sil icates cités ont des consti tutions assez variées, et, sauf 

l 'ol ivine, cont iennent plus de silice que les orthosilicates théor iques . 

Ils se dist inguent par leur mollesse et leur élasticité part iculières, 

jo in tes à une grande résistance aux températures élevées, qu 'on u t i 

lise dans leurs applications. L 'ac ide sulfurique les décompose en g é 

néral assez faci lement . 

Azoture de magnésium. — L'azoture de magnésium M g 3 N 2 est une 

poudre jaunâ t re poreuse qu 'on obtient en chauffant au rouge le ma

gnésium dans une atmosphère d'azote ou de gaz ammoniac . L'eau la 

décompose violemment en ammoniaque et hydrate de magnésium 

M g s N . - t - e H . O = 3 M g ( O H ) , + î N H s . 

On peut, de la sorte, préparer l 'ammoniaque avec de l 'azote l ibre 

(p . 4 7 8 , t. I ) , mais c 'est un moyen beaucoup trop cher pour les 

applications pratiques. 
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G é n é r a l i t é s . — Au calcium se ra t tachent deux métaux dont le poids 

de combinaison est plus élevé, qui lui ressemblent à bien des égards, 

et se comportent par rapport à lui comme le rubidium et le césium par 

rapport au potassium. Ceci s 'exprime non seulement dans les diffé

rences correspondantes des poids de combina ison , mais dans les re 

lations d ' isomorphisme, dans les rapports de fréquence à la surface 

de la terre , et dans b ien d'autres relat ions. L e résumé général de ces 

concordances sera donné à la fin de l 'Ouvrage. 

Ces deux métaux sont le strontium et le baryum, fis sont bien plus 

rares que le calc ium, mais c e ne sont pas des éléments rares au même 

sens que le rubidium et le c œ s i u m . I ls sont même assez abondants pour 

avoir été caractérisés comme éléments dès le x v m " siècle ( le s t ron

tium en 1 7 9 a par Hope, le baryum en 1 7 7 4 P a r S c h e e l e ) , et pour 

que leurs combinaisons aient trouvé emploi dans mainte application. 

L e s t ront ium a pour poids de combinaison 8 7 , 6 et se trouve dans 

la nature pr incipalement à l 'état de sulfate et de carbonate . L e stron

tium métal l ique s 'obt ient assez faci lement par é leclrolyse du ch lo 

rure fondu, ou par action de l 'amalgame de sodium sur une solution 

concentrée de chlorure de strontium et distillation de l 'amalgame 

ainsi obtenu pour en séparer le mercure . C'est un métal j aunâ t re , 

tenace, qui agit énergiquement sur l 'eau déjà à la température ordi

naire. 

L e strontium forme exclusivement l 'ion divalent S r - - , dont les so

lutions sont incolores et dont la chaleur de formation est 5 o i k ' . 

O x y d e de s tront ium, S r O . — On l 'obt ient en ca lc inant le carbo

nate ou, mieux encore , le ni trate . L a dissociation du carbonate de 

strontium se produit beaucoup plus difficilement que cel le du carbo

nate de calcium, c 'est-à-dire qu'à température égale sa tension de 
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dissociation est beaucoup moindre ( p . 1 0 2 , t. H ) . L 'oxyde de s tron

tium s'unit à l 'eau avec dégagement d'une grande quantité de chaleur 

pour former un hydrate . Ce dernier peut s 'obtenir d i rectement à l'aide 

du carbonate , qu'on chauffe dans un courant de vapeur d'eau; la dé

composit ion a heu alors plus faci lement que sans cet artifice. Cela 

tient d'une part à ce que la vapeur d'eau abaisse la pression partielle 

de l 'anhydride carbonique , d'autre part à ce qu 'on forme l 'hydrate au 

lieu de l 'oxyde qui exige plus de chaleur. 

L 'hydra te de strontium est plus soluble dans l 'eau que l 'hydrate 

de calc ium. D e la solution saturée à chaud il se sépare par refroidis

sement des cr is taux hydratés S r ( O H ) 2 + 8 I L O . L a solution p r é 

sente les propriétés d'une base énergique, et la mesure de la conduc

tibilité électr ique révèle une dissociation avancée en ions Sr- • et 2 OH' . 

L e carbonate de strontium existe en minéralogie où i l porte le 

nom de stronlianita. 11 cristal l ise, dans le système rhombique , en 

formes isomorphes de cel les de l 'aragonite (p . 1 0 0 , t. I I ) ; on ne lui 

connaî t pas de forme spathique. Dans les solutions aqueuses où se 

rencontrent, à la fois les ions S r " et C O j , le carbonate de strontium 

se précipite sous forme d'un dépôt b lanc , qui ne tarde pas à devenir 

cristallin, très difficilement soluble dans l 'eau. 

L a strontianitc sert de point de départ pour l 'obtention d'autres 

composés du strontium. O n peut facilement préparer d'autres sels, 

car l 'acide carbonique est chassé par presque tous les acides. Pour 

transformer la strontianite en hydrate de strontium ( c e qui est impor

tant à cause de l 'usage de cet hydrate dans l ' industrie du suc re ) , on 

peut la chauffer dans un courant de vapeur d'eau. Par chauffage avec 

du charbon on la transforme en oxyde de strontium 

S r G 0 3 - + - G = S r O -t- a C O . 

La vapeur d'eau facilite la réact ion 

S r C 0 3 H - C + H 2 0 = S r ( O H ) 2 H - 2 C O (voir c i - d e s s u s ) . 

Sulfate de strontium, S r S O » . — C'est un sel blanc très difficile

ment soluble dans l 'eau, qui se trouve dans la nature sous le nom 

de célestine ( à cause de sa couleur bleue très fréquente due à des 

impuretés) . L a célestine cristallise eu formes rhombiques et est iso

morphe de l 'anhydri te . Lorsque des ions S r - - et SO' , sont en présence 

dans une solution aqueuse, il se forme un précipité b lanc de sulfate 

de strontium. La solubilité du sel le place à la limite des applications 

à l 'analvse; aussi fa diminue-t-on, s'il y a heu, par addition d 'alcool. 
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P o u r - t r a n s f o r m e r l e s u l f a t e d e s t r o n t i u m e n d ' a u t r e s s e l s , o n l e r é 

d u i t p a r l e c h a r b o n e n s u l f u r e d e s t r o n t i u m 

S i S 0 4 - H 4 C ^ S r S - h 4 CO ; 

ce d e r n i e r se l a i s s e f a c i l e m e n t d é c o m p o s e r p a r l e s a c i d e s . Si l ' o n 

v e u t p r é p a r e r l ' h y d r a t e , o n c h a u f f e l e s u l f u r e d a n s u n c o u r a n t d e v a 

p e u r d ' e a u 
S r S - i - 2 l I 2 0 = S r ( O I I ) , - + - H , S . 

On p e u t a u s s i , p a r u n e c r i s t a l l i s a t i o n s y s t e m a t i q u e e n s o l u t i o n a q u e u s e , 

d é c o m p o s e r l e s u l f u r e e n h y d r a t e c r i s t a l l i s é et s u l f h y d r a t e q u i r e s t e 

d a n s l a s o l u t i o n , c o m m e p o u r l e c a l c i u m ( p . î i 3 , t. I l ) ; d e l a s o l u t i o n 

o n p e u t c h a s s e r l ' h y d r o g è n e s u l f u r é p a r é b u l l i t i o n e t a c h e v e r a i n s i a 

s é p a r a t i o n . 

A z o t a t e de s t r o n t i u m , S r ( X 0 3 ) s . ·— C ' e s t u n s e l q u i c r i s t a l l i s e · 

a n h y d r e , e s t f a c i l e m e n t s o l u b l e d a n s l ' e a u , e t s ' e m p l o i e e n p y r o 

t e c h n i e p o u r l ' o b t e n t i o n d e f e u x r o u g e s . A c e t e f f e t , o n l e m é l a n g e 

a v e c d u c h l o r a t e d e p o t a s s e e t u n e s u b s t a n c e i n f l a m m a b l e , d u s o u f r e 

o u d u c h a r b o n . L e s t r o n t i u m a la p r o p r i é t é d e c o l o r e r l e s f l a m m e s e n 

r o u g e , c e q u i p e r m e t d e l e r e c o n n a î t r e f a c i l e m e n t , c a r l a c o l o r a t i o n 

a p p a r a î t a u s s i d a n s l a ' f l a m m e d u b e c Bunsen . A l ' a n a l y s e s p e c t r a l e , 

c e t t e l u m i è r e é c l a t a n t e s e m o n t r e a s s e z c o m p l e x e ; la l i g n e la p l u s 

c a r a c t é r i s t i q u e e s t u n e l i g n e t r è s n e t t e d a n s l e b l e u . 

B a r y u m , B a . — Son p o i d s d e c o m b i n a i s o n e s t 1 3 7 , 4 e t il e x i s t e 

d a n s l à n a t u r e s o u s f o r m e d e s u l f a t e e t d e c a r b o n a t e . 

L e barium métallique e s t d e c o u l e u r j a u n e , f o n d a u r o u g e e t a g i t 

p l u s é n e r g i q u e m e n t s u r l ' e a u q u e l e c a l c i u m e t l e s t r o n t i u m . On v é 

r i f i e i c i l e s m ê m e s r e l a t i o n s q u e d a n s l a s é r i e d e s m é t a u x a l c a l i n s , 

s a v o i r q u e l e s é l é m e n t s r é a g i s s e n t d ' a u t a n t p l u s f o r t e m e n t s u r l ' o x y 

g è n e e t l e s c o m p o s é s o x y g é n é s q u e l e u r p o i d s d e c o m b i n a i s o n es t 

p l u s é l e v é . 

On p r é p a r e l e b a r y u m m é t a l l i q u e p a r l e s m ê m e s m é t h o d e s q u i o n t 

é t é i n d i q u é e s p o u r l e s t r o n t i u m . I l n ' a t r o u v é e n c o r e a u c u n e m p l o i . 

L e b a r y u m n e f o r m e q u e l ' i o n d i v a l e n t B a " , q u i e s t i n c o l o r e et 

t o x i q u e . II se l a i s s e f a c i l e m e n t r e c o n n a î t r e p a r l e p r é c i p i t é e x c e p t i o n 

n e l l e m e n t i n s o l u b l e q u ' i l f o r m e a v e c l ' i o n s u l f a t e SO ' ( . 

Oxyde de baryum, B a O . — C ' e s t u n e m a s s e b l a n c h e , d e n s e , c r i s 

t a l l i n e qu'on o b t i e n t l e p l u s s o u v e n t e n d é c o m p o s a n t l ' a z o t a t e par l a 

c h a l e u r ; d u p e r o x y d e d ' a z o t e e t d e l ' o x y g è n e s e d é g a g e n t , e t i l r e s t e 

l 'oxyde 
•2 B a C IN 0 3 ) , = a B a O -f- 4 NO* -f- O , . 
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Kig. 

Le carbonate de baryum perd son acide carbonique a u n e température 

si élevée, qu'il ne se prête pas à la préparation de l 'oxyde. 

L 'oxyde s'unit à l 'eau avec dégagement d'une grande quantité de 

chaleur pour former Vhydrate de baryum ou baryte B a ( O H ) 2 . 

" Cel le-ci est encore plus soluble dans l 'eau que l 'hydrate de strontium 

et cristallise comme lui des solutions saturées à chaud en gros c r i s 

taux contenant 8 H 2 0 . Une solution saturée à la température ordi

naire cont ient 3,7 pour 1 0 0 d'hydrate, elle est donc sous le rapport 

de l 'hydroxyle à peu près t normale ( p . 2 2 2 , t. I ) . 

L a baryte trouve bien des applicat ions. O n l 'utilise en solutions 

étendues pour le dosage des acides ( p . a a 3 , t. I) ; elle se prête par t icu

l ièrement à cet usage, parce qu'el le attaque beaucoup moins le verre 

qu'une solution équivalente de potasse ou de soude, et parce que ses 

solutions ne peuvent se charger d'acide carbonique , car le carbonate 

de baryum est un sel très difficilement soluble, qui se sépare dès qu ' i l 

se forme. Cette dernière c i rconstance est importante, car la présence 

d'acide carbonique* trouble la réact ion des indicateurs alcal imétr iques 

et nuit par suite à l 'exacti tude des mesures . Pour que l 'acide c a r b o 

nique de l ' a i r ne change pas la teneur de la solution, on muni t le 

flacon et la buret te qui servent pour 

l ' e a u de baryte de tubes de sûreté 

qui cont iennent de la chaux sodée, 

et on les met en communicat ion d'une 

manière permanente , comme le r e 

présente la figure i n . On remplit 

la burette en aspirant, par le tube de 

caoutchouc g et en ouvrant la p ince 

de serrage b. 

La haryte sert encore en chimie 

analytique lorsqu' i l s'agit d 'em

ployer une base forte dont l ' excès 

puisse être chassé commodément . 

C'est ainsi qu 'on sépare le magné

s i u m du potassium et du sodium, 

en préparant les sulfates et mélan

geant à leur solution un excès de 

baryte. Les trois éléments se t rans

forment de la sorte en leurs hy 

drates; l 'hydrate de magnésium se dépose, tandis que les autres 

restent en solution avec l 'excès de baryte . S i maintenant on fait 

passer un courant d'acide carbonique , la baryte s 'élimine sous forme 
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de carbonate, et après filtration on a dans la solution les deux carbo

nates alcalins. L e précipi té est formé de sulfate de baryum, de car

bonate de baryum et d'hydrate de magnésium; on le traite par l'acide 

sulfurique étendu, qui dissout le magnésium sous forme de sulfate, 

pendant que tout le baryum se transforme en sulfate. U n e filtration 

permet de les séparer a isément . 

O n peut parei l lement employer la baryte pour des usages tech

niques . 

On a déjà vu ( p . 5 5 , t. I I ) qu'on peut préparer la potasse ou la 

soude pure en les déplaçant des sulfates par la baryte . ' 

L a baryte se prépare pr incipalement au moyen du sulfate de ba

ryum, qu 'on réduit en sulfure par le charbon et qu 'on transforme en 

hydrate par la vapeur d'eau; comparer avec les réact ions correspon

dantes pour le s t ront ium. O n peut aussi débarrasser la solution de 

son soufre en la faisant bouil l ir avec un oxyde métal l ique, par exemple 

l 'oxyde de cuivre 

B a S - t - C u O - H H 2 0 = B a ( O H ) , + C u S . 

Sulfate de baryum, B a S C v —- O n le t rouve assez abondamment 

dans la nature sous le nom de spatli pesant ou barytine. L e nom 

de ce minéral vient de la densité remarquable que présente ce com

posé du baryum, comme d'ailleurs tous les autres; la densité de la 

baryt ine est 4 ,5 , alors que celle de la plupart des minéraux non mé

talliques est à peu près 2 , 5 . 

L e sulfate de baryum cristallise dans le système rhombique et est 

isomorphe avec l 'anhydrite et la cé les t ine . I l se forme chaque fois que 

les ions B a - " et SO"," se rencontrent , et se dépose aussitôt, à cause de 

sa très faible solubi l i té , sous forme d'un précipi té blanc très dense. 

L 'emploi des sels de baryum solubles, c 'est-à-dire de l ' ion baryum, 

pour reconnaî t re et doser l ' ion sulfate a déjà été indiqué à plusieurs 

reprises. 

Comme l 'acide sulfurique est un acide fort, les autres acides ne 

dissolvent pas sensiblement le sulfate de baryum. Comme d'ailleurs 

le baryum ne peut en aucune manière fournir d'autres ions plus com

plexes, il n'y a aucun moyeu de dissoudre dans un liquide le sulfate 

de baryum. O n ne peut le dissoudre que dans cer ta ines substances 

qui n'agissent pas comme ionisants, par exemple dans l 'acide sulfu

rique concen t ré . Mais, sitôt qu 'en diluant la l iqueur avec de l'eau on 

laisse apparaître des ions, le sulfate de baryte se reprécipi te . 

A cause de sa résistance aux agents ch imiques , le spath pesant 

naturel , taillé en plaques, sert au revêtement d'appareils industriels 
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où l 'on manie des acides forts. L e sulfate de baryum préparé artifi

ciel lement sert de couleur et de badigeon sous le nom de « blanc per

manent » . O n le prépare en dissolvant le carbonate do baryum na

turel dans l 'acide chlorhydr ique , décantant et précipi tant par l 'acide 

sulfurique. I l se reforme de l 'acide chlorhydrique qui peut servir à 

dissoudre de nouvelles quantités de carbonate . 

Pour transformer le sulfate de baryum en d'autres composés du ba

ryum, on le réduit par le charbon à l 'état de sulfure, que les acides 

décomposent fac i lement en dégageant de l 'hydrogène sulfuré. Par 

fusion avec u n carbonate alcalin en excès , il se transforme en ca rbo

nate de baryum ; le sulfate alcalin qui s'est formé peut être enlevé par 

des lavages. 

C a r b o n a t e d e b a r y u m , B a C 0 3 . — Il existe dans la nature en c r i s 

taux rhombiques (withérite) isomorphes de l 'aragonite et de la s t ron-

tianite. C'est une matière première commode, qui sert à préparer les 

autres sels de baryum par décomposit ion an moyen d'un acide. La 

transformation en oxyde par l 'act ion de la chaleur ne peut s'effectuer, 

ca r i a température de dissociation mesurable est trop élevée. 

Par mélange des ions B a " et CO!, on obtient du carbonate de b a 

ryum sous forme d'un précipi té b lanc facilement soluble dans presque 

tous les acides. 

Dans la chimie des préparations, le carbonate de baryum pur trouve 

un emploi très étendu pour la préparation des sels de baryum des dif

férents acides. Ces sels cristall isent en général b ien et se laissent par 

suite aisément débarrasser des impuretés . L e u r propriété la plus im

portante est de se prêter à la préparation des acides l ibres à l 'état de 

dissolutions aqueuses, ca r ils sont tous décomposés par l 'acide sul

furique avec précipi tat ion de sulfate de baryum, ce qui laisse l 'acide 

correspondant à l 'état l ibre dans la solution. On a déjà donné des 

exemples de ce procédé (par exemple , p. a5a , t. I ) . 

C h l o r u r e d e b a r y u m , B a C l 2 . — O n l 'obt ient en dissolvant la w i -

thérite ou le sulfure de baryum (obtenu par le sulfate e t le c h a r b o n ) 

dans l 'acide chlorhydr ique . I l cristallise par évaporation de s e s so lu

tions en cristaux denses, bri l lants , contenant » H 2 0 , qui n e perdent 

leur eau qu'à une température assez élevée. A l a différence des c h l o 

rures des autres métaux du groupe, le chlorure de baryum n e perd 

pas d'acide chlorhydrique par déshydratation, et garde sa réact ion 

neutre. 

Le chlorure de baryum sert dans les laboratoires comme réact i f de 

l'ion sulfate. 
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B a 0 a + 2HC1 = B a C l , - + - I I 2 0 , 

Azotate de baryum, B a ( N 0 3 ) 2 . — C'est un sel assez peu soluble 

dans l 'eau, dont on se sert dans l 'analyse à la place du chlorure de 

baryum lorsqu'on ne veut pas introduire d'ion chlore dans la solu

tion. S i l'on ajoute à une solution saturée du sel de l 'acide azotique 

libre, i l ne tarde pas à se former un précipi té cristall in d'azotate de 

baryum. Le même phénomène se produit si l 'on verse de l 'acide azo

tique dans la solution d'un autre sel de baryum. 

Cette réaction n 'es t pas particulière à l 'azotate de baryum, elle 

repose sur le développement de l ' ion azotate aux dépens de l 'a

cide azotique, de sorte que le produit de solubilité est dépassé (p . 9, 

l. I I ) ; mais elle se manifeste avec une netteté particulière dans le 

cas de l'azotate de baryum, parce que le sel est à la l imite de ceux 

qui sont considérés comme solubles ( 1 0 0 parties d'eau dissolvent 

à 1 8 0 environ 9 parties de sel) et que son produit de solubilité est 

par suite aisément dépassé. Le débutant est parfois t rompé par ce 

précipité; qu'il prend pour du sulfate de baryum, mais la struc

ture net tement cristal l ine et la solubilité dans l 'eau pure après décan

tation des eaux mères sont des différences suffisantes. 

L'azotate de baryum est employé par les artificiers pour la produc

tion de feux verts. L a coloration verfe se produit aussi dans la flamme 

du bec Bunsen, surtout lorsqu'on humecte d'acide chlorhydrique 

l 'échantillon du sel de baryum. El le se résout au spectroscope en un 

spectre assez varié, qui se caractérise par une raie très nette dans le 

jaune vert, et une autre moins in tense , mais tout aussi Indie, dans le 

vert bleu, en plus de bandes larges assez nombreuses . 

Bioxyde de baryum, B a 0 2 . — On l 'obtient sous forme d'une poudre 

blanche en exposant l 'oxyde de baryum à un courant d'oxygène à 

une température comprise entre 4^°" CL 5">on. A température plus 

élevée il perd de nouveau de l 'oxygène, et l 'équil ibre entre l 'oxyde 

et le bioxyde solides d'une part, l 'oxygène gazeux d'autre part, est 

régi p a r l e s mêmes lois que la dissociation du carbonate de calcium 

(p . 1 0 2 , t. I I ) . 

L e bioxyde de baryum est important comme matière première pour 

la préparation de l 'eau oxygénée (p . 1 8 3 , t. I ) . A cet effet, on le 

traite par un acide étendu, ce qui amène la réact ion 

B a O . + a H ' = B a - - - t - H 2 0 2 . 

L'anion de l 'acide forme le sel de baryum correspondant , par exemple 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



G L U C I N I U M . i f l 

Il semblerait naturel d'effectuer cette réact ion avec l 'acide sulfu-

rique, c a r i e sulfate de baryum, pratiquement insoluble , pourrait être 

séparé, et il resterait une solution d'eau oxygénée . Mais cet te opé

ration n'est pas réalisable, car l 'acide sulfurique n 'at taque pas sensi 

blement le b ioxyde anhydre. L 'a t taque se produit au contra i re très 

facilement avec l 'acide chlorhydrique, et l 'on procède en saturant 

de bioxyde une certaine quanti té de cet acide, précipi tant l ' ion b a 

ryum par l 'acide sulfurique, et faisant réagir une nouvelle quanti té 

de bioxyde sur la solution redevenue chlorhydrique, et ainsi de suite 

jusqu 'à ce qu 'une quantité suffisante d'eau oxygénée se soit accumulée 

dans la solution. Alors on chasse l ' ion chlore par addition de sulfate 

d'argent, et l ' ion sulfate ainsi introduit par de la baryte. 

Un autre moyen consis te à débarrasser d'abord la solution chlor 

hydrique par une peti te quantité d'eau de baryte des oxydes méta l 

liques qui la souillent, puis à précipiter la l iqueur filtrée par la ba

ryte. Il se sépare de nouveau du bioxyde de baryum, mais sous forme 

d'un hydrate cristall in, facilement décomposable par l ' a c ide sulfu

rique. Par des lavages, on débarrasse l 'hydrate du chlorure de ba 

ryum et on le conserve humide pour l ' emploi , car, après dessicca

tion, il redevient difficile à décomposer . 

La formule de l 'hydrate est B a ( ) 2 . 8 H 2 0 . 

G l u c i n i u m . — L e glucinium occupe parmi les métaux alcalino^ter-

reux la même place que le l i thium parmi les métaux alcal ins . I l a le 

plus petit poids de combinaison et la moindre analogie avec les autres 

éléments du groupe. Ses propriétés montrent une tendance nette vers 

le groupe suivant, celui des métaux terreux. L e poids de combina i 

son du glucinium est 9 , 1 . 

L e glucinium métallique peut se préparer par électrolyse, par r é 

duction de l 'oxyde au moyen du magnésium, du chlorure par le s o 

dium, ou aut rement . C'est un métal b lanc , encore plus stable à l ' a i r 

humide que le magnésium, et que l 'eau n'attaque que lentement , 

même à chaud. L e s acides étendus le dissolvent aisément avec déga

gement d'hydrogène en le faisant passer à l 'é tal d ' ion. 

L e glucinium, outre l ' ion typique d iva l en tBe - " (béryl l ium est sy 

nonyme de g luc in ium) , forme encore d'autres ions oxygénés dont il 

sera question plus tard. D e tous les métaux étudiés j u squ ' i c i , c 'est le 

premier qui soit capable de former des ions différents. 

\jion glucinium B e - - est incolore et se dislingue par sa saveur r e 

marquablement sucrée. C'est ce qui a valu à l 'é lément le nom de 

glucinium, généralement usité en F rance et en Angle te r re ; le nom 
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de beryllium vient de son composé na ture l le plus impor tant , le 

béry l , qui est un silicate double d 'a luminium et de g luc in ium. 

L ' ion glucinium forme différents sels, pa rmi lesquels le ch lo ru re , 

B e C L , et le sulfate, B e S O , sont les plus c o n n u s . Ils sonl tous s o 

lubles dans l 'eau, à laquelle ils donnent u n e réac t ion acide. Ce fait 

provient d'un commencement d 'hydrolyse, e t de ce que l 'hydrate de 

glucinium est une base faible. 

h'hydrate de glucinium,lSe(GH)2, est un p réc ip i t é b lanc gé la t ineux 

qu 'on obt ient en mettant en présence les ions g luc in ium e t h y d r o x y l e . 

Il n 'est pas sensiblement soluble dans l 'eau, e t n'a pas de réact ion b a 

sique. Il se dissout dans les acides en formant des sels de g luc in ium, 

la chaleur le transforme en une poudre b l a n c h e d'oxyde de g l u c i 

n ium. 

L 'hydrate de glucinium est soluble dans u n e solut ion de soude ou 

de potasse. Comme ces bases, à cause de l eu r teneur en hydroxyle , 

devraient, d'après les principes connus , d iminuer la solubi l i té de 

l 'hydrate de glucinium, cet te except ion a beso in d 'expl ica t ion . E l l e 

tient à ce fait, que la combinaison B e ( O H ) 2 , par séparation d ' ion 

hydrogène, peut réagir aussi comme un ac ide faible . E l l e donne 

par suite les deux ions I I B e O ' , et BeO!', (de m ê m e que l 'acide c a r b o 

nique donne les deux ions H C 0 3 et CO",) , e t ce sont eux, mais non 

l ' ion glucinium B e - 1 , qui sont contenus dans la solution en ques t ion . 

O n obt ient la même combinaison par fusion de l 'hydrate de g luc i 

nium avec de la soude et reprenant par l ' e au . 

S i on laisse reposer longtemps cette so lu t ion alcal ine ou si on la 

fait bouil l i r , elle perd presque tout son g luc in ium, qui se sépare à l 'é ta t 

d 'hydrate. Ic i se pose de nouveau la quest ion de savoir commen t l ' équi 

libre chimique préexistant a été détruit sans qu 'on ait ajouté aucune 

substance nouvelle. La réponse est que l 'hydra te de glucinium p r é c i 

pité est une forme nouvelle de l 'hydrate, p lus s table e t moins soluble 

que cel le qui se dissout dans les a lcal is . E n d 'autres te rmes , la so lu 

tion fraîche est sursaturée par rapport à la nouvel le forme de l 'hydrate 

et, par suite, ne peut se conserver en sa p r é s e n c e . Gomme la nouve l le 

forme n 'exis te pas dans les solutions f ra îchement préparées, la sépa

ration ne peut commencer qu'après que les premières traces se sont 

formées. Ceci se produit lentement à la t empéra ture ordinaire , r ap i 

dement à chaud. 

Résumé. — Les propriétés des combina i sons correspondantes des 

éléments du second groupe varient dans le m ê m e sens que les poids de 

combinaison, de sorte qu 'on peut se faire un schéma commode des 
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faits en envisageant le sens de cette variation. Dans le Tab leau ci 

dessous sont énumérées les propriétés, et les flèches en regard in 

diquent si leurs valeurs croissent (—>•) ou décroissent ( < ) quand le 

poids de combinaison vont en croissant . 

Propriétés des métaux alcalino-terreux et de leurs composés. 

Poids de combinaison —>-

A p t i t u d e s r é a c t i o n n e l l e s d u m é t a l — >-

D e n s i t é d e s é l é m e n t s e t d e s c o m b i n a i s o n s c o r r e s p o n d a n t e s . . . . —v 

P r o p r i é t é s b a s i q u e s d e s h y d r a t e s — > 

S o l u b i l i t é d e s h y d r a t e s —>-

« combinaisons halogcnces et des azotates 
» s u l f a t e s -
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A L U M I N I U M E T M É T A U X T E R R E U X . 

Généralités. — L e groupe des métaux terreux, auquel nous arrivons 

maintenant, se caractérise par le fait que les éléments forment des 

cations trivalents.. L e parallélisme qui existe dans les métaux des deux 

premiers groupes entre le poids de combinaison et les propriétés géné

rales, se retrouve ic i , mais avec une différence essentiel le . Parmi les 

éléments du troisième groupe, il n 'y en a qu'un qui se trouve abon

damment et même très abondamment à la surface de la terre . Tous 

les autres éléments sont ext rêmement rares, leurs propriétés et leurs 

combinaisons sont relat ivement peu connues . 

L a diminution, déjà constatée à propos de certains membres du 

second groupe, des aptitudes réactionnelles vis-à-vis de l 'oxygène et 

de l'eau est encore accrue ici , au point que l 'é lément le plus impor

tant du troisième groupe, l 'aluminium, j oue maintenant un assez 

grand rôle dans la technique industrielle. Parei l lement les propriétés 

basiques des hydrates, dont l 'affaiblissement dans le second groupe a 

déjà été signalé, sont devenues si petites qu'on ne trouve plus ici de 

base forte. Comme précédemment , ceci vaut surtout pour les éléments 

à poids de combinaison faible; le premier élément que nous devions 

compter dans ce groupe, le bore , a à cet égard complè tement décrit le 

cycle , puisqu'il a perdu le caractère métall ique et forme un hydrate 

acide, l 'acide borique ( p . 5 2 2 , t. I ) . 

Les éléments du groupe rangés dans l 'ordre des poids de combi 

naison sont : 

L e b o r e 11 L ' y t t r i u m 89 

L ' a l u m i n i u m L e l a n t h a n e , e t c 1 3 8 , g 

L e s c a n d i u m 4 4 , ' L ' y t t c r b i i i m 173 

A ce propos, il faut faire les remarques suivantes : 

Tandis que les poids de combinaison du bore ju squ au lanthane 
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répondent à ceux du l i thium au césium et du glucinium au baryum, 

il y a encore ici un terme supérieur, l 'y t terbium, dont le poids de 

combinaison est 1 ^ 3 , et pour lequel les premiers groupes n 'on t pas de 

représentants . I l est permis de supposer que ceux-c i exis tent , mais 

n 'ont pas encore été découver ts . 

D e plus, après le lanthane nous avons mis e t c . Ceci veut dire qu'à 

cette place il n 'y a pas un é lément unique, mais toute une série d'élé

ments très voisins qui ont à peu près les mêmes droits à l 'occuper . 

Cette apparition de nombreux éléments peu différents fait songer 

à celle des nombreuses petites planètes à l 'endroit du système solaire 

où l 'analogie faisait attendre une grosse planète. 

Aluminium. — D e tous les métaux légers , l 'a luminium est le plus 

répandu à la surface de la ter re . Il forme une partie constitutive de 

presque tous les silicates des roches cr is tal l ines, et, parmi les forma

tions secondaires, les argiles et les schistes sont formés de sil icate 

d 'aluminium. L a connaissance des composés de ce métal remonte 

donc aussi loin que les premières connaissances ch imiques en 

général . 

Que l 'argile cont ienne un inétal, c ' es t un fait qui était hors de 

doute depuis la découverte des métaux alcal ins. Mais l 'a luminium 

métal l ique n'a pas été préparé avant W ô h l e r , qui fit agir le sodium 

sur le chlorure . L a préparation é lect rolyl ique du métal fut trouvée 

par Bunsen ( i 8 5 4 ) · 

L e nom d'aluminium vient d 'alumen, a lun; ce sel connu depuis 

longtemps renferme de l ' a luminium. 

On prépare maintenant l 'a luminium en grandes quanti tés par é l e c -

trolyse de son oxyde. L 'oxyde est fondu par la chaleur que dégage 

le courant traversant sa masse, l 'a luminium se rend à la cathode, et 

l 'oxygène qui se sépare sur l 'anode de charbon s'unit au charbon 

pour former de l 'oxyde de ca rbone . P o u r facil i ter la fusion, on met 

dans le bain d'autres composés de l 'a luminium, par exemple de la 

cryolithe {voir c i -dessous) ; comme l 'oxygène se sépare plus faci lement 

que le fluor ( l 'autre é lément const i tut i f de la c ryo l i the ) , la réact ion 

chimique n'est pas modifiée, et pour remplacer les pertes il suffit 

d'ajouter de l 'oxyde d 'a luminium. 

\ J aluminium métallique est un métal b lanc , légèrement bleuâtre , 

qui s'altère très peu à l 'air . Cec i provient de ce qu'il se recouvre 

très vite d'une couche ex t rêmement mince et adhérente d'oxyde 

d'aluminium, qui protège c o m m e un vernis le métal sous- jacent . Il 

fond à yoo" et se laisse aussi b ien couler que travailler mécaniquement , 

O. — I I . io 
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car il n 'es t pas dur et il est très ducti le . C'est ainsi qu 'on peut pré

parer du fil fin et des feuilles très fines analogues aux feuilles d'or et 

d 'argent ; ces feuilles sont d'un grand emploi p o u r l ' « argenture ». 

car elles ne noircissent pas sous l 'act ion des gaz sulfurés. L ' a lumi 

nium est bon conducteur de la chaleur et de l ' é lec t r ic i té . 

A cause de sa légèreté (densi té 2 , 7 ) , de son éclat argentin et de sa 

stabilité à l 'air, l 'aluminium s'emploie beaucoup, surtout depuis que 

l 'é lectrolvse permet de l 'ob teni r à bon compte , pour les usages 

domestiques, mais il ne semble pas jusqu ' ic i s 'être encore acquis 

vraiment droit de c i té . Cela t ient sans doute à ce qu' i l est bien inal

térable à l'eau pure, mais s'attaque assez fort en présence des solutions 

salines de toutes sortes. L 'oxydat ion de l 'a luminium se fait de plus 

par places, de sorte que l 'ustensile acquier t des trous qui peuvent 

difficilement se réparer . D e plus, l 'a luminium est mécaniquement 

peu résistant . 

Lorsque l 'a luminium est allié au mercure, il prend en apparence 

des propriétés tout autres. O n l 'amalgame en frottant légèrement sa 

surface avec un sel de mercure , par exemple du chlorure mercur ique . 

L e s endroits qui étaient d'abord bril lants de mercure , deviennent 

bientôt mats, et avec une rapidité presque visible il s'y produit des 

efflorescences mousseuses d'hydrate d 'aluminium, car l 'aluminium 

s 'oxyde. L e phénomène s 'explique par le fait que le métal aux 

endroits amalgamés forme bien la couche protectr ice d 'oxyde, mais 

qu'à cause de la fluidité de ces endroits l 'oxyde ne reste pas adhérent 

et l 'oxydation se con t inue . I l ne se produit donc pas d'augmentation, 

comme on le croirai t à première vue, de l 'act ivi té ch imique de l 'a lu

minium sous l'effet du mercure ( ce qui n 'est pas possible théor ique

m e n t ) , mais l 'activité ch imique de l 'aluminium peut se développer 

sans obstacle . 

O n util ise l 'amalgame d'aluminium comme moyen de réduction. 

Les ustensiles en aluminium doivent pour ce mot i f être soigneusement 

tenus à l 'abri du mercure . 

Tandis que l 'a luminium massif, même aux températures élevées, 

n'est at taqué par l ' oxygène que superficiellement et insensiblement , 

le métal finement divisé subit rapidement au rouge une combust ion 

à grand écla t . O n peut le faire voir en tenant une feuille d'alumi

nium dans la flamme, ou en y insufflant du métal finement divisé 

comme celui qu 'on uti l ise sous le nom d'a/iiminium porphyrisé. 

Pourtant il s 'enflamme plus difficilement que le magnésium. 

Dans les acides chlorhydr ique et sulfurique dilués, l 'a luminium se 

dissout avec un vif dégagement d 'hydrogène. Dans l 'acide azotique 
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il devient facilement passif, c 'es t-à-dire qu'il se recouvre d'une couche 

inattaquable à l 'acide et reste ensuite sans altération. L 'a luminium se 

dissout de plus aisément dans une solution de potasse ou de soude, 

avec dégagement d 'hydrogène. Cela t ient à la formation d'un anion 

oxygéné aux dépens de l ' a luminium; nous y reviendrons . Certaines 

solutions salines, en part iculier les sels ammoniacaux, dissolvent 

aussi assez faci lement l 'a luminium. 

L 'a luminium forme avec différents métaux des alliages dont certains 

sont d'un emploi industriel . Nous en dirons un mot à propos des 

métaux en quest ion. Contentons-nous de dite pour le moment qu'on 

a fabriqué un alliage d 'aluminium et de magnésium (magna l ium) , 

qui, paraît-il, a des propriétés précieuses et est stable à l 'a ir . 

Ion aluminium. — L 'a luminium ne forme qu'un i o n é lémentaire , 

qui est trivalent, A l " - ; en outre il peut entrer comme é lément dans 

la consti tut ion d'ions complexes . 

L ' ion aluminium est incolore et forme des sels généralement 

solubles. Ils ont une saveur astr ingente, mais au demeurant n'ont pas 

d'action physiologique notable . Comme l 'hydrate d'aluminium est 

une base faible, les sels de l 'ion aluminium présentent tous une n o 

table dissociation hydrolylique et par suite ont une réaction acide. 

Pour les sels d'acides forts cet te hydrolyse est peu impor tan te ; mais 

pour les sels d'acides faibles elle prend par contre des valeurs n o 

tables, surtout à chaud. 

Dans les eaux naturelles, l ' ion aluminium, à la différence des ions 

des autres métaux légers communs , n 'exis te pas en quantité mesu 

rable. 

11 se sépare des roches sous forme de silicate d'aluminium, com

posé ext rêmement peu soluble, et par suite ne se dissout pas. 

Hydrate d'aluminium. — L'addit ion d'une base soluble à des solu

tions de sels d'aluminium précipi te Y hydrate d'aluminium A l ( O H ) 3 

sous forme d'un précipi té gélat ineux incolore , qui perd de l'eau à l'air 

et se transforme au rouge en oxyde d'aluminium A 1 2 0 3 , d'après la 

formule 
2 A l ( O H ) 3 = A l , 0 3 - t - 3 H s O . 

L'hydrate d'aluminium est prat iquement insoluble dans l 'eau, et est 

une base très faible. Comme il cont ient trois hydroxyles, il peut 

former trois espèces de sels, où un, deux, ou les trois hydroxyles 

sont remplacés par des anions. Les sels où il reste de l 'hydroxyle non 

remplacé s'appellent sels basiques, par analogie avec les sels acides 
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qui renferment encore de l 'hydrogène non remplacé. Mais en général 

les sels basiques sont beaucoup moins b ien caractérisés que les sels 

acides ; tandis que ceux-c i cristall isent le plus souvent b ien , et par suite 

peuvent facilement se préparer à l 'état pur, la forme amorphe prédo

mine parmi les sels basiques, entraînant la difficulté de préparer les 

corps purs. Aussi dans la suite ne les décrira- t-on pas spécialement . 

A cause du faible développement de ses propriétés basiques et de 

sa solubilité ex t rêmement peti te, l 'hydrate d 'aluminium est précipité 

par des bases solubles très faibles, comme l 'ammoniaque, même en 

présence de sels ammoniacaux. C'est là une différence avec les 

hydrates des métaux a lcal ino- terreux, et l 'on s'en sert pour séparer 

l 'aluminium de ces derniers, part icul ièrement du magnésium. 

L a potasse ou la soude précipi tent naturel lement aussi l 'hydrate 

d'aluminium de ses solutions salines. Mais il se dissout facilement 

dans un excès de réact i f et forme des solutions limpides à réact ion 

fortement bas ique. Cela provient de ce que l 'hydrate d'aluminium 

peut aussi agir comme acide, car ses hydroxyles fournissent par dis

sociation de l 'hydrogène (voir plus b a s ) . 

C'est cette faculté qu 'a l 'hydrate d'aluminium d'agir comme acide 

qui fait que l 'aluminium métall ique se dissout faci lement dans une 

solution de potasse ou de soude avec dégagement d'hydrogène ( p . 147, 

t. I I ) . S i l 'onm élange une solution de ce genre et une solution d'alu

minium dans l 'acide chlorhydrique, elles se précipi tent mutuellement, 

tandis que du chlorure de sodium reste eu solution. L e phénomène 

est représenté par l 'équation 

N a 3 A 1 0 3 - + - AICI3+ 3 H , 0 = 3 N a C l + 2 A l ( O H ) s . 

E n envisageant les ions réagissants, on peut écrire 

A I O ' Î -+- A l — - H 3 H , O = 2 A 1 ( 0 H ) 3 . 

L'hydrate d'aluminium peut par perte d'eau fournir différents 

anhydrides, qui se comportent entre eux tout à fait comme les anhy

drides de l 'acide phosphorique. Un, deux ou trois poids de combi 

naison d'eau peuvent s 'él iminer entre deux poids de combinaison de 

l 'hydrate, et l 'on obtient , outre A l ( O H ) 3 , A l 2 O s H 4 , A 1 0 2 H et A 1 2 0 3 . 

Tous ces composés exis tent dans la nature. L 'hydrate normal 

A l ( O H ) s est Vhydrargillite, A 1 2 0 5 H 4 (généra lement mélangé à 

de nombreuses impure tés ) est la bauxite, A 1 0 2 H est le diaspore et 

A 1 2 0 3 le corindon. 
L a bauxite est importante c o m m e matière première dans la méta l 

lurgie de l 'aluminium ( p . i 4 3 j t. I I ) . L e corindon est un minéral qui 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



A L U M I N I U M . l4g 

a des emplois importants, à cause de son extrême dureté, voisine de 

celle du diamant. Il cristallise en rhomboèdres . Dans ses variétés à 

grains fins, qui se nomment émeri, il sert à polir le verre , l'acier et 

d'autres corps durs. L e corindon transparent, rendu bleu par des 

impuretés, est apprécié comme pierre précieuse sous le nom de 

saphir; une forme rouge, qui doit sa couleur à une légère teneur eu 

chrome, s'appelle rubis, et est aussi une pierre précieuse. Des 

rubis petits et moins bien colorés servent de pivots dans les montres 

et d'autres instruments de mesure où il s'agit d'obtenir un mouvement 

avec le moindre frottement possible. L e corindon sous toutes ses 

formes est inattaquable aux agents chimiques et ne se laisse que 

difficilement déliter, c'est-à-dire dissoudre, par fusion avec des alcalis 

caustiques ou des sulfates acides. 

Aluminates. — Les composés où l'hydrate d'aluminiun entre comme 

acide s'appellent aluminates. Gomme l'hydrate d'aluminium contient 

trois poids de combinaison d'hydrogène, il doit être regardé comme 

un acide tribasique; mais, comme c'est un acide très faible, les c o m 

binaisons normales, où les trois hydrogènes sont remplacés, sont 

difficiles à préparer et se décomposent plus ou moins en solution 

aqueuse par hydrolyse. 

U n corps qui peut agir à la fois comme acide et comme base ne 

peut être qu'un acide et une base faibles. Car l'action acide suppose 

la présence d'ion hydrogène, l'action basique celle d'ion hydroxyle . 

Les deux sortes d'ions ne peuvent pas coexister avec de grandes 

concentrations, car ils devraient former de l'eau, corps peu disso

ciable. Si donc un acide est. fort, c'est-à-dire produit beaucoup d'ion 

hydrogène, il ne peut produire beaucoup d'ion hydroxyle , mais au 

contraire très peu, la quantité déterminée par l'équilibre des deux 

ions dans l'eau. La même chose est vraie des bases fortes. 

Les solutions aqueuses des aluminates contiennent, comme cela 

arrive pour l'acide phosphorique, trois anions différents, l'anion 

monovalent I I 2 A 1 0 ' 3 , l'anion divalent HAIO" 3 et l'anion trivalent 

A l O ' j . Comme il s'agit d'un acide faible, le premier, l'ion monovalent, 

sera prédominant. 

Parmi les aluminates, on connaît surtout les composés sadiques qui 

répondent aux trois types : N a H 2 A 1 0 3 , N a 2 H A 1 0 3 , et N a 3 A 1 0 3 . 

Ce sont des corps solubles dans l'eau, mal cristallisés, dont les solu

tions sont fortement alcalines et très instables. Si l'on conserve de 

semblables solutions, surtout celles du premier et du second type, au 

bout de quelque temps elles perdent une grande partie de leur alu-
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mine, qui se retrouve au fond du vase sous forme d'un dépôt c r i s 

tal l in. Cec i se produit pour les mêmes causes que dans le cas de la 

glucine ( p . 1 4 2 , t. I I ) : l 'a lumine cristall isée est une forme plus stable 

que l 'alumine amorphe et gélat ineuse, et c 'est pourquoi les solutions 

,aturées de la dernière sont sursaturées par rapport à la première . 

S i tô t donc que les premiers cr is taux de la forme plus stable ont 

apparu, la séparation commence et elle ne cesse que lorsqu'un nouvel 

état d 'équil ibre est atteint. 

L ' a lumine n 'est pas soluble dans l 'ammoniaque, car les propriétés 

basiques de ce l le -c i sont trop faibles. E n d'autres termes , lorsqu'on 

mélange l ' ion ammonium et l ' ion aluminate, ils forment les combi 

naisons non dissociées ammoniaque et alumine, d'après l 'équat ion 

H , A 1 0 ' 3 - + - N H ; = A I ( O H ) 3 - f - N H 3 . 

Ceci est uti l isé en analyse . 

Lorsqu ' i l s'agit de précipi ter l 'alumine d'un aluminate, on peut bien 

se servir d'un acide, mais un excès d'acide redissout l 'alumine, ce 

qui rend difficile une séparation exac te . Mais, si l 'on ajoute à la solu

tion d'un aluminate un sel ammoniacal, la réact ion ci-dessus a lieu, 

et l 'a lumine est précipi tée complètement , sans qu 'un excès du sel 

ammoniacal exerce une act ion dissolvante. 

L e s autres métaux légers forment aussi des a luminates . Parmi 

ceux-c i nous c i terons un minéral naturel , le spinelle, qui peut 

être regardé comme l 'anhydride de l 'aluminate monomagnésien 

M g H 4 A l 2 0 6 . S a composi t ion e s t M g A l 2 G \ , et l 'on a 

M g H 4 A 1 , 0 6 — 2 H 5 O = M g A l 2 C v 

L e spinelle cristall ise dans le système régulier , généralement en 

rhombododécaèdres , et il est le type d'une série étendue de combi 

naisons isomorphes correspondantes , qui sont formées d'un nombre 

égal de poids de combinaison des oxydes d'un métal divalent et d'un 

métal tr ivalent. O n peut écrire la formule du spinel le 

M g O - t - A U 0 3 . 

Comme le magnésium peut être remplacé p a r l e fer, le manganèse, 

le z inc , le cuivre, e t c . , l 'a luminium par le chrome, le fer, le manga

nèse, e t c . , il y a un grand nombre de combinaisons différentes du 

type spinel le , dont quelques-unes seront indiquées plus lo in . 

Chlorure d'aluminium. — L e composé A1C1 3 se produit lorsqu'on 

chauffe de l 'a luminium métal l ique dans un courant de gaz chlorhy-
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i l r ique. D e l 'hydrogène est mis en l iber té , et une masse b lanche c r i s 

talline de chlorurée.'aluminium se sublime faci lement dans les parties 

froides de l 'appareil . Autrefois, quand l 'aluminium métal l ique était 

encore u i i e substance chère , on préparait le chlorure d'aluminium en 

chauffant un mélange d'oxyde d'aluminium et de charbon dans un 

courant de ch lore . L a réact ion se formule ainsi 

A l , 0 3 -+- 3 C l j -t- 3 G = 2 A I G I 3 - 1 - 3 C O . 

L e chlorure d'aluminium bout à 1 8 3 " environ. L e point de fusion 

est un peu plus haut, à i g 3 ' ; aussi, lorsqu 'on le chauffe à la pression 

ordinaire, passe-t-il d i rectement de l 'état solide à l 'état gazeux. S i on 

le chauffe en vase clos , de façon à élever son point d 'ébull i t ion, on 

peut aussi le fondre. 

L e chlorure d 'aluminium sert en chimie organique dans un grand 

nombre de préparations : cela t ient à ce qu'un mélange d'une combi

naison chlorée et d'une combinaison hydrogénée perd de l 'acide ch lo r -

hydrique en présence de chlorure d'aluminium, pendant que les restes 

s 'unissent pour former un composé nouveau. U n tel procédé se 

nomme en ch imie organique une synthèse (au sens s t r ic t ) et le 

chlorure d'aluminium a pour les synthèses une importance part i 

cul ière. 

L e chlorure d'aluminium fume à l 'air et il réagit sur l 'eau avec un 

dégagement de chaleur très considérable . On ne peut pas ret i rer de 

ses solutions aqueuses du chlorure d'aluminium anhydre ; les solutions 

très concent rées laissent cristall iser un sel avec a H 2 0 que la chaleur 

décompose ent ièrement eu gaz chlorhydrique et oxyde d'aluminium 

2 A l C l 3 -+- 3 H 2 O = A I S 0 3 + 6 H C I . 

L e chlorure d'aluminium s'unit facilement à d'autres chlorures 

pour former des sels doubles, en part iculier avec les chlorures de 

sodium et de potassium. Ces combinaisons cristallisent bien et le 

chlorure d'aluminium qu'elles renferment n 'est plus volatil. L a combi 

naison sodique est très fusible et servait autrefois de matière première 

pour la préparation de l 'a luminium. 

L e chlorure d'aluminium étant très volatil, on a depuis longtemps 

pu déterminer son poids molaire, qu 'en conformité avec certaines 

hypothèses théoriques on a trouvé correspondre à la formule A l 2 Clo. 

Plus tard ces vues théoriques sont devenues douteuses, et une étude 

approfondie fit voir qu'au voisinage du point d'ébullition on observe 

bien des densités de vapeur voisines de cette formule (b ien que tou

jours trop pe t i t es ) , mais que les valeurs décroissent très vite quand 
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la température croît , et entre 4 5 ° " e t 760" sont constantes et cor res 

pondent à la formule A1C1 3 . 

L e b r o m u r e et l ' i o d u r e d ' a l u m i n i u m ressemblent beaucoup au 

chlorure, mais sont moins volatils. Ils se préparent facilement à 

l 'aide des é lémenls , et t rouvent en chimie organique un emploi ana

logue à celui du chlorure . 

L e fluorure d ' a l u m i n i u m , A 1 F 1 3 , s 'obtient par l 'action de l 'acide 

fluorhydrique sur l 'a luminium, ou en chauffant l 'oxyde d'aluminium 

au rouge dans un courant d'acide fluorhydrique. I l est beaucoup 

moins volatil que les autres combinaisons halogénées de l 'aluminium. 

I l forme de petits cr is taux bri l lants , indifférents vis-à-vis de l'eau où 

ils se dissolvent à peine . S i l 'on traite l 'alumine par l 'acide hydro-

fluosilicique aqueux, elle s'y dissout assez abondamment . Mais la 

solution est fortement sursaturée par rapport au fluorure d'alumi

nium très peu soluble, et celui-ci se dépose peu à peu spontanément. 

L e fluorure d 'a luminium est soluble dans l 'acide fluorhydrique, 

et forme 'avec lui Yacide aluminofluorhydrique, I I 3 A 1 F 1 0 , dont le 

sel de sodium est très difficilement soluble dans l 'eau. O n le trouve 

en grandes masses au Groenland; en minéralogie cette combinaison 

N a 3 A l F I a s'appelle cryolithe. 

L a cryoli the sert à préparer à la fois le carbonate de soude et l 'alu

m i n e pure. A ce t effet on la chauffe avec un lait de chaux ou on la 

fond avec de la chaux , ce qui forme du fluorure de calcium et de 

l 'aluminate de sodium; ce lu i -c i se dissout ou peut être extrai t par 

l 'eau : 
N a 3 A l F l 6 + 3 C a O = 3 Ca F l , ^ N a 3 A 1 0 3 . 

La solution aqueuse est décomposée par un courant de gaz ca rbo

nique, ce qui précipite l 'hydrate d'aluminium avec formation de 

carbonate de sodium : 

j ? i a , AlOj-f- 3 C O j H- 3 I I 2 0 = 3 N a , C 0 3 -t- a A l ( O H ) , . 

S u l f a t e d ' a l u m i n i u m . — D e tous les sels d 'aluminium, le sulfate 

est le plus employé ; aussi le p r é p a r e - t o n en grand. On l 'obt ient en 

chauffant de l 'a lumine avec de l 'acide sulfurique. L a solution obte

nue se prend par une concentrat ion convenable en une masse confu

sément cristal l ine de formule A 1 2 ( S 0 4 ) 3 + i 8 H 2 0 . O n peut aussi 

préparer le sulfate en chauffant le silicate d 'aluminium avec de 

l 'acide sulfurique, ce qui amène un départ de s i l ice . On obtient le 

sel pur au moyen du sel du commerce , en précipitant des solutions 
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concent rées avec de l 'a lcool . I l se sépare d'abord un l iquide hui leux, 

qui est une solution sursaturée de sulfate d 'aluminium dans l 'eau 

( avec très peu d ' a l c o o l ) ; cel le-ci se prend b ientô t en petites écailles 

bril lantes d'un sel solide à i 8 H 2 0 . 

Ce n 'es t pas un fait rare que les solutions aqueuses de sels diffici

lement solubles dans l 'a lcool se précipi tent d'abord, par addition de 

cet te substance, sous forme de solutions concent rées , non miscibles 

avec le reste de la l iqueur qui est r iche en alcool . L 'appar i t ion de la 

solution sursaturée précédant cel le des cristaux solides, n 'es t qu 'un 

nouveau cas d'apparition préalable de la forme la plus ins table . 

L a solution de sulfate d'aluminium réagit par hydrolyse d'une 

façon acide. E l l e peut dissoudre encore des quantités notables 

d'hydrate d'aluminium pour former des sels bas iques ; en fin de 

compte il se précipite des sels basiques difficilement solubles. 

Un sulfate basique d'aluminium où un seul des trois hydroxyles 

est remplacé par l ' ion acide sulfurique A l 2 ( O H ) 4 S O , - f - 7 H a O , 

existe dans la nature; c 'est Valuminite, qui sert à préparer le sulfate 

normal ou son sel double Y alun. 

A l u n a d'abord été le nom d'un sulfate double d'aluminium et de 

potassium, Al K ( S 0 4 ) 2 . 1 2 H 2 O, qui cristallise en beaux octaèdres du 

système régulier lorsqu 'on mélange les solutions des deux sels 

simples. 11 est beaucoup plus difficilement soluble à froid que les sels 

simples, et une solution saturée de ces derniers est fortement sursa

turée d'alun. L a sursaturation ne cesse pas spontanément, car la 

solution se t rouve dans la région métas table ; mais l 'alun solide est si 

répandu autour de nous, qu ' i l est rare de trouver un obje t ayant 

séjourné à l 'air qui en soit exempt , et par conséquent le germe 

nécessaire à la production de cris taux se trouve d'ordinaire sur- le-

champ. Si on l 'évite en chauffant les l iquides et les vases à 1 0 0 ° ( c e 

qui fait fondre l 'alun dans son eau de cristall isation) et en empêchant 

l 'accès de la poussière, la cristallisation peut tarder aussi longtemps 

qu'on veut. 

L ' a l u n était jad is le sel d'aluminium le plus important . Bien que 

le sulfate de potassium qu' i l renferme soit indifférent ou nuisible 

pour les applicat ions, on s'en servait parce qu'aucun sel d'aluminium 

ne cristal l ise b ien et ne se laisse par suite aisément débarrasser de 

ses impuretés . Depuis qu 'on sait préparer avec l 'aluminate de sodium 

de l 'alumine pure, et avec ce l le -c i du sulfate d'aluminium pur, l 'alun 

a perdu de son impor tance et est de plus en plus remplacé par le 

sulfate s imple. 
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L e s anciennes méthodes de préparation de l 'alun commencen t 

elles aussi à disparaître. O n le préparait au moyen de Y alunite, sul

fate basique d'aluminium et de potassium, qu 'on chauffait et reprenait 

par l 'eau : l 'alun se dissolvait et il restai t de l ' a lumine. O n le prépa

rait aussi au moyen des schistes à alun, silicates d 'a luminium pyrit i-

fères. Ceux-c i étaient grillés et abandonnés à l 'oxydat ion à l 'a ir . L e 

soufre de la pyrite forme de l 'acide sulfurique, qui transforme le 

silicate d 'aluminium en sulfate, qu 'on extrait par l 'eau, additionne 

de sulfate de potassium, et laisse cristal l iser . 

Lorsqu 'on le chauffe, l 'alun fond dans son eau de cristall isation, 

qu ' i l perd à plus haute température pour former une masse blanche 

spongieuse, l 'alun ca lc iné . Ce lu i -c i s 'emploie en médec ine . 

L 'emplo i le plus important du sulfate d 'a luminium ou de l 'alun est 

dans la teinture. Beaucoup de matières colorantes sont incapables de 

s ' incorporer immédia tement aux fibres du tissu, de façon que la 

couleur ne parte pas par l 'eau et le savon. Mais si l ' on commence 

par traiter les tissus par les sels d 'aluminium, on peut les teindre 

d'une manière durable. Cela t ient à ce que la fibre, p longée dans la 

solution d'alun qui est toujours plus ou moins hydrolysée et cont ient 

par suite de l 'hydrate d'aluminium, prend ce dernier e t s 'unit à lui . 

D'autre part, les matières colorantes ont la propr ié té de s 'unir à 

l 'hydrate d 'aluminium pour former des combina i sons pra t iquement 

insolubles , magnif iquement colorées , les « laques d 'a lumine » , et 

c 'est ainsi que l 'alumine produit l 'union de la mat ière colorante et 

de la f ibre. 

L e sulfate de potassium et d 'aluminium est le type d'un grand 

nombre de sels doubles qui ont des formules analogues et cristal l isent 

dans les mêmes formesdu sys tèmecubique . Ala p lacedu potassium, on 

peut met t re le rubidium, le césium, Y ammonium et un grand nombre 

de dérivés organiques de l'ammonium, f inalement le métal lourd 

thallium, mais non le sodium ni le l i thium. A la place de l 'a luminium, 

on peut met t re d'autres métaux qui forment des ions trivalents, le 

fer, le chrome, le manganèse, Yindium, e t c . A la place de l 'ion 

sulfate on peut met t re l ' ion séléniate. Ceci donne une grande 

variété de sels doubles qui portent tous le nom d 'alun, qu 'on fait 

suivre du nom des métaux correspondants . Ces aluns son t isomorphes 

entre eux, et les solutions sursaturées de l 'un d 'eux cr is ta l l isent par 

l 'addition d'un germe de l 'un quelconque des autres . 

Si l icate d'aluminium. — O n a déjà dit souvent que les roches qui 

forment l ' écorce primaire de la terre consis tent en s i l icates dont les 
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métaux, outre les métaux alcalins et a lca l ino- ter reux fort abondants, 

sont l 'a luminium et le fer. Pa r décomposit ion due à l 'eau, à l 'acide 

carbonique, aux intempéries , les premiers se transforment.en ca rbo

nates, tandis que le magnésium reste part ie l lement et l 'a luminium 

intégralement à l 'état de s i l icate . 

L e silicate d'aluminium s'appelle argile. Pa r suite de la décom

position des roches , il se sépare à l 'état amorphe et très fin. Par c o n 

séquent l 'eau courante l 'entraîne faci lement très lo in , et il ne se dé

pose que là où le mouvement de l 'eau est très faible. Se lon son 

degré de pureté, il a des propriétés et des noms différents. 

L a forme la plus pure s'appelle kaolin ou terre à porcelaine, et se 

trouve d'ordinaire là où des roches pauvres en magnésium ont b ien 

été décomposées par l 'eau et l 'acide carbonique , mais non t rans

portées mécaniquement . L 'eau a alors emporté les autres éléments 

de la roche à l 'état dissous, et le silicate d'aluminium est resté avec 

plus ou moins de quartz. 

Des formes moins pures, qui sont en particulier abondamment 

souillées par du carbonate de calc ium, du quartz et de l 'oxyde de 

fer, s 'appellent argile et limon. La marne cont ient beaucoup de ca r 

bonate de calcium, la terre glaise en outre cont ient du sable 

quartzeux. 

L 'emploi du silicate d'aluminium est très ancien et très étendu. 

Cela tient à ce qu'il forme avec l 'eau des masses tenaces, plastiques, 

qui en se desséchant avec une contract ion régulière ( « r e t r a i t » ) 

gardent leur forme, et par calc inat ion ( « c u i s s o n » ) se transforment 

en masses pierreuses que l'eau ne rend plus plastiques comme l 'argile 

fraîchement desséchée, mais qui conservent leurs propriétés d'une 

manière permanente . Au feu l 'argile perd encore plus, et d'autant 

plus qu 'on la chauffe plus fort. 

L e silicate d'aluminium pur est très difficilement fusible. Une 

certaine teneur en fer ou en chaux abaisse beaucoup le point de 

fusion. 

O n s 'explique de la sorte les différents usages du silicate d 'alumi

nium. L e moins pur, le l imon ou l 'argile ferrugineuse, sert à faire 

des br iques ou des vases de peu de valeur, qu'on tourne, dessèche 

et cuit à température peu élevée. L'argi le cuite n 'est pas é tanche, 

car elle est traversée de pores innombrables ; pour la rendre étanche on 

la recouvre d'un émail. Celu i -c i est en général de même composit ion 

que le verre ( p . 120, t. II) et il faut veiller à ce que le coefficient de 

dilatation de l 'émail concorde autant que possible avec celui de la 

masse, sans quoi la couverte se fendille aux changements de t empe-
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rature. Pour les ustensiles à bon marché on néglige en général cet te 

précaution, et à l 'usage ils ne tardent pas à perdre leur imper 

méabil i té . 

L a faïence est de la vaisselle en argile b lanche , c 'est-à-dire non 

ferrugineuse, recouverte d'un émail blanc ou c o l o r é ; en général elle 

n'est pas très résis tante. 

La vaisselle de grèsest de l 'argile difficilement fus ib lequ 'on émail le 

en la cuisant à haute température et en j e t an t du sel marin d a n s l e f o u r 

au moment où la température est le plus haute. L e sel se vaporise et 

le sodium forme avec le sil icate d 'aluminium un émail qui pénètre 

d'une manière cont inue dans la masse, est réparti finement et r égu

l ièrement, et par suite est b ien plus résistant que l 'émail rapporté de 

la faïence. O n utilise des objets en grès lorsqu 'on a besoin d'une 

grande résistance aux agents chimiques , par exemple dans l ' indus

trie ch imique . 

L a matière la plus réfractaire et la plus noble est la porce la ine . 

On la prépare avec le silicate d'aluminium le plus pur qu 'on addi

tionne de quartz et de feldspath (voir c i -dessous) . Ce dernier est un 

silicate double qui cont ient de l 'a luminium et du potassium. On 

modèle les obje ts et on les cuit une première fois à feu doux. Ces 

objets « dégourdis » sont portés dans un lait de feldspath finement 

pulvérisé et délayé dans l 'eau. Ils s'y recouvrent par absorpt ion d'eau 

d'une mince couche régulière de poudre de feldspath. Après qu'ils se 

sont desséchés, on les chauffe au rouge b lanc , le feldspath fond et 

pénètre de toutes parts à l 'état l iquide l 'objet en argi le . I l en résulte 

une union très int ime de la matière sous- jacente et de l 'émail , de 

façon que les objets en porcelaine supportent des changements de 

température assez rapides sans éclater et sans se fendiller à la surface. 

Les sil icates doubles d'aluminium sont très abondants dans la 

nature. Parmi les plus importants il faut c i ter les feldspaths, dont il 

existe plusieurs espèces, selon la nature du deuxième métal . L e sili

cate d'aluminium et de potassium, A l K S i 3 O g , est le feldspath 
ordinaire ou orthose, qui est très répandu en cr is taux c l inorhom-

biques et doit être regardé comme une des plus importantes sources 

de potasse du sol. L e feldspath sodique ou albite a une composit ion 

correspondante, le sodium prenant la place du potassium; il est t r i -

cl inique. L:'anorlhite est un feldspath calcaire isomorphe avec l 'albite 

et pouvant s'unir à elle en toutes proportions pour former des cristaux 

mix tes ; elle a la const i tut ion A l 2 C a S i 2 0 8 . Les mélanges ont par

fois des noms spéciaux, comme oligoclase et labrador. 
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U n autre groupe de silicates alumino-alcal ins est celui du micar 

qui se distingue par sa facili té à se séparer en lames minces , son 

élasticité et sa résis tance aux hautes températures . Cer ta ines sortes, 

de micas cont iennent du magnésium à la place du métal alcalin. L a 

formule des micas est douteuse. 

Autres sels d'aluminiurn. — Dans l 'emploi du sulfate d 'a luminium 

comme mordant en teinture, de l 'alumine se dépose sur la fibre, 

•et l 'acide correspondant demeure en solution, tendant de plus era 

plus à empêcher le dépôt. P a r l 'emploi d'un acide faible et volati l , 

on peut obtenir une utilisation bien plus complè te . A cet effet on se 

sert A'acétate a"aluminium. On obt ient ce sel en partant du sulfate 

d'aluminium, qu 'on déplace par l 'acétate de plomb ou de baryum, ce 

qui amène la précipitat ion du sulfate insoluble correspondant . O n 

obtient plus s implement ce résultat par addition d'un acétate soluble 

quelconque, par exemple de l 'acétate de sodium, car ce lu i -c i d iminue 

de la même manière la concent ra t ion de l ' ion hydrogène. 

L 'acéta te d'aluminium est un sel t rès décomposable ; par simple 

ébulli t ion de ses solutions aqueuses, il se décompose en alumine (ou 

en un acétate très bas ique) qui se sépare et acide acét ique l ibre qui 

reste en solut ion. Cela est dû à ce que l 'hvdrolyse augmente avec la 

température. Car , comme l 'hydrolyse provient de la teneur de l 'eau 

en ions hydroxyle et hydrogène, comme celle-ci croî t d'ailleurs avec 

la température, puisque la dissociation de l 'eau en ses ions absorbe 

de la chaleur , il faut que les effets de l 'hydrolyse augmentent aussi 

avec la température . A cela s'ajoute l 'accélérat ion de la réact ion, qui 

exclut des sursaturations prolongées . 

L e phosphate d'aluminium existe en minéralogie sous différentes 

formes. L a plus connue est la turquoise, pierre précieuse colorée en 

bleu par une légère teneur en cuivre . 

L 'ou t remer est un corps d'une bel le couleur bleue qu 'on a d'abord 

tiré du lapis-lazuli où il est incorporé à une masse inco lore , et 

employé comme couleur précieuse en peinture . L 'analyse fournit 

comme éléments pr incipaux l 'a luminium, le si l icium, le sodium et le 

soufre, et en 1 8 2 8 Gmelin et Guimet réussirent, en traitant de l 'a lu

minium par du sel de Glauber , de la silice et du charbon, à préparer 

une matière colorante bleue jou issan t des propriétés de l 'ou t remer 

naturel . Depuis lors il s'est créé une industrie étendue qui a pour but 

la fabrication de cette matière colorante remarquable par sa beauté et 

sa solidité à la lumière . O n chauffe du kaolin avec du sel de Glauber 

ou du carbonate de soude, du charbon et du soufre, d 'abord à l 'abri 
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de l 'air, puis on grille le produit vert mat ainsi obtenu avec du soufre 

en présence d'air, ce qui amène l 'apparition de la couleur bleue. E n 

changeant les proportions des ingrédients et le t rai tement qu'on leur 

fait subir, on obtient une série de couleurs qui vont du violet rouge 

au vert b leu. Pa r lavage à grande eau on obt ient l 'outremer prêt à 

être employé. 

Tandis que l 'outremer est stable à la lumière et à l 'air même en 

présence de chaux, il est décomposé par les acides même faibles, et 

se décolore avec dégagement d'hydrogène sulfuré. 

B ien qu' i l soit connu depuis longtemps et produit industr iel lement 

depuis de longues années , l 'outremer a une const i tut ion chimique 

qui n 'est pas encore écla i rc ie . O n peut y remplacer le sodium par de 

l 'argent et du potassium : à cet égard il se comporte comme un sel. 

Mais sa formule n 'est pas connue, car on n'a aucun moyen de le sé

parer à l 'état pur des mélanges où il peut se trouver. 

A u t r e s m é t a u x t e r r e u x . — Les éléments déjà connus qui se rat

tachent à l 'aluminium, savoir le scandium, l 'yt tr ium, le lanthane, 

le cér ium, le praséodyme, le néodyme, le samarium et l 'yt terbiunj, 

j o in t s à une série de congénères douteux, sont tous très rares, et ne 

se trouvent qu 'en des points isolés de la surface du globe, en S c a n 

dinavie, dans l 'Amérique du Nord et dans celle du Sud . Ils ont des 

propriétés qui sont semblables à celles de l 'a luminium, avec des 

différences analogues à celles qu 'on constate dans les autres groupes 

lorsque le poids de combinaison augmente, c 'est-à-dire que les 

métaux l ibres deviennent d'autant plus faci lement oxydables que 

leur poids de combinaison est plus grand, en même temps que les 

hydrates deviennent des bases de plus en plus fortes. 

Les hydrates sont des précipités blancs ou peu colorés, amorphes, 

qui ne se dissolvent plus dans les hydrates alcal ins; les termes supé

rieurs peuvent même former des carbonates. Ils forment avec le sul

fate de potassium des sulfates doubles peu solubles dans l 'eau et presque, 

insolubles dans un excès de solution de sulfate de potassium. Ce 

dernier fait provient d'une diminution de la solubilité causée par la 

présence de l ' ion sulfate ( p . 9, t. I I ) et n 'est pas du tout une pro

priété spéciale de ces sels doubles. L a composit ion des sulfates 

doubles ne répond pourtant pas à celle des aluns, mais s 'exprime 

par la formule M K 3 ( S O , ) 3 . D e plus les termes supérieurs de la série 

montrent une tendance à former des composés plus oxygénés ou 

peroxydes . 

A cause de cette grande concordance des propriétés , ce n 'est pas 
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chose commode de séparer ces é léments , généralement réunis dans 

la nature. Aussi n 'y a-t-i l pas pour eux de méthode de séparation 

analogue à celles de la chimie analytique, mais il faut se contenter de 

séparations partielles fondées sur de petites différences de solubil i té , 

d 'équilibre chimique ou d'attaquabilité : en répétant un grand nombre 

de fois ces séparations, on arrive plus ou moins au but. E n réal i té , 

presque tous les travaux approfondis ont conduit j u squ ' i c i à ce r é 

sultat : que l 'un ou l 'autre de ces corps considérés jusqu 'a lors comme 

des éléments est un mélange ; et tonte l 'histoire du développement de 

cette partie de la chimie se caractérise par la séparation graduelle 

d'éléments nouveaux à partir de la masse. I l n 'es t nul lement probable 

que les séparations aient, déjà atteint une fin définitive. 

L e poids de combinaison figure en première ligne parmi les ca rac 

tères des différents éléments de ce groupe. On effectue par n ' importe 

quel procédé une séparation partielle du mélange, par exemple par 

précipitation fract ionnée de la solution saline par l ' ammoniaque em

ployée en quantité insuffisante, et l 'on répète l 'opération ju squ ' à ce 

que le poids de combinaison des fractions obtenues ne change plus 

par un fract ionnement ul tér ieur . U n autre caractère très important 

est fourni par les propriétés optiques. Beaucoup de ces éléments four

nissent un spectre très compliqué si l 'on fait éclater l 'é t incel le é l e c 

trique entre deux pointes de charbon trempées d'une solution d'un 

de leurs sels. Gomme chaque é lément , dans des condit ions données , 

possède un spectre tout à fait déterminé, on peut examiner si par des 

séparations fractionnées le spectre change. Au cas où cela se produit, 

on a cer ta inement affaire à un mélange . L e s termes les plus élevés 

présentent en outre un spectre d'absorption, quelques-uns aussi un 

spectre d 'émission. L e premier se produit lorsqu'on laisse pénétrer 

de la lumière b lanche dans une solution du sel correspondant , et 

qu 'on l 'examine ensuite au spectroscope ; alors à certaines places ap

paraissent des bandes sombres qui sont également caractér is t iques de 

chaque élément . L e s oxydes des termes supérieurs, rendus i n c a n d e s 

cents , n 'émet tent pas non plus une lumière cont inue , comme le font 

ordinairement les corps sol ides; la lumière émise, examinée au spec

troscope, se montre composée de bandes isolées, comme celle des gaz 

incandescents ; mais elles sont beaucoup plus larges que dans le cas 

des gaz. 

U n e autre sorte de phénomène optique, dont la signification pour 

caractér iser les é léments n 'a pas encore ent ièrement été tirée au clai r , 

est la phosphorescence produite par les rayons cathodiques. S i l 'on 

fait passer des décharges électr iques de haute tension à travers un 
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espace où le vide est très avancé, il sort de la cathode des rayons par

ticuliers qui se propagent en ligne droite et rendent lumineux beau

coup de corps solides qu'ils rencontrent . La lumière ainsi produite 

varie elle aussi beaucoup avec la nature des corps, mais elle présente 

parfois des différences là où il n 'y a pas de différence chimique , de 

sorte que la conclusion de l 'une à l 'autre ne semble pas cer ta ine. 

L e scandium, Vyttrium et le lanthane donnent des sels incolores 

et ne forment qu 'un oxyde de composit ion M 2 O a . L e cér ium donne, 

outre l 'hydrate C e ( O H ) 3 dont les sels sont incolores , un autre hy 

drate C e ( O H ) 4 ( e t l 'oxyde correspondant C e 0 2 ) qui forme des 

sels dont les solutions sont brunes. I l y a donc ici deux sortes d'ions 

élémentaires dont la composition chimique n 'est pas différente, 

mais qui ont des propriétés différentes dépendant de la différence 

des valences. O n appelle l ' ion trivalent Ge••· ion céreux et l ' ion t é -

travalent C e — ion cérique; les sels correspondants sont des sels 

céreux ou des sels cér iques . Les premiers se transforment dans les 

seconds sous l'effet des agents oxydants ; le passage inverse s'opère 

sous l 'action des réducteurs . L 'exemple bien mieux connu du fer 

nous permettra bientôt d'étudier de plus près ces rapports impor 

tants . 

R é c e m m e n t le cérium a reçu une application pratique : on l'a ajouté 

à la thorine dont on fait les manchons pour lampes à incandescence 

par le gaz. Dans la sect ion concernant le thorium on trouvera des dé

tails sur ce sujet . 

L e praséodyme et le néodyme sont caractérisés par les spectres 

d'absorption de leurs sels. Ils forment aussi des oxydes supérieurs, 

mais beaucoup moins facilement que le cér ium. 
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F E R . 

Générali tés. — L e fer métal l ique n'a pas été extrait de ses c o m b i 

naisons naturelles aussi tôt que certains autres métaux, notamment 

le cuivre et le z inc . Cela t ient à son point de fusion élevé, et à ce 

qu ' i l est beaucoup plus difficile de le préparer à l 'état métal l ique en 

partant de ses composés . Aussi le fer n 'apparaît-i l dans les temps 

préhistoriques qu'après le ce bronze », c'est-à-dire le plus important 

des alliages du cuivre , et semble- t - i l avoir été d'abord une grande 

rareté . 

A cause de sa tendance à former des combinaisons avec l 'oxygène 

et le soufre, le fer, malgré son abondance , existe à peine à l 'état natif. 

Sauf certains cas plutôt fortuits, où la présence du fer est due à des 

processus chimiques en relat ion avec l 'activité volcanique, le fer se 

rencontre encore pr incipalement dans certains météorites, c'est-à-dire 

dans des niasses qui n 'on t pas appartenu primitivement à la terre, 

mais qui , dans leur course à travers l 'espace, s'en sont rapprochées 

assez pour perdre par frottement dans l 'air leur énergie c inét ique, 

qui s'est transformée en chaleur, et tomber sur la terre. Beaucoup de 

ces masses se composent de fer. 

A côté de cela , on trouve encore , b ien que très rarement , des 

masses de fer nat i f (par exemple à Ofvivak, au Grœnland) dont l 'or i 

gine météorique est douteuse, quoiqu 'on ne puisse aisément en 

expl iquer l 'origine d'une autre façon. 

L e fer métallique est un inétal gris, tenace , qui fond difficile

ment aux environs de 1 6 0 0 0 , et se combine à l 'oxygène l ibre rapide

ment à haute température, l en tement à température plus basse. 

A chaud, il se forme surtout les composés de formule F e 3 0 4 j u s 

qu'à F e 2 0 3 ; à froid, il se forme l 'hydrate ferrique F e ( O H ) 3 . L ' h y 

drogène qui entre dans cette formule est pris sous forme d 'eau; en 

0. — II. u 
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réalité à basse température le fer ne se « rouille » ou ne s'oxyde qu'à 

l 'air humide; l 'air sec est sans action appréciable. Comme la rouille 

n 'adhère pas, elle ne protège pas le fer contre une oxydation ul té

rieure ( p . i 4 5 , t. I I ) . 

L e fer décompose l 'eau à toute température. L a décomposit ion de 

l 'eau par le fer chauffé au rouge est une expér ience classique (p . 98, 

t. I ) . A la température ordinaire, il se produit aussi une décomposi

tion de l'eau avec dégagement d'hydrogène, mais ex t rêment lente, 

de façon qu 'on ne peut observer le dégagement d'hydrogène qu'en 

employant de grandes surfaces (fer en poudre) . L e s acides, même les 

plus faibles, dissolvent le fer avec dégagement d 'hydrogène et forma

tion d'ion ferreux divalent. 

L e poids de combinaison du fer a été trouvé égal à 5 5 , 9 - O n a donc 

F e — 5 5 , 9 . . 

F e r industriel . — L e fer industriel n 'est pas pur ; il cont ient , à 

côté d'impuretés moins importantes, jusqu 'à a pour 1 0 0 de carbone, 

qui influent sur ses propriétés d'une manière très considérable . Tandis 

que le fer pur est très tenace, mais relat ivement mou, sa dureté aug

mente avec sa teneur en carbone, et il se comporte tout autrement 

aux hautes températures. 

O n distingue essentiel lement trois sortes de fer industriel : le fer 

doux, Vacier et la fonte ; le premier est celui qui con t ien t le moins, 

le dernier est celui qui cont ient le plus de carbone . L e fer doux, par 

sa composit ion comme par ses propriétés, se rapproche le plus du 

fer pur ; il est tenace , pas très dur et, lorsqu'on le chauffe, avant de 

fondre il devient mou comme de la cire ou comme du sodium. Cette 

propriété est de la plus grande importance pour le travail industriel 

du fer, car elle rend possible de modeler le métal , et de souder des 

pièces différentes, sans qu' i l soit besoin d'élever la température j u s 

qu'au point de fusion du métal. I l suffit d'atteindre la température 

de ramoll issement (environ 6oo° ) pour effectuer le travail à la presse, 

au laminoir ou à la forge. L 'union de deux masses de fer par pression 

(mar te lage) s'appelle brasage. E l le se fait au rouge vif. 

L e fer doux ne change pas notablement de propriétés lorsque, après 

l 'avoir chauffé, on le refroidit brusquement . L ' a c i e r au contraire a 

des propriétés qui dépendent au plus haut degré de ce trai tement. 

L ' ac i e r est du fer qui cont ient de o , 8 à a , 5 pour 1 0 0 de carbone, 

et qui est d'ailleurs aussi pur que possible. L e carbone est ch imique

ment uni au fer, et ce fer carburé ou carbure de fer est allié au reste 

du fer. L a présence d'une matière étrangère amène d'abord un abais-
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sèment très notable du point de fusion; l 'acier est l iquide à i 4 o o " et 

peut se couler . La fonte est un métal composé de petits grains c r i s 

tallins très fins; elle s 'amollit avant de fondre, comme le fer doux, 

et se laisse également forger. L ' ac i e r , traité de la même manière, 

prend une structure fibreuse ou tendineuse analogue à cel le du fer 

doux travaillé.Chauffé aurouge etrefroidi brusquement , l 'acier devient 

cassant en même temps qu' i l prend son plus haut degré de dureté. 

Il est alors si dur qu'il raye le verre, et se nomme acier trempé. 

Si l 'acier trempé est réchauffé avec précaut ion, on peut lui donner le 

degré de dureté qu 'on veut, car il redevient d'autant plus mou qu 'on 

le chauffe plus fort ou plus longtemps. L ' ac i e r qui a été réchauffé se 

nomme acier recuit. 

Pour ob ten i r le degré de recui t voulu, on se sert depuis très long

temps des couleurs que prend à la chaleur une surface d'acier polie . 

A 220° le métal commence à s 'oxyder à l 'air avec une vitesse mesu

rable, et l 'oxyde produit recouvre le métal sous forme d'une couche 

très mince . Lorsque l 'épaisseur de cette couche est de l 'ordre d'une 

longueur d'onde de la lumière , les couleurs d ' in terférence cor res 

pondantes, ou « couleurs des lames minces », commencen t à se faire 

voir. Comme les longueurs d'ondes qui s 'éteignent d'abord sont les 

plus courtes, le violet disparaît le premier du spectre visible, et la 

première couleur qui ternit la plaque est la couleur complémentai re , 

le j aune paille pâle. Celui-ci passe à l 'orangé, au pourpre, au bleu, 

et finalement au gris. Chacune de ces couleurs correspond à un degré 

déterminé d 'amoll issement de l 'ac ier : on laisse à l 'étal j a u n e les aciers 

qui doivent servir à travailler le fer, les outils pour laiton se recuisent 

au rouge pourpre, tandis que ceux destinés au travail du bois se r e 

cuisent au b leu . B ien que la couleur et la dureté ne se correspondent 

pas exactement , leur corrélat ion suffit à l 'ouvrier expér imenté . 

Par ces variations dans l 'état de dureté que peut recevoir l 'acier , 

on s 'explique l 'étendue de ses applications industrielles. A l 'état mou, 

on peut lui donner la forme qu 'on veut, et les objets formés peuvent 

être amenés au degré de dureté qu'on veut. 

L a théorie de la t rempe n 'a été faite que dans ces dernières an

nées. L e carbure de fer F e 3 C mentionné plus haut n 'est pas seule

ment très dur par lu i -même, mais il forme encore avec le fer pur 

un mélange homogène , une « solution solide » , qui est également 

dure, d'autant plus dure qu'el le cont ient plus de carbure . O r si l 'on 

refroidit lentement une semblable solution solide, qui à haute tem

pérature est const i tuée par du fer et du carbure mélangés, elle se dé

compose à environ 670" en fer pur et carbure, qui sont jux taposés . 
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Comme le fer pur est mou, il communique cet te propriété au m é 

lange. 

S i , au contraire, le refroidissement s'effectue brusquement , cette 

séparation de la solution solide n'a pas l ieu, et elle garde sa dureté. 

L a solution solide est de la sorte métastable ou dans une certaine me

sure sursaturée. 

Ceci explique d'abord pourquoi l 'acier trempé est dur, l 'acier r e 

froidi lentement mou. L e recui t de l 'acier consiste alors seulement à 

obtenir par une élévation de température la séparation de la solution 

solide en ses deux consti tuants, et cela se passe d'autant plus vite que 

la température croît davantage. Par refroidissement brusque l 'état de 

mélange réalisé à haute température persiste, car à la température 

ordinaire la vitesse de transformation est infiniment peti te, et l 'on ob

tient le degré de dureté correspondant. 

Ces considérations expliquent aussi pourquoi, comme l 'expér ience 

le montre , le recui t dépend non seulement de la température, 

mais du temps, de façon qu 'une température plus basse pendant un 

temps plus long a le même effet qu'une température plus haute pen

dant moins longtemps. 

On peut effectuer le durcissement en une seule opération ; il suffit, 

par une élévation de température convenable au-dessus de 6 7 0 0 , de 

préparer le mélange voulu de fer et de solution solide (dont l ' équi 

libre se déplace avec la température) , et de fixer ce t état par re 

froidissement brusque . L a température nécessaire pour obtenir un 

degré de dureté déterminé dépend de la teneur en carbone ; si l 'on 

connaît cette dernière , on peut déterminer à l 'avance la température 

qui produira un état de dureté déterminé. 

Si la teneur en carbone atteint 4 à 0 pour 1 0 0 , le point de fusion 

du fer s'abaisse encore , il perd sa ténacité et la faculté de prendre 

l 'état « fibreux » , tandis que la possibilité du durcissement est con 

servée dans une cer ta ine mesure. U n tel fer se nomme de la fonte. 
On distingue la fonte blanche et la fonte grise. L a première s 'ob

tient par refroidissement rapide, est très dure, cristal l ine, et cont ient 

la majeure partie du carboue à l 'état de carbure de fer F e 3 C . L a 

fonte qu 'on a laissé refroidir lentement laisse se séparer une partie 

du carbone à l 'état de fines lamelles de graphite, qui donnent au fer 

une couleur grise. E n même temps le métal devient moins dur, cas 

sant, d'un grain plus fin. A cet état la fonte est employée à de nom

breux usages, où intervient sa facilité de moulage par fusion, sans 

qu'on ait trop à souffrir de la diminution de résistance du métal à la 

traction et à la flexion. 
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L e s ions du fer . — L e 1er forme deux sortes d'ions élémentaires 

et, outre cela, un grand nombre d'ions complexes , qui cont iennent , à 

côté du fer, d'autres éléments. Nous parlerons d'abord des premiers . 

Les ions élémentaires du fer sont l 'un divalent et l 'autre tr ivalent : 

le premier s'appelle ion ferreux, l 'autre ion jerrique, et l 'on dé 

signe sous le nom de composés ferreux ceux qui dérivent du p r e 

mier, sous le nom de composés Jerriques ceux qui dérivent du s e 

cond. Les composés ferreux ressemblent à ceux du magnésium, les 

composés ferriques à ceux de l 'a luminium. 

L'ion ferreux à l 'état pur est presque incolore . L a plupart des sels 

qui cont iennent l ' ion ferreux présentent une coloration verdâtre qui 

est d'ordinaire regardée comme celle de cet ion ; pourtant, dans la 

plupart des cas, elle semble occas ionnée par une trace d'ion ferr ique, 

car entre ces deux ions existent des combinaisons fortement colorées 

en vert, qui même à l 'état de traces peuvent produire la colorat ion 

verte. 

S i l ' ion ferreux n 'absorbe pas sensiblement la lumière visible, il 

absorbe très énergiquement la lumière invisible de grande longueur 

d'onde, l ' in f ra rouge et le rayonnement calorifique. Une cuve à faces 

parallèles, remplie d'un sel ferreux, est le moyen le plus sûr pour dé

barrasser les rayons de lumière (par exemple dans des appareils de 

pro jec t ion) , des rayons de chaleur obscure et éviter ainsi réchauf

fement nuisible des obje ts . L e s verres qui cont iennent du silicate f e r 

reux possèdent la même propriété . 

L ' ion ferreux sent l ' encre , c 'est-à-dire que le goût de l 'encre p ro 

vient du fer qu 'el le cont ient , surtout à l 'état d'ion ferreux. 

Les sels de l ' ion ferreux, comme il a été dit, ressemblent beau

coup à l 'état solide à ceux du magnés ium, dont ils sont souvent 

i somorphes ; comme leurs solutions, ils sont légèrement colorés en 

vert. Les réactions générales sont aussi analogues, mais l 'hydrate f e r 

reux es t bien plus difficilement soluble que l 'hydrate de magnésium. 

Une différence essentielle est la tendance de l ' ion ferreux à se t rans

former en ion ferrique, qui n'a pas d'analogue chez le magnésium. 

L ' ion ferreux prend très facilement naissance lorsqu 'on verse un 

acide sur du fer métal l ique. I l y a alors transformation du fer méta l 

l ique en ion ferreux avec transformation simultanée de l ' ion hydro

gène en gaz neutre hydrogène ; le phénomène se traduit donc par 

l 'équation 

F e + aH - = F e - • + H 2. 

Naturellement les cations hydrogène ou fer ne peuvent subsister s'ils 
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ne sont pas en présence d'une masse écpiivalente d 'anion; mais la 

nature de l ' an ion est sans influence sur le phénomène , tant qu'el le 

n'affecte pas l 'état d' ionisation de l 'hydrogène ou du fer. 

Dans le cas des acides faibles, l 'anion est en majeure partie uni à 

l ' hydrogène , et une faible partie de ce dernier est à l 'état d'ion ; de sem

blables acides agissent lentement sur le fer, conformément, à la c o n 

centration réel le , non à la concentrat ion virtuelle ( p . 2 9 1 , t. I ) de 

l ' i o n hydrogène. La masse de fer dissoute ou la masse d 'hydrogène 

dégagée finalement dépend pourtant de la masse totale de l 'hydro

gène acide, non du degré de dissociation, car , par la consommat ion 

d'ion hydrogène, ce lu i -c i se reforme à nouveau tant qu ' i l subsiste 

de l 'hydrogène acide ( p . 2 9 2 , t. 1 ) . 

L ' i on ferreux et les sels ferreux se produisent aussi lorsqu 'on verse 

un acide sur du sulfure de fer. Nous avons déjà appris à connaî t re 

cette réact ion comme moyen de préparation de Y hydrogène sulfuré ; 

elle repose sur ce fait que l 'hydrogène sulfuré est un acide faible, et 

le sulfure de fer un sulfure relat ivement soluble, b ien que sa so lubi 

lité échappe par sa petitesse aux moyens de démonstrat ion ordinaires 

de l 'analyse ( p . 3 2 ^ , t. I ) . 

Nous parlerons plus tard d'une série d'autres réact ions où il se 

produit de l ' ion ferreux. 

L Y o n ferrique trivalent F e - - - est lui aussi presque inco lore . Pou r 

tant la plupart des sels ferriques ont en solution aqueuse une c o l o 

ration qui va du j a u n e au rouge brun. Mais cet te couleur ne provient 

pas de l ' ion ferr ique, mais de l 'hydrate ferrique qui se trouve dans 

la solution à l 'état col loïdal . La formation régul ière de ce composé 

vient de ce que l 'hydrate ferrique F e ( O H ) 3 est une base très faible, 

qui se sépare des sels par conséquent sous l ' a c t i on hydrolyl ique de 

l ' e au de la solution. S i l 'on ajoute beaucoup d'acide l ibre , une partie 

de l ' hydra te précipi té s ' ionise à nouveau, le sel se reforme et la solu

tion paad de plus en plus sa coloration rouge brun. 

L e phénomène est par t icul ièrement net si l 'on acidifie par l 'acide 

azotique. L 'ac ide chlorhydrique ne donne pas une l iqueur incolore , 

mais for tement colorée en j a u n e , car le chlorure de fer non dissocié, 

dont la masse s 'accroî t par addition de l ' ion chlore ( p . 9, t. I I ) , a 

une couleur j aune in tense . 

L ' ion ferrique se produit en solution très faci lement lorsqu'on 

oxyde l ' ion ferreux par un « agent d'oxydation » que lconque . L e ca

tion divalent"Fe - · se transforme en cation trivalent F e " " . L 'oxyda 

tion agit donc sur les ions comme un accroissement de charge posi

tive. Comme deux charges égales, l 'une positive, l 'autre négative, 
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ont pour somme zéro, une augmentation de charge positive équivaut 

à une diminution de charge négative. 

L e contraire d'une oxydation se nomme réduction. Au sens pré

sent, une réduct ion est donc une diminution de charge positive ou 

une augmentat ion de charge négative des ions . Ceci se comprendra 

mieux sur l 'exemple suivant. * 

L a charge positive nécessaire pour transformer l ' ion ferreux en ion 

ferrique peut être empruntée à un autre ion .positif, qui passe alors 

à l 'état neutre (ou à un état moins posi t i f) . Ceci se passe par exemple 

lorsqu'on mélange un sel ferreux et un sel d 'argent; le premier se 

transforme alors en un sel ferrique, tandis que le second passe à l 'é ta l 

neutre, c'esl-à-dire se transforme en argent métal l ique. L 'équat ion est 

F c - • - t - A g - = F e - • • - H A g . 

Ce phénomène ne se produit qu 'en présence d'un quanti té relat i 

vement grande d'ion fe r reux; inversement , l 'argent métal l ique se dis

sout dans une solution qui cont ient de l ' ion ferr ique, pour se t rans

former lu i -même en i o n argent : 

F e - - - - + - A g = F - - - i - A g - . 

Les relations contraires des mêmes substances dépendent ici comme 

ailleurs de l 'action de masse. L a tendance de l ' ion ferreux à devenir 

de l ' ion ferrique est d'autant plus grande que sa solution est plus 

concentrée et que la concentrat ion de l ' ion ferrique coexis tant est 

moindre, et inversement . E n d'autres termes, la question de s a v o i r 

quelle place assigner au mélange comme moyen d'oxydation o u de 

réduction est une quest ion de rapports de concentrat ions des deux 

espèces d' ions. 

L e passage d'un i o n posit if à l 'état neutre équivaut au passage d'un 

corps neutre à l 'état d'ion négatif . O n peut donc également t rans

former l ' ion ferreux en ion ferrique par ce dernier procédé. 

E n fait, ce résultat s ' obt ient a i sément ; il suffit par exemple de faire 

passer un courant de chlore dans la solution d'un sel ferreux. L a réac

tion est alors 
s F e - ' + C l , = a F e - • • - f - a C l ' ; 

l ' ion ferreux se transforme en ion ferr ique, et, s imultanément, il se 

forme de l ' ion chlore . 

L e processus inverse ne peut ic i ni se mesurer ni se constater , mais 

on peut le saisir dans le cas de l ' iode. Si l 'on met un peu d'iode dans 

beaucoup de sel ferreux, o n a la réact ion 

I 2 -t- •>. F e · • = a F e • • · -t- 2 I ' , 
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tout à fait comme pour le ch lore . S i , au contraire , on mélange un peu 

d'ion iode avec un grand excès d'ion ferrique, la réact ion inverse se 

produit : 
2 F e - • • - + - a l ' = 2 F e - • - + - I j , 

et l ' iode est mis en l iber té . 

Tous les phénomènes d'oxydation et de réduction se ramènent de 

la sorte à des variations dans la charge des ions . Mais les rapports 

peuvent devenir plus compliqués , du fait que les corps réagissants ne 

sont pas ent ièrement dissociés et peuvent même l 'être fort peu. O n 

trouvera b ientô t sur quelques exemples l 'occasion d'exposer ce qui 

se passe alors. 

Abandonnés s implement à l 'air , les sels ferreux se transforment aussi 

en sels ferr iques. Ceci est dû à l 'oxygène de l 'air, qui forme avec l 'eau 

de l 'ion hydroxyle , et fournit ainsi l ' ion négatif qui doit apparaître 

en même temps que la charge positive de l ' ion ferreux augmente. L e 

phénomène peut être représenté par l 'équation 

4 F e - • + 0 , - f - a H j O = 4 I ' V - · - + - 4 O U . 

L'act ion de l 'oxygène l ibre produit donc réel lement la transformation 

de l ' ion ferreux en ion ferr ique, et de là vient que cet te t ransforma

tion s'appelle une oxydation. C'est un mot beaucoup trop spécial 

qui se rapporte seulement à un cas parmi l'infinité des cas possibles; 

pour des raisons devenues maintenant historiques, la Chimie a donné 

autrefois une importance part iculière à ce cas spécial , et s'en est 

inspirée pour le choix du nom général . 

Dans le processus qu 'on vient de décr i re , l 'oxygène, sous l ' in

fluence de l 'eau, produit de l ' ion hydroxyle , et la solution devient 

hydroxylique ou basique. Nous avons appelé les sels où l 'hydroxyle 

existe à côté d'autres anions, sels basiques. Dans le passage des sels-

ferreux aux sels ferr iques, sous l ' influence de l 'oxygène l ibre , il se 

produit donc des sels basiques de l ' ion ferrique de formule générale 

F e A 2 ( O H ) , où A est un anion monovalent . Comme ces sels sont g é 

néralement peu solubles dans l 'eau, on s 'explique que les sels ferreux 

neutres abandonnés en solution à l 'air se t roublent et donnent des 

précipités bruns qui sont les sels basiques de tout à l 'heure . Pour 

éviter ces précipi tés , il faut empêcher la formation de l 'hydroxyle au 

moyen de l ' ion hydrogène. Les solutions acidulées de sels ferreux ne 

se t roublent pas à l 'a ir . 

Les considérations qu 'on vient d 'exposer sont générales. L o r s -

qu un cation quelconque est transformé par l 'oxygène l ibre en un 
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cation de valeur supérieure, le liquide devient plus basique, inverse 

ment, un liquide devient plus acide lorsqu'on y opère des réductions 

par le gaz hydrogène qui se transforme alors en ion hydrogène. 

Hydrate ferreux. — Si l 'on ajoute une solution de potasse ou de 

soude à la solution d'un sel ferreux, il se forme un précipi té b lanc 

gélatineux d'hydrate ferreux, F e ( O H ) 2 , car la solubilité de cet te 

substance dans l 'eau est très pet i te . Mais, si l 'on fait l ' expér ience avec 

des solutions ordinaires, on obt ient un précipité qui est vert noirâtre 

et non b lanc . Ceci t ient à ce que l 'hydrate ferreux s'unit ex t rêmement 

vite à l 'oxygène l i b r e ; l 'hydrate ferrique résultant s'unit à l 'hydrate 

ferreux pour former une combinaison qui , à l 'état de division extrême 

où elle se trouve dans l 'hydrate ferreux, semble verdâtre. I l suffit de 

quantités ex t rêmement faibles d 'oxygène l ibre pour produire ce phé

nomène, de sorte qu ' i l faut purger d'air t rès soigneusement les solu

tions employées, si l 'on veut voir la couleur de l 'hydrate ferreux pur. 

Pour débarrasser, dans des c i rconstances de ce genre, les sels fer

reux de l ' ion ferrique qui s'y trouve, on chauffe leurs solutions avec 

du fer métal l ique ( l imail le de f e r ) . Alors se produit la réact ion 

i F e - • - + F e = 3 F e - · 

et l ' ion ferrique se transforme en ion ferreux. 

S i l 'on porte le précipité à l 'air , il se colore instantanément à la sur

face en vert noir , en formant le composé double cité plus haut, plus 

tard en rouge brun, ce qui est la couleur de l 'hydrate ferrique. 

L 'hydra te ferreux se dissout aisément dans les acides étendus avec 

formation du sel ferreux correspondant . I l ne se dissout pas dans les 

alcalis, ca r il ne peut former d 'anions. 

Par cont re , il se dissout un peu dans les sels ammoniacaux, comme 

l 'hydrate de magnésium, b ien que m o i n s facilement. Cette différence 

tient à sa t rès faible solubili té absolue, grâce à laquelle le produit de 

solubilité est déjà atteint pour une peti te concentra t ion de l 'ion fe r 

reux. L a solution ammoniaca le ne tarde pas à se t roubler à l 'air, et 

elle laisse déposer des flocons vert noirâ t re qui deviennent bientôt 

bruns. D e l 'oxygène est emprunté à l 'air , l ' ion ferreux se transforme 

en ion ferrique, et en même temps la concentra t ion de l ' ion hydroxyle 

augmente. Comme le produit de solubili té de l 'hydrate ferrique est 

très peti t , ce lu i -c i se dépose à l 'état solide. 

Dans la dissolution de l 'hydrate de magnésium dans les sels ammo

niacaux, ce fait ne se produit pas, car le magnésium ne peut former 

de cation trivalent. 
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O n peut se servir d'hydrate ferreux fraîchement précipi té ( l e plus 

économique est d 'employer un mélange d'un sel ferreux et de chaux) 

pour extraire l 'oxygène d'un mélange de gaz. L ' ac t ion est assez com

plète quoique un peu l en te . 

Sulfate fe r reux . — Parmi les sels ferreux, le sulfate est le mieux 

connu et le plus employé. I l affecte la forme de cr is taux vert clair 

à 7 Ï ï 2 0 , qui appart iennent au système monoc l in ique . I l ne peut 

pas être immédia tement regardé comme isomorphe du sulfate de ma

gnésium, qui cristallise aussi avec 7 H 2 O, mais dans le système rhom-

bique . Malgré cela , les deux sulfates cristal l isent ensemble , et cela de 

façon que des solutions contenant surtout du sulfate ferreux donnent 

des cr is taux contenant du magnésium et possédant la forme du sel 

ferreux, tandis que les solutions contenant surtout du sulfate de ma

gnésium donnent des cr is taux contenant du fer et de la forme du sel 

amer . 

L 'expl ica t ion du phénomène est que les deux sulfates sont à la fois 

dimorphes et isomorphes : ils peuvent tous deux cris tal l iser aussi b ien 

dans le système monocl in ique que dans le système rhombique . Mais, 

pour le sulfate de magnésium, c 'est la seconde forme qui est la plus 

stable, pour le sulfate ferreux c 'est la première . Auss i , dans les c r i s 

taux mixtes , la plus ou m o i n s grande stabili té des deux formes 

dépend des proportions du mélange, car c 'est toujours le sel prédo

minant qui détermine la forme. 

L e sulfate ferreux s'appelle communément vitriol vert. S o u s le 

non de vitriols on désigne tous les sulfates du groupe du fer dérivés 

d'ions divalents : ainsi il exis te du vitriol de manganèse, de cobalt , 

de n ickel . L e sulfate de cuivre s'appelle aussi vitriol, b ien que le 

cuivre appartienne au groupe suivant; cela t ient à ce que ce sel est 

lui aussi part iel lement i somorphe des autres . 

L e vitriol vert^peut se préparer eu dissolvant du fer métall ique ou 

de la pyrite de fer dans un acide étendu, et évaporant à cristal l isa-

l ion. Mais on l 'obt ient d'ordinaire par un autre moyen . L e sulfure de 

fer est très abondant dans la nature. A l 'état humide, il s 'oxyde au 

contac t de l 'oxygène, en formant très faci lement du sulfate ferreux, 

conformément à l 'équation 

F e S + 2 0 , ^ F e S O v . 

O n étend en conséquence les roches pyritifères à l 'air , on les humecte , 

€t peu de temps après on peut en extraire par l 'eau de grandes quan

tités de vitriol vert. 
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Pour extraire du vitriol vert l 'acide sulfurique ou « huile de vitriol 

on commençai t par chauffer à l 'air ou par « gril ler » ce sel, de façon 

à le transformer en sulfate ferrique basique 

4 F e S C r + O s - i - ? . H 2 0 = 4 F e S O s ( O H ) . 

Ce sel est décomposé par la chaleur en acide sulfurique, anhydride 

sulfurique et oxyde ferrique, comme le montre l 'équation 

2 F e S 0 i ( 0 H ) = F c j O a - h H 2 S 0 4 - i - S 0 3 . 

Le mélange obtenu d'acide sulfurique et d'anhydride sulfurique fume 

à l 'air humide à cause de sa teneur en anhydride ( p . 3 3 8 , t. I ) ; c 'est 

ce qu'on appelait l'acide sulfurique fumant, par opposit ion à 

l 'acide non fumant, dépourvu d'anhydride, qu'on prépare dans les 

chambres de p lomb. Comme cet acide fumant se préparait en grandes 

quantités à Nordhausen, dans le Harz, on l 'appelait aussi acide de 

Nordhausen. 

Présentement ce l te fabrication n 'a plus l ieu, car la préparation de 

l 'anhydride sulfurique par le procédé de contact a complè tement dé

trôné les autres méthodes. 

L e sulfate ferreux, comme le sulfate de magnésium, s'unit au sul

fate de potassium et aux sels isomorphes pour former des sulfates 

doubles c l inorhombiques du type K 2 F e ( S O < ) 2 . 6 H 2 0 . L e sel ammo

niacal ( N H , ) 2 F e ( S 0 4 ) 2 . 6 H 2 0 qui cristallise bien et ne s 'oxyde pas 

à l 'air sert en analyse (voir M a . j v g a . n e s k ) . 

Autres sels ferreux. — L e chlorure ferreux ou protochlorure de 

fer, F e C l 2 , est un sel très faci lement snluble dans l 'eau, dont la solu

tion s 'oxyde vite à l 'air, et qui s 'obtient en grandes quantités dans les 

laboratoires comme sous-produit de la préparation de l 'hydrogène 

sulfuré par le sulfure de fer et l 'acide chlorhydrique. O n l 'obt ient 

par évaporation de ses solutions sous forme de cris taux verdâtres, 

qui renferment 6 H 2 0 , et se recouvrent très faci lement à l 'air de 

couches brunes de sel ferrique basique. 

On obt ient le chlorure ferreux à l 'état anhydre en chauffant du fer 

dans un courant de gaz chlorhydr ique. Celui-c i se décompose avec 

m i s e en l iberté d 'hydrogène, et le chlorure ferreux se sublime au 

rouge vif sous forme d'écaillés grisâtres, bri l lantes, douces au tou

cher . L e sel anhydre se dissout dans l 'eau avec un dégagement de cha

leur considérable . 

Il n 'y a r ien à dire de part iculier du bromure ferreux et de Y io-

dure ferreux. On obt ient faci lement des solutions aqueuses de ces 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 

http://Ma.jvga.nesk


I " 2 C H A P I T R E X X V I I . 

sels en mélangeant les halogènes l ibres avec un excès de fer métal

lique ; les sels sont très faci lement solubles. 

Carbonate ferreux., F e C 0 3 . — C'est un minerai de fer très estimé, 

la sidérose. I l cristallise en rhomboèdres isomorphes de ceux de la cal-

cite et de la magnésite ; il est presque incolore à l 'état pur, mais d 'or

dinaire coloré en j a u n e brun par un commencement d 'oxydation. I l 

se sépare des solutions aqueuses d'un sel ferreux par addition d'un 

carbonate soluble sous forme d'un précipi té b lanc verdâtre qui se dis

sout sans peine avec effervescence dans les acides et se colore assez 

vite en brun par oxydat ion. 

Hydrate ferrique. — L e s sels ferriques donnent par addition d'une 

base l 'hydrate ferrique F e ( O H ) 3 , sous forme d'un précipi té brun flo

conneux, très géla t ineux s'il a été précipi té à froid. S i l 'on chauffe la 

l iqueur qui cont ient le précipi té , ce lu i -c i devient plus compact et se 

laisse a isément recuei l l i r sur le filtre. 

L 'hydrate ferrique est une base très faible, prat iquement insoluble 

dans l 'eau. L 'hydrate ferrique se dissout dans les acides s'il est fraî

chement précipi té et n 'a pas été chauffé; mais, par un séjour pro

longé à la chaleur, il se transforme en une variété moins soluble, 

sans doute avec formation partielle d 'anhydride. Calciné au rouge, 

il perd de l'eau et se transforme en sesquioxyde de fer, conformé

ment à l 'équation 
a F e ( O H ) 3 = F e s 0 3 i 3 H 2 0 . 

Cet oxyde calciné est à peu près insoluble dans les acides et ne se 

dissout dans l 'acide chlorhydrique concentré que si on le chauffe 

pendant plusieurs j o u r s ; la dissolution s e fait m i e u x s i on le réduit 

en môme temps à l 'état de sel ferreux. 

L 'hydrate ferrique possède au plus haut degré la faculté de former 

des solutions colloïdales. O n obtient une solution de ce genre en dis

solvant l 'hydrate ferrique fraîchement précipité dans une solution 

concent rée de chlorure ferrique : il se forme des sels basiques so 

lubles, et l 'on soumet la l iqueur à la diffusion à travers une feuille 

de papier parchemin plongée dans l'eau pure. L e s solutions aqueuses 

du chlorure ferrique sont comme tous les sels ferriques part iel lement 

hydrolysées en acide l ibre et hydrate ferrique colloïdal. Comme l 'acide 

chlorhydrique diffuse très vi te , alors que l 'hydrate ferrique et le c h l o 

rure basique ne peuvent presque pas traverser le parchemin, l 'acide 

l ibre s 'élimine tout d 'abord. Par là l 'équil ibre chimique de l 'hydro

lyse est rompu, une nouvelle quantité d'acide chlorhydrique doit se 
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séparer, qui est aussi chassée par diffusion. Ces réact ions cont inuent 

jusqu'à ce que la vase ne cont ienne plus ou presque plus que de l 'hy

drate ferrique col loïdal . 

La solution ainsi obtenue est d'une couleur rouge sang foncée et 

montre très net tement les propriétés caractérist iques des solutions 

colloïdales. El le ne possède pas à un degré sensible la conduct ibi l i té 

éleetr ique; ses points d 'ébulli t ion et de congélation sont à peine dif

férents de ceux de l 'eau pure. L'addit ion d'un électrolyte la p réc i 

pite, et l 'hydrate ferrique se sépare en flocons. E l l e est impropre ou 

à peu près impropre à fournir des réactions ch imiques ; en par t icu

lier elle ne mont re aucun des caractères analytiques des sels fe r -

riques, dont il sera parlé plus loin, car elle ne cont ient pas d'ion 

ferrique. Abandonnée en présence d'acide chlorhydrique, elle se 

transforme petit à petit en un liquide possédant les propriétés ordi

naires de la solution de chlorure ferr ique. 

On prépare pour les usages médicaux les solutions colloïdales 

d'hydrate ferrique de la manière sus-indiquée, et on les vend dans 

les pharmacies sous le nom de fer oxydé dialyse. 

Dans la nature, on rencont re aussi bien l 'hydrate que l 'oxyde fer

r ique; tous deux sont des minerais de fer importants, qu'on appelle 

hématite brune et hématite rouge. L a première est l 'hydrate; on 

la rencontre en masses bri l lantes d'un brun noir que le frottement 

transforme en une poudre j a u n e brun. L 'oxyde de fer cristallise en 

rhomboèdres isomorphes avec ceux du corindon ( p . 1 4 8 , t. I I ) et d'un 

aspect métal l ique no i r ; sous cette forme, on l 'appelle fer spéculaire 

ou oligiste. L 'oxyde de fer amorphe est d'une couleur rouge no i r ; 

tous deux se transforment par frottement en une poudre rouge, ce 

qui permet faci lement de distinguer le dernier de l 'hydrate naturel 

auquel par ailleurs il ressemble un peu. 

L 'oxyde et l 'hydrate ferriques sont extraordinairement répandus 

dans la nature. Dans les roches primitives, le fer se présente régu

l ièrement à l 'état de s i l ica te ; par l'effet du temps la si l ice se sépare 

et il reste l 'hydrate. Celui -c i se mélange à toutes les roches sédi-

mentaires et leur communique une couleur qui va du j aune brun au 

rouge. L à où se passent des act ions réductr ices , par exemple en pré

sence de substances organiques, l 'hydrate ferrique est réduit en la 

combinaison foncée de la page 1 6 9 , t. I I , qui c o l ó r e l e s matériaux 

correspondants en gris bleu ou bleu verdâtre. On voit souvent cette 

couleur dans les argiles ferrugineuses; par cuisson la substance or

ganique est détruite, et le fer se transforme en oxyde de fer, par l e 

quel l 'argile auparavant bleue semble maintenant colorée en rouge. 
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L'hydra te ferrique a beaucoup d'analogie avec l 'hydrate d 'alumi

nium, surtout par ce fait que leurs sels ont même composit ion et sont 

en outre le plus souvent isomorphes . L 'hydrate ferr ique, comme l 'hy

drate d 'aluminium, est déjà complè tement précipi té par l 'ammoniaque 

de ses solutions salines. Il y a pourtant une différence, c 'est qu'il 

n 'est pas dissous par les bases fortes comme l 'hydrate d 'aluminium; 

on peut même fonder là-dessus une méthode de séparation des deux 

hydrates, mais cet te méthode n 'est pas très r igoureuse. E n effet, cette 

différence, ou cette incapacité de l 'hydrate ferrique de former des 

anions oxygénés ( p . i4cji t. I I ) est une simple question de degré ; dans 

des solutions très concent rées des hydrates alcalins, l 'hydrate fer

r ique se dissout très sensiblement , et les alcalis caustiques préparés 

dans des chaudrons de fer sont presque toujours ferrugineux. S i l 'on 

dilue la solution, la combinaison se défait et l 'hydrate ferrique se sé 

pare peu à peu sous forme d'un dépôt brun au fond du vase. 

E n présence d'un grand nombre de matières organiques, comme 

l 'acide tarfr ique, le sucre, la glycérine et d'autres qui cont iennent 

toutes plusieurs groupes hydroxyles , les alcalis ne précipi tent plus 

l 'hydrate ferrique des solutions des sels ferriques ; il se produit des 

l iqueurs brunes , mais l impides, qui ne montrent qu' imparfaitement 

les réact ions du fer. L a description des composés qui se produisent 

ici appartient à la chimie organique; ce sont des substances du genre 

des sels, qui ne cont iennent pas le fer à l 'état de cat ion, mais sous 

forme d'anion complexe . Nous en parlons ici seulement parce qu'ils 

prennent faci lement naissance, et, lorsqu'i ls se forment^rendent plus 

pénible la détermination et la séparation du fer dans'*!'analyse. Il 

faut alors détruire la substance organique, et le plus simple est de 

chauffer for tement . 

Oxyde magnét ique de fer . — L 'oxyde de fer se combine à l ' oxy-

dule de fer pour former une combinaison F e 2 0 3 - t - F e O = F e 3 Ü 4 

très abondante dans la nature, et qui est un minerai de fer très est imé. 

O n la nomme magnétite, car elle présente souvent un magnét i sme 

naturel i n t ense ; le nom chimique est oxyde salin de fer. 

L a magnéti te cristallise en octaèdres réguliers isomorphes du s p L 

nelle ( p . i 5 o , t. I I ) , qui se compose d'oxyde d'aluminium et d'oxyde 

de magnésium, A 1 2 0 3 -f- M g O . Gomme on voit, les deux combina i 

sons sont formées sur le même type, car toutes deux son t formées de 

la réunion d'un poids de combinaison d'un sesquioxyde M 2 O a e t 

d'un poids de combinaison d'un protoxyde M O . Mais , dans n ô t r e s 

cas, le métal est toujours le fer, qui, lorsqu ' i l est divalent, j o u e le rôle 
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du magnésium, lorsqu' i l es t tr ivalent celui de l 'a luminium. Dans la 

magnétite les deux isomorphismes du fer se vérifient donc simulta

nément . 

S i l 'on mélange un sel ferreux avec un sel ferrique en proport ions 

telles que le second cont ienne deux fois autant de fer que le pre

mier, et si l 'on verse le mélange dans de la soude en excès , on ob

tient un précipi té noi r , grenu, qu 'on peut regarder comme un h y 

drate de cet te combinaison. Il semble aussi exister une base salifiable 

qui est une combinaison d'hydrate ferreux et d'hydrate ferr ique, et 

qui donne aux sels ferreux leur colorat ion verdâl re ; mais , si elle 

existe, elle est très ins table , ca r ses sels sont presque ent ièrement 

décomposés en un mélange de sels ferreux et ferr iques. 

Sels ferr iques. — L e chlorure ferrique, F e C l 3 , s ' ob l i en ten chauf

fant du fer dans un courant de ch lore . Il se sublime alors sous forme 

de cris taux verts sombres, d 'éclat métal l ique, et il est b ien plus v o 

latil que le. chlorure fe r reux . 

Les cr is taux se dissolvent dans l 'eau avec dégagement d'une grande 

quantité de chaleur, et forment une solution jaune brun d'où l 'on ne 

peut plus ret i rer le sel anhydre par concentrat ion et évaporation. 

Selon la température et la concentra t ion, il cristallise au contraire 

quatre hydrates différents, dont la teneur en eau va de 6 à 2 H 2 0 . S i 

l 'on essaye de chasser ce qui reste d'eau par la chaleur , du gaz ch lo r 

hydrique se sépare et il reste de l 'oxyde de fer. 

L e perchlorure de fer hydraté s 'obtient en dissolvant l 'oxyde de fer 

dans l 'acide chlorhydrique, en faisant passer une solution de chlore 

dans une solution de chlorure ferreux, et par d'autres procédés en

core . O n évapore la solution ju squ ' à ce que sa teneur en eau co r re s 

ponde à la formule F e C l 3 + 6 H 2 0 ; elle se prend alors par le refroi

dissement en cr is taux j aunes du sel hydraté qui se dissolvent très 

facilement dans l 'eau. La solution aqueuse à 4 3 , 5 pour 1 0 0 est offi

cinale . 

L e chlorure ferrique se dissout aussi dans d'autres dissolvants, 

comme l 'alcool et l 'é ther . L e s solutions sont j aunes , le j aune est donc 

la couleur du chlorure ferrique non dissocié . 

Les solutions aqueuses du sel ont une réact ion fortement acide, 

ca r elles subissent une certaine hydrolyse par suite des propriétés 

la ib lement basiques de l 'hydrate ferr ique. La dissociation augmente 

avec la dilution et la température. E l l e se trahit déjà à l 'œil , parce 

que la couleur j aune du chlorure ferrique non dissocié disparaît, et 

lait place à la couleur rouge brun de l 'hydrate ferrique colloïdal . 
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O n peut rendre ces faits intuitifs par quelques expér iences fort 

s imples. O n prend deux quantités égales et peti tes d'une solution 

assez diluée de chlorure ferrique, et l 'on ajoute à l 'une d'elles assez 

d'eau pour la rendre presque inco lore . S i l 'on ajoute à l 'autre por

tion un volume égal d'acide ch lo rhydnque fort, on obt ient un liquide 

fortement coloré en j a u n e . L a grande concent ra t ion de l ' ion chlore 

dans la seconde expér ience empêche foftement la dissociat ion é l e c -

trolylique du perchlorure de fer, et la couleur j a u n e du corps non 

dissocié prédomine. 

S i l 'on fait deux parts d 'une solution de chlorure ferrique dilué 

presque à décoloration, qu 'on les porte dans deux tubes à essai d'égale 

dimension, et qu'on chauffe l 'une, elle se colore en brun rouge par 

production hydrolytique d'acide chlorhydrique et d'hydrate ferrique 

colloïdal. Cette coloration subsiste si l'on place le tube chauffé dans 

l'eau froide, de façon à ramener les deux liquides à la même tempé

rature. Mais, si l 'on conserve les deux tubes quelques j ou r s , la c o l o 

ration de la solution chauffée diminue graduellement et, finalement, 

les deux échanti l lons ont de nouveau la même couleur . Cela provient 

de ce que l 'hydrolyse, très avancée à haute température, rétrograde à 

température plus basse, l 'acide ch lo rhydnque et l 'hydrate ferrique 

se retransformant en majeure partie en chlorure ferrique, ou en ion 

ferrique et en ion ch lore . 

Bromure et iodure ferr iques. — Tandis que le composé bromé de 

la série ferrique n'a pas d ' intérêt particulier, il n 'en est pas de même 

du composé iodé. On a déjà ment ionné ( p . 1 6 8 , t. I I ) le fait qu' i l existe 

ici un équil ibre chimique mesurable entre les const i tuants . Si l 'on 

ajoute à une solution d'iodure ferreux F e l 2 assez d'iode l ibre pour 

répondre à la formule F e l 3 , il se dissout, mais la solution présente 

encore les réactions de l ' iode l ibre et laisse évaporer ce dernier à 

haute température. L a réact ion 

2 F e I , -+- I 2 = ·>. F e I 3 

a donc l ieu incomplè tement ; la réaction inverse est au même moment 

possible dans une large mesure . S i l 'on enlève de l ' iode dans l'état 

d 'équilibre, la réact ion doit se poursuivre en sens inverse, c 'est-à-

dire il doit rester finalement de l ' iodure ferreux, avec cet te remarque 

que la réact ion devient d'autant plus difficile que plus d'iode a déjà 

été enlevé. S i l 'on met en évidence les ions, l 'équation devient 

1 F e · · • -+- 11' = 2 F e • • + L , 

et l 'on peut se reporter aux considérations de la page 1 6 8 , t. I L 
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On utilise cet te réact ion en analyse pour séparer l ' iode du chlore 

et du b rome. A ce t effet, on additionne la solution qui cont ient les 

ions des halogènes d'un sel ferrique en excès et l 'on distille le l i 

quide. L ' iode se sublime avec la vapeur d'eau, tandis que les ions 

chlore et brome demeurent . L ' iode sublimé est recueil l i dans une so

lution d'iodure de potassium et titré à l 'hyposulfite. 

Dans la préparation de l ' iodure de potassium on obt ient comme 

produit intermédiaire un mélange d'iodure ferreux et d'iodure fer

r ique. On mélange de l ' iode et du fer dans de l 'eau dans le rapport 

3 F e ; 8 1 ; tout se dissout, et l 'on précipite la solution par la potasse 

caustique ou le carbonate de potassium. L ' iodure de potassium reste 

dans la solution et le fer se sépare sous la forme de l 'oxyde salin 

ment ionné page 1 7 4 , t . I I , qui se laisse bien plus faci lement filtrer et 

laver que les autres oxydes de 1er. 

Perfluorure de fer, F e F l 3 . — I l se distingue en ce qu ' i l est ex t r ê 

mement peu dissocié en ses ions, et, par suite, ne présente pas les 

réactions qui appart iennent à l ' ion ferrique ou à l ' ion fluor. C'est 

un composé blanc difficilement soluble, qui forme avec les fluorures 

alcalins des composés du type de la cryoli the (p . i 5 2 , t. I I ) , qui 

sont les sels alcalins d'un ion ferrilluorure trivalenl, FeF'â ' . 

Sulfate ferr ique, F e , ( S O t ) 3 . — On l 'obt ient en ajoutant à une so

lution de sulfate ferreux la moitié du poids d'acide sulfurique qu' i l 

cont ient , et laissant évaporer la solution addit ionnée d'acide azotique 

(pour t ransformer par oxydation l ' ion ferreux en ion fe r r ique) . Après 

calcinat ion du résidu, il reste finalement une poudre j aunâ t re qui 

semble refuser de se dissoudre dans l 'eau ; mais, si on la laisse long

temps dans l 'eau, elle s'y dissout abondamment et l 'on peut préparer 

des solutions assez concent rées . C'est donc un sel de très peti te v i 

tesse de dissolution. 

Les solutions semblent colorées en brun rouge, mais cet te colora

tion est d'autant plus pâle qu'on ajoute plus d'acide l ibre . Cec i pro

vient de l 'hydrolyse, qui est entravée par l 'acide l ibre . U n e forte 

dilution fait de nouveau croître l 'hydrolyse. 

• L e sulfate ferrique cristallise avec le sulfate de potassium ou d'am

monium en aluns qu'on nomme aluns de fer. L e sel se présente en 

octaèdres qui sont généralement d 'apparence violette (sans doute 

à cause d'une trace de manganèse) ; à l 'état pur il est presque incolore , 

un peu j aunâ t re . On utilise généralement l'alun de fer lorsqu'on a 

besoin d'un sel ferrique et que, pour une raison ou pour une autre, 

le perchlorure de fer est exc lu . 

O — II. 1 2 
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Sulfocyanate ferrique, F e ( S C X ) s . — C'est un sel ext rêmement se— 

lubie dans l 'eau, qui, à l 'état non dissocié, a une couleur rouge brun 

foncée . Par conséquent , on peut reconnaî t re les moindres t races 

d'ion ferr ique, en ajoutant à la solution un excès d'ion sulfocyanate, 

par exemple du sulfocyanate de potassium. Comme la réact ion p ro 

vient du sulfocyanate ferrique non dissocié ( c a r l 'ion sulfocyanate 

comme l'ion ferrique est incolore ou faiblement co lo ré ) , elle sera 

d'autant plus nette que, toutes choses égales d'ailleurs, il y aura plus 

de composé non dissocié.. 

O n obt ient ce résultat d'abord par un grand excès d'ion sulfocya-. 

nate . S i l 'on n'ajoute à une solution contenant très peu d'ion ferr ique 

que la quanti té équivalente d ' ion sulfocyanate, il ne se produit qu'une 

coloration faible, qui augmente à mesure qu'on augmente la concen 

tration de l ' ion sulfocyanate. L a réaction devient encore plus net te 

lorsqu 'on agite la l iqueur avec de l 'éther. L e sulfocyanate ferrique, 

à l 'état non dissocié, est soluhle dans l ' é the r ; la partie non dissociée 

commence donc par se dissoudre en majeure partie dans l 'é ther , il 

s'en reforme dans la solution aqueuse, qui repasse dans l 'éther, e t 

dans l 'état d 'équil ibre final il y a beaucoup plus de sulfocyanate de 

fer non dissocié dans l 'é ther qu' i l n 'y en avait d 'abord dans la solu

tion aqueuse. Il en résulte un accroissement corré la t i f de la sensibi

li té de la réact ion. 

S i l 'on ajoute une solution concent rée de sulfate de sodium ou 

d ammonium à une l iqueur colorée en rouge par le sulfocyanate de 

fer, la couleur rouge diminue et finit par disparaître ent ièrement. 

Cec i provient de ce que l ' ion sulfate présent en abondance absorbe 

l ' ion ferrique pour former du sulfate ferrique non dissocié, qui est 

incolore . Les sels d'acides monobasiques n 'agissent pas aussi énergi -

quement , car d'ordinaire les sels ferriques d'acides polybasiques sont 

b ien moins dissociés que ceux d'acides monobasiques . Les fluorures 

agissent très énergiquement ( p , 1 7 7 , t. I I ) . 

Autres sels ferriques. — I 'acétate ferrique est un sel instable dont 

les propriétés sont intéressantes en analyse. S i l'on ajoute à la solu

tion d'un sel ferrique de l 'acétate de sodium (ou de l ' ion acétate sous 

n ' importe quelle forme) la l iqueur se colore en rouge foncé sous 

l ' influence de l 'acétate ferrique non dissocié. O n utilise ce phéno

mène pour reconnaî t re l 'acide acét ique, mais il y a nombre d'autres 

anions qui donnent des couleurs du même genre, de sorte que la 

réact ion n'est pas univoque. S i l 'on chauffe la solution rouge, elle se 

trouble et il se forme un précipité d'acétate basique qui renferme tout 
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le fer. On peut de la sorte précipi ter le fer (à l 'état de sel fe r r ique) 

en solution acide, ce qui est important pour beaucoup de sépara

t ions. 

S i on laisse refroidir la l iqueur contenant le précipi té , elle se c o 

lore de nouveau len tement en rouge, et le fer se redissout. I l faut 

donc filtrer le précipi té à chaud, si l 'on veut faire une séparation 

rigoureuse. 

L 'expl icat ion de la réact ion est la même que celle qui a été donnée 

( p . 1 0 7 , t. 1 1 ) à propos de l 'acétate d'aluminium. Comme l 'acide a c é 

tique est un acide faible (dont l ' ion hydrogène est encore diminué 

par l 'excès d'ion acétate provenant de l 'acétate de sodium), il se fait 

une forte hydrolyse, qui à chaud va assez loin pour amener la p réc i 

pitation d'hydrate ferrique ou d'acétate basique. La formation inverse 

à basse température provient d'une diminution de l 'hydrolyse. 

Phosphate ferrique, Fe PGv — On l 'obtient en additionnant de 

phosphate de sodium une solution acétique d'un sel ferr ique. C'est 

un précipité blanc gélat ineux qui, à la différence de la plupart des 

autres phosphates, n 'est pas sensiblement soluble dans l 'acide a c é 

tique. Cette propriété fait qu 'on l 'emploie en analyse. 

Sulfures de fer. — E n chauffant du fer avec du soufre, on obt ient 

une masse noire de composi t ion F e S , que nous avons appris à c o n 

naître comme matière première de la préparation de l 'hydrogène sul

furé. On peut en préparer des quanti tés quelconques en chauffant 

au rouge une barre de fer à l 'une de ses extrémités, et en la plongeant 

dans un grand creuset où l 'on ajoute du soufre en morceaux. L a 

chaleur fournie par la réaction est assez grande pour fondre le su l 

fure de fer, et il suffit de pousser la tige de fer en ajoutant du soufre 

pour cont inuer l 'opérat ion. 

Un sulfure hydraté de couleur noire se forme lorsqu'on mélange 

du soufre et de la limaille de fer dans la proportion 3z ; 5 6 , et qu 'on 

les abandonne à eux-mêmes après les avoir humectés d'eau. La r é a c 

tion commence lentement , s 'accélère d 'el le-même par la chaleur 

qu'elle dégage et, lorsqu'on opère sur de grandes quantités, peut 

devenir assez v ive pour porter la masse à l ' incandescence. Des expé

riences de ce genre ont autrefois été sauvent faites à titre d ' imitation 

des phénomènes volcaniques; mais, comme la lave des volcans na tu

rels n 'est pas consti tuée par du sulfure de fer, il ne peut s'agir que 

d'une ressemblance extér ieure . 

L e sulfure de fer est faci lement-décomposé par les acides en sel 

ferreux et hydrogène sulfuré ( p . 3a 1, t. I ) ; il ne se produit donc pas 
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lorsqu'on fait passer un courant d'hydrogène sulfuré dans la solution 

d'un sel ferreux. L e sulfhydrate d'ammoniaque produit au contraire 

dans les solutions de sels ferreux un précipité noir de sulfure de fer 

hydraté, qui, à l 'état finement divisé, semble vert noirâtre et fournit 

une réact ion très sensible du fer. A l 'air le sulfure de fer s'oxyde vite, 

en formant d'abord du sulfate ferreux, de sorte qu'on ne peut le laver 

sur le filtre sans qu'il commence à se dissoudre. 

Dans la nature, le sulfure de fer se rencontre sous le nom de pyr-

rotine en masses j a u n e brun d'un éclat métallique, qui ont à très 

peu près la composi t ion du sulfure de fer, mais renferment toujours 

un petit excès de soufre. I l n 'y a pas encore d 'explication satisfai

sante de cette except ion à la loi des proportions définies. 

Un sulfure de fer, dont la composition correspondrait à celle du 

sesquioxyde, serait par conséquent F e 2 Sa, n'est pas connu. C'est là 

une exception remarquable à la règle, sans cela générale, que les 

composés oxygénés et sulfurés ont la même composition. Cette excep 

tion devient encore plus frappante par le fait que le sulfure de fer le 

plus répandu dans la nature a la composition F e S 2 , qui est sans ana

logue dans les composés oxygénés . 

S i l 'on fait passer de l 'hydrogène sulfuré dans la solution d'un 

sel ferrique, il se forme un louche b lanc , et la solution devient acide. 

L e trouble est du soufre finement divisé, et la réaction est une réduc

tion par l 'hydrogène sulfuré de l ' ion ferrique en ion ferreux. L a ma

nière la plus simple de se représenter le phénomène est de concevoir 

que l ' ion soufre négat i f a réagi sur l ' ion ferrique positif, le premier 

perdant la totalité, le second une partie de sa charge 

î F e - • · + S * = vYe-· S. 

L ' i o n hydrogène provenant de l 'hydrogène sulfuré cause l 'apparition 

de la réact ion acide. 

L e bisulfure de fer, F e S 2 , s'appelle en minéralogie pyrite; il 

forme des cris taux d'un j aune de laiton appartenant au système régu

l ier , et qui se trouvent abondamment dans la nature (par exemple 

comme inclusions dans presque tous les schistes houi l le rs ) . L a pyrite 

est une matière première importante pour la préparation de l 'acide 

sulfurique ; à cet effet, on la grille dans des fours de construct ion 

spéciale, c 'est-à-dire qu 'on la chauffe en présence de l 'air, puis on 

la brûle sans chauffer davantage : l 'oxyde de fer reste et le gaz sulfu

reux s 'échappe : 

4 F e S, -+- 1 1 O, = 2 F e , 0 3 -+- 8 SO, . 

Chauffée à l 'abri de l 'air, la pyrite perd une partie de son soufre. 
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Acide ferrique et ferrâtes . — Si l 'on chauffe un mélange de fer et 

de salpêtre, la combust ion se fait avec réact ion violente . On dissout 

dans l'eau le produit refroidi (pas à chaud) , et l 'on obt ient un l iquide 

d'une couleur ronge foncé, (pu est assez peu stable, car il se déco

lore vite, en même temps que des flocons d'oxyde de fer se déposent. 

On obtient un l iquide de même aspect par électrolyse d'une lessive 

de potasse avec une anode de fer doux, ou en faisant passer un c o u 

rant de chlore dans une solution de potasse contenant de l 'hydrate 

ferrique. 

La couleur rouge provient d'une quantité très petite d'un sel de 

composit ion K . 2 F e 0 4 , et qui contient par suite l 'anion F e O ' 4 . L e sel 

dissous se décompose très facilement, en perdant de l 'oxygène . S i 

l 'on acidulé la décomposit ion est instantanée. L e ferrate de potassium 

est un peu plus stable à l 'état solide; il est isomorphe avec le sul

fate de potassium K 2 S 0 4 . 

Composés cyanogènes du fer . — Nous avons déjà dit, à propos de 

la description du cyanure de potassium, que ce sel s 'unit au fer pour 

former des composés bien cristallisés et stables. Ceux-ci se présentent 

comme des sels d'anions complexes , qui cont iennent bien du fer , 

mais ne montrent pas d'ordinaire les réactions du fer. Comme les 

« réactions du fer » sont celles des ions ferreux et ferriques, on peut 

en conclure que ceux-c i sont absents ou du moins n 'exis tent qu 'en 

quanti té infiniment pet i te . 

On obt ient ces composés très aisément par l 'act ion d'un cyanure 

alcalin sur du fer ou un composé quelconque du fer. Avec le fer m é 

tallique, la réact ion a lieu avec dégagement d'hydrogène et formation 

d'hydrate de potassium, d'après l 'équation 

" 6 K G N -t- F e - H 2 H j O = K t F e ( CÏN ) 8 - t - 2 K O H -+- H 2 . 

Si l 'on prend un sel de fer quelconque, il se forme le sel cor res 

pondant de potassium. Il est indifférent ici d'avoir affaire à un sel de 

fersoluble ou insoluble , car le cyanure de potassium agit dans tous 

les cas comme dissolvant. 

Par concentra t ion de la solution, on obtient le sel sous forme de 

cristaux j a u n e clair hydratés, de formule K 4 F e ( C N ) 0 -f- 3 H 2 0 , qui 

fournissent une solution j aune pâle. Comme on le voit sur la formule, 

il s'agit du sel de potassium d'un ion tétravalent F e ( C N ) 6 , qui s'ap

pelle ion ferrocyanhydrique; le sel de potassium s'appelle par c o n 

séquent ferrocyanure de potassium. I l est plus connu sous son 

ancien nom de prussiate jaune ( en allemand gelbes Blutlaugen-
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salz, ainsi nommé à cause de sa couleur « t parce qu 'on - l'a olitemi 

d'abord par carbonisat ion du sang et l ixiviation du rés idu) . 

Les ferrocyanures ne mont ren t pas plus les réact ions du cyanogène 

que celles du f e r ; en par t icul ier ils ne sont pas toxiques, alors que 

l ' ion cyanogène l 'est au plus haut degré. C'est une preuve de plus 

que les composants de ce sel ne sont pas jux taposés comme dans les 

sels doubles ordinaires, mais se sont unis pour former un nouvel 

ani on Fe(CN)'™. 

S i l 'on ajoute, à la solution concentrée du sel de potassium, de 

l 'acide chlorhydrique fort, il se forme un précipité cristall in blanc 

généra lement un peu teinté de b leu , qui a la composi t ion F L , F c ( C N ) 6 

et est par suite l 'acide ferrocyanhydrique. Celui -c i se dissout facile

ment dans l 'eau pour former une l iqueur for tement acide, qui n'est 

pas très stable, mais laisse se déposer un précipi té b leu , en même 

temps qu 'el le subit une décomposi t ion compl iquée . 

L 'ac ide ferrocyanhydrique s 'unit à toutes les bases pour former les 

sels correspondants ; ceux des métaux alcalins sont facilement so

lubles , ceux des métaux alcal ino- terreux sont difficilement solubles, 

ceux des métaux lourds sont prat iquement insolubles . Ces derniers 

ont en général des couleurs remarquables , et servent par suite à r e 

connaî t re certains métaux . 

S i l 'on ajoute une solution de ferrocyanure de potassium à une so

lution qui cont ient l ' ion ferreux, il se forme un précipi té b lanc , le sel 

fer reux de l ' ion ferrocyanique F e 2 F e ( C N ) 6 . On peut r é p é t e r a propos 

de ce précipi té ce qui a été dit ( p . 1 6 g , t. I I ) de l 'hydrate ferreux. O n 

ne peut l 'obtenir blanc qu'à l 'abri de l 'oxygène, et la moindre trace 

d 'oxygène l ibre ou d'un agent d'oxydation quelconque le colore en 

bleu, avec formation du composé ferrique dont il va être question. 

Aussi se sert-on de ce précipi té pour démontrer l 'absence d 'oxygène 

l ib re , par exemple dans des gaz, et c 'est pour ce but un des moyens 

les plus sensibles . 

Il faut remarquer que les deux portions de 1er se comportent bien 

différemment dans ce composé . Tandis que les deux tiers sont entrés 

dans le sel comme ion ferreux, et se comportent en conséquence , le 

t roisième tiers réagit autrement . S i , par exemple , on verse sur le 

précipi té blanc une solution de potasse, il est décomposé, de l 'hy

drate ferreux se sépare, et la l iqueur cont ient du ferrocyanure de 

potassium. L e s deux tiers du fer vont ainsi dans le précipi té , le 

troisième tiers va dans la solut ion; la solution de ferrocyanure de po

tassium n'est plus modifiée par un excès de potasse. 

S i l 'on met en présence l ' ion ferrocyanure et l ' ion ferrique (à la 
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place de l ' ion fe r reux) , il se produit le sel ferrique de l 'acide ferro-

cyanhydrique. Gomme l ' ion ferrique est trivalent et l ' ion ferrocya-

nure tétravalent, le sel neutre a besoin pour quatre poids de com

binaison de l ' ion ferrique de trois poids de combinaison d'ion 

ferrocyanure, et la formule du sel est 

F e 4 [ F e ( C N ) 6 ] 3 

ou, en gros, 
F e 7 ( C N ) l s . 

L e composé est un précipité d'une couleur bleu foncé, dont la cou

leur est très facilement reconnaissable , même sur de petites quantités 

e t qui fournit par suite une réact ion très sensible de l'ion ferr ique. 

A cause de sa bel le couleur on le prépare industr iel lement, et il est 

mis dans le commerce sous le nom de bleu de Berlin ou bleu de 

Prusse. D e là vient qu'on appelle acide prussique et prussiates 

l 'acide et les sels de l ' ion ferrocyanique. Dans l 'application, il faut 

observer qu ' i l est bien insensible aux acides, mais décoloré et dé

composé par les bases. 

Cet te décomposit ion par les bases repose sur des phénomènes tout 

à fait analogues à ceux qui ont été décrits plus haut. S i l 'on traite ce 

ferrocyanure ferrique ( c o m m e il devrait s 'appeler) par la potasse, il 

se reforme du ferrocyanure de potassium avec départ d'hydrate fer

r ique : 
F e 4 [ F e ( G N ) 6 ] 3 - h i a K O H = 3 K 4 F e ( C N ) 6 - i - 4 F e ( O H ) 3 . 

Les deux port ions de fer du composé se comportent ici encore diffé

remment . 

Des phénomènes du même genre servent à la préparation en grand 

du cyanure j a u n e . Dans les usines à gaz on enlève au gaz d'éclairage 

brut son hydrogène sulfuré au moyen d'un mélange de chaux et de 

vitriol vert : l 'hydrogène sulfuré se transforme en sulfure de fer. E n 

même temps il se trouve dans le gaz brut du cyanure d'ammonium en 

petite quantité, qui se transforme en passant sur les épurateurs en cya

nure de calcium, puis en ferrocyanure de calc ium. Ce sel est extrai t 

par l 'eau, après addition de chaux s'il y a l ieu, et transformé en sel 

de potassium par du sulfate ou du carbonate de potassium. L e sul

fure de fer en s 'oxydant spontanément à l 'air reforme du sulfate fer

reux, et, par addition d'une nouvelle quanti té de chaux, la masse 

épurante est de nouveau utilisable ou « régénérée ». 

C'est aussi sur les réact ions précédentes que repose le procédé in

diqué page ao4 , t. I , pour déceler de petites quantités d'acide cyan-

hydnque . O n sursature la solution avec de la potasse ou de la soude, 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



l 8 / ( C H A P I T R E X X V I I . 

pour former un cyanure alcalin, puis on ajoute un sel ferreux : il se 

produit du ferrocyanure de potassium ( p . 1 8 1 , t. I I ) ; il faut que le 

sel de fer soit en excès . S i maintenant on acidulé la l iqueur, l 'ion 

ferrocyanure réagit sur l ' ion ferrique entrant dans la solution, et il 

se précipite du bleu de Prusse. S i la quantité de cyanogène est très 

petite, le bleu de Prusse reste à l 'état de solution colloïdale, et l 'on 

obtient un liquide bleu l impide. 

Tandis que l ' ion ferrocyanure est très stable à froid, il se décom

pose au rouge en donnant des composés plus simples. L e cyanure 

j aune noircit à la fusion, de l 'azote se dégage, du fer carburé se s é 

pare, et la masse fondue se compose essentiellement de cyanure de 

potassium : 
K i F e ( G N ) 6 = 4 K G N H - F e C , + N „ . 

C'est là l 'ancienne préparation du cyanure de potassium, mais on 

perd un tiers du cyanogène. Pour éviter cette perte, on fond à pré

sent le cyanure j a u n e soigneusement desséché avec du sodium. Alors 

i l se sépare du fer, et l 'on obt ient un mélange de cyanure de potas

sium et de cyanure de sodium, qui, pour la plupart des applications, 

est aussi utile que le cyanure de potassium pur, car ces applications 

utilisent l ' ion cyanogène, non l ' ion potassium. L a masse très fusible 

est bien plus facile à verser et à séparer du fer que, dans l ' ancienne 

préparation, le cyanure de potassium du carbure de fer. 

Sous l 'action des acides, l 'acide ferrocyanhydrique se décompose 

lui aussi à une douce chaleur. S i l 'on distille du cy ranure j a u n e avec 

de l 'acide sulfurique étendu, de l 'acide cyanhydrique passe à la dis

tillation, tandis que la moite environ du cyanogène reste sous forme 

d'une combinaison bleu clair voisine du ferrocyanure ferreux ( p . 1 8 2 , 

t. I I ) . La décomposition est trop compliquée pour être représentée 

par une équation simple. Maintenant que le cyanure de potassium à 

peu près pur est facile à trouver dans le commerce , il est plus simple 

de le décomposer par un acide étendu, si l 'on veut préparer l 'acide 

prussique. 

Ferr icyanures . — Si l 'on traite la solution de cyanure j aune par 

des agents oxydants, elle se colore en vert brun foncé, et par évapo-

ration la l iqueur laisse déposer des cristaux colorés en rouge foncé 

d'un sel anhydre, qui a la composi t ion K . 3 F e ( C N ) 8 , et se dissout fa

ci lement dans l 'eau à laquelle il donne une couleur j aune in tense . 

Mais la solution se décompose assez vite, tandis que le sel desséché 

est stable. 

S i l 'on se sert du chlore comme agent oxydant , le phénomène peut 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



se formuler ainsi 

F E R . 185 

2 K v F e ( G N ) 6 -t- C l , = 2 K 3 F e ( C N ) 6 + 2 K C 1 , 

ou, en n 'écr ivant que les ions , 

2 F e ( C N ) * -t- C I Î = 2 F e ( C N ) % •+- a C l ' . 

Comme on le voit par ces formules, l 'anion du nouveau sel est 

composé comme celui de l 'ancien, savoir F e ( C N ) 6 , avec la différence 

que le nouvel anion est tr ivalent alors que l 'ancien était tétravalent. 

On trouve ic i une différence du même genre que cel le qui existe 

entre l 'ion ferreux et l ' ion ferrique, qui ont aussi même composi t ion 

et charge différente. E t comme une augmentat ion de charge positive 

équivaut à une diminution de charge négative, i ls se correspondent 

ainsi : 

I o n f e r r e u x F e - - I o n f e r r o c y a n u r e F e ( C N ) ™ 

» f e r r i q u e F e - - - » f e r r i c y a n u r e F e ( C N / £ 

comme l ' indique aussi leur dénominat ion. 

Les propriétés générales des ferricyanures ressemblent à celles des 

ferrocyanures. Dans ces composés on ne peut plus mettre en évidence 

ni les réactions de l ' ion ferr ique, ni les réact ions de l ' ion cyanogène. 

Mais les réact ions des sels de fer sont un peu différentes. 

Mis en présence l 'un de l 'autre, l ' ion ferreux et l ' ion ferricyanure 

donnent lieu à un précipi té bleu très semblable au bleu de Prusse , 

mais d'une composit ion un peu différente. Car ce sel, le ferr icyanure 

ferreux, a la composi t ion F e 3 [ F e ( C N ) 6 ] 2 , en somme F e 5 ( C N ) ( S . I l 

contient pour i de fer 2 , 4o de cyanogène, tandis que le bleu de Prusse 

contient pour i de fer 2 , 5 3 de cyanogène. 

Avec les sels ferriques il ne se forme pas de précipi té , mais la l i 

queur devient plus foncée . L e ferr icyanure ferrique est soluble dans 

l'eau et présente à l 'état non dissocié une couleur foncée. 

Avec de l 'acide chlorhydr ique concent ré on peut séparer de la so 

lution saline de l 'acide ferr icyanhydrique, H 3 F e ( C N ) f l , en aiguilles 

brunes facilement décomposables et très faci lement solublesdansl 'eau. 

Les alcalis décomposent le composé ferreux bleu comme le bleu 

de Prusse, car il se produit du ferrocyanure de potassium et de l ' hy 

drate ferrique, au lieu de ferr icyanure de potassium et d'hydrate fer

reux, qu'on attendrait . Ceci provient de ce que le ferricyanure de 

potassium produit d'abord est réduit par l 'hydrate ferreux, qui est 

un réducteur énergique, en composé ferreux, tandis que l 'hydrate 

ferreux devient de l 'hydrate ferrique. 
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Autres composés complexes. — Outre le cyanogène, il y a bien 

d'autres corps avec lesquels le fer peut former des composés com

plexes qui cont iennent des ions renfermant du fer et, par suite, ne 

montrent que peu ou point les réact ions des ions 1er. Nous passerons 

ici sur la description de la plupart de ces mat iè res ; nous pouvons 

seulement en c i ter quelques-unes , qui sont importantes à des points 

de vue spéciaux, surtout en analyse. 

11 faut d'abord c i te r les composés qui se produisent lorsqu'on met 

en présence d'un sel ferreux du bioxyde d'azote ou des combinaisons 

plus oxygénées de l 'azote. Ces dernières sont alors réduites à l 'état 

de bioxyde d'azote, et ce lu i -c i se combine avec l ' ion ferreux pour 

former l ' ion complexe F e N O " d'une couleur brun noirâtre intense. 

Ce lu i - c i est d'ailleurs assez instable, car il suffit de f a i r e bouil l i r la 

solution pour le dissocier en bioxyde d'azote qui s 'échappe et en ion 

ferreux qui reste en solution. On se sert de cet te réact ion pour pré

parer le bioxyde d'azote pur avec du gaz impur . Il y a là aussi un 

réact i f analytique du bioxyde d'azote et des composés plus oxygénés 

de l 'azote ( p . 3 8 8 , t. I ) . . 

Enfin des anions complexes du fer sont formés par les composés 

de l 'hydrate ferrique avec les corps organiques (e t parfois inorga

n iques ) hydroxylés , dont on a parlé page 1^4) t. I I . O n les reconnaî t 

à ce que leurs solutions ne sont pas précipi tées par les alcalis . 

Oxalates de fer. — Parmi les composés complexes il faut aussi 

compter les oxalates de fer, qui , à cause de leur couleur différente de 

cel le des composés ferreux et ferriques ordinaires, ont été depuis 

longtemps considérés comme une énigme ch imique . 

S i l 'on ajoute à un sel ferreux de l 'acide oxalique l ibre , il se fait 

un précipité cristallin d'oxalate ferreux, difficilement soluble dans 

l 'eau. A la différence des autres sels fe r reux, il n ' es t pas verdâtre, 

mais j aune rouge comme un sel ferr ique. I l se dissout dans un excès 

d'oxalate de potasse avec une couleur j a u n e rouge intense, et l 'on 

peut extraire de cet te solution un sel cristallisé de composit ion 

K 2 F e ( C 2 0 4 ) 2 . I l se forme donc dans la solution un sel de l ' ion com

plexe F e ( C 2 0 4 ) ° 2 . 

O n emploie la solution de ferroxalate de potassium, qu 'on pré

pare au moment de l 'emploi par mélange des solutions de vitriol vert 

et d'oxalate neutre de potassium, en photographie , pour le dévelop

pement des plaques au bromure d'argent : elle possède en effet des 

propriétés réductr ices énergiques . 

L 'hydrate ferrique humide se dissout faci lement dans l 'acide oxa-
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l ique. L a l iqueur , par un nouveau contraste avec les sels ferriques, 

est colorée en vert . Mais sa couleur est d'un beau vert émeraude, non 

vert pâle, comme cel le des sels ferreux. Ou peut extraire de la solu

tion un oxalate ferr ique, mal cristallisé et très décomposable . Au 

contraire, par addition d'un autre oxalate, on obtient des sels verts 

bien cristall isés de l ' i o n complexe ferrioxalate F e ( C 2 0 4 ) ™ , par 

exemple le sel de potassium K 3 F e ( C o 0 4 ) 3 . 

Les solutions (également vertes) de ces sels ont à un haut degré 

la propriété d'être sensibles à la lumière . Une solution d'oxalate f e r 

rique donne presque instantanément au soleil Un précipi té j a u n e 

d'oxalate ferreux avec dégagement de gaz carbonique : 

F e , ( C , 0 4 ) , = a F e ( C s C \ ) - i - a C O , . 

11 en est de même des sels de l 'acide ferrioxalique qui se transforment 

dans les sels correspondants de l 'acide ferro-oxalique : 

2 K , F e ( C , 0 4 ) a = a K 2 F e ( G ? 0 4 ) , - l - K 2 C 2 C \ - I - 2 C 0 2 . 

On se sert de cet te propriété pour la production de photographies , 

par t icul ièrement de photographies au platine, en effectuant par écla i 

rage sous un « négatif » une réduct ion graduée, et en employant le 

ferro-oxalate de potassium ainsi préparé à la réduction du platine à 

partir d'un de ses composés . O n a aussi utilisé la solution c o m m e 

« photomètre ch imique » , c 'est-à-dire comme appareil de mesure de 

l ' intensité du rayonnement ac t i f ch imiquement . Mais les résultats 

ont peu de valeur, car , sans compter d'autres objec t ions , chaque 

substance sensible à la lumière a une région de longueurs d'ondes 

privilégiées, qu 'el le absorbe et emploie à des réactions ch imiques . 

Il n ' ex i s t e donc pas une « intensité lumineuse chimique » au sens a b 

solu du mot , et chaque photomètre chimique ne donne que l ' in ten

sité d'une lumière déterminée, dépendant de sa nature. 

F e r carbonyle . — L 'oxyde de carbone forme avec le fer des com

posés très remarquables , qui se forment lentement lorsque les deux 

consti tuants sont mis en contact à la température ordinaire ou à une 

température peu élevée : il se forme ici différents corps qui c o n 

t iennent , pour i de F e , de 4 à 7 de GO, et sont très volatils, de sorte 

qu'ils se mélangent à l 'état gazeux à l 'oxyde de carbone en excès . 

Leur vitesse de formation est si petite que, même en employant du 

fer finement divisé offrant une grande surface, ils ne se forment 

qu'en petites quanti tés, difficiles à isoler et à préparer pures. 

Dans les tuyaux de conduite en fer où passe un gaz r iche en oxyde 
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de carbone, ces composés se produisent en quantité notable, surtout 

si les conduites sont longues et si l 'oxyde de carbone a, par suite, le 

temps de se combiner avec le fer . Tandis que pour les emplois ordi

naires Jes traces de fer dans le gaz sont sans importance, elles consti

tuent un gros inconvénien t pour l 'éclairage à incandescence par le 

gaz, car l 'oxyde de fer résultant de la combust ion s 'attache aux 

manchons et nuit à leur pouvoir éclairant . 

U n exemple mieux connu de ces combinaisons sera décrit à propos 

du n icke l . 

Actions catalytiques du fer. — Aussi b ien à l 'état d'ion qu'à l 'état 

de combinaison, le fer exerce souvent des actions catalytiques très 

considérables, surtout dans les phénomènes d 'oxydation. Pour s'en 

faire une idée, il suffit de mélanger des solutions étendues d'eau o x y 

génée et d'acide iodhydrique, ou mieux d'iodure de potassium addi

t ionné d'acide acét ique . Il se passe une réact ion lente, qui met l ' iode 

en l iberté , comme on le voit par l 'empois d'amidon. S i l 'on ajoute 

une quantité très petite d'un sel ferrique quelconque, la couleur bleue 

apparaît incomparablement plus vite. D e semblables accéléra t ions 

ont été démontrées dans beaucoup de réact ions. 

O n ne connaî t pas encore de loi générale pour ces phénomènes . 

Mais ils sont importants à connaî t re , car d'eux sans doute dépend 

l ' importance physiologique du fer. Aussi bien dans les globules rouges 

du sang que dans la matière colorante verte des cellules végétales a s 

similantes (c 'es t -à-di re réduisant l 'acide carbonique à la lumière ) on 

a constaté la présence du fer, c l , b ien que nous ne soyons pas p r é 

sentement en état d 'exprimer les lois de ces rapports, les faits m e n 

tionnés font du moins apercevoir une importante direct ion de r e 

cherches . 

Métallurgie du fer. — Comme il n 'y a pas dans la nature de masses 

notables de fer, il faut que les très grandes quantités de ce métal 

qu 'emploie l ' industrie soient préparées avec ses composés. O n se sert 

presque exclus ivement des composés oxygénés qu'on réduit par le 

charbon . 

Cette réduct ion se fait pr incipalement dans le haut fourneau, qui 

se compose d'une maçonner ie ovoïde al longée, où l 'on verse par en 

haut des couches al ternées de minerai de fer et de charbon, en plus 

des « fondants » nécessaires pour obtenir une scorie fluide. A la partie 

inférieure du fourneau est un petit espace cyl indrique par où l 'on in

suffle de l 'air chaud et où le fer fondu se rassemble. 
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Les changements que subit le minerai de fer dans un semblable 

fourneau sont assez variés. Dans les parties supérieures il s'échauffe 

seulement, ce qui chasse l'eau des minerais hydratés, l 'acide ca rbo

nique du carbonate ferreux, et transforme ces minerais en oxyde de 

fer ou oxyde salin. Celui -c i est réduit en fer métallique dans les par

ties inférieures du fourneau par l 'oxyde de carbone présent en abon

dance. 

Comme la température n 'est de loin pas suffisante pour fondre le 

métal, le fer réduit spongieux se rassemble avec le charbon en 

excès à la partie inférieure du fourneau. Là le fer se combine au char

bon et fond à l 'état de fonte ou fer brut pour se rassembler sur la sole 

du fourneau. 

D e là on le fait écouler de temps en temps et on le moule en blocs 

allongés ou on l 'emploie à la préparation d'objets en fonte. L e laitier 

qui s'est formé en même temps, et qui est essentiel lement un m é 

lange de divers si l icates, surnage au-dessus du fer fondu et peut 

s 'écouler sans cesse par un t rop-plein. 

L e fer brut obtenu de la sorte cont ient , outre 4 pour 100 environ 

de carbone, du si l icium, du phosphore, du soufre, parfois aussi du 

manganèse en quantités variables. Pour le transformer en fer doux 

et en acier, il faut non seulement diminuer sa teneur en carbone, 

mais le débarrassser autant que possible des autres impuretés , qui 

diminuent beaucoup la valeur de ces autres sortes de fer. 

On se sert pour cela de différents procédés, qui ne se distinguent 

que par l 'exécut ion, mais ch imiquement reviennent tous au même : 

on él imine ces substances étrangères par oxydation. Les modifica

tions chimiques sont le plus claires dans le procédé maintenant p ré 

dominant, le procédé Bessemer . 

L e fer est porté à l 'état fondu dans un grand récipient pir iforme, 

e t l 'on insuffle de l 'air chaud à travers le fer fluide. Alors les impu

retés brûlent plus vite que le fer et leurs produits d'oxydation s 'éli

minent à l 'état gazeux ou passent dans la scorie qui se forme simulta

nément . Tandis que de cet te façon on peut aisément chasser le 

ca rbone , le si l icium et le soufre, la séparation du phosphore ne put 

se faire tant que l 'on employa un récipient portant un revêtement 

essent iel lement argileux. C 'es t seulement lorsque ce lu i -c i fut r em

placé par un revêtement basique, en chaux ou en magnésie, grâce au

quel le phosphore passe dans le lai t ier à l 'état de phosphate c o r 

respondant, qu' i l devint possible d 'obtenir du fer doux de bonne 

qualité, ou de l 'acier , en partant de fontes phosphorées . L a scorie 

r iche en acide phosphorique qu 'on fabrique ainsi est un engrais 
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agricole important ( p . 1 1 6 , t. II) et se nomme, du nom de l ' inven

teur, scorie Thomas. 

L e progrès de la décarburation par le procédé Bessemer , qui se fait 

très rapidement, peut se suivre à l 'analyse spectrale de la flamme et 

s 'arrêter au moment voulu. Si on laisse a pour 1 0 0 de carbone dans 

le fer, on a de l ' ac ie r ; si on élimine le ca rbone ju squ ' à i pour 1 0 0 

ou moins, on obt ient une sorte de fer doux qu 'on nomme acier 

fondu. 

Thermochimie du fer. — Voic i les chaleurs de formation des com

posés du fer les plus importants : 

I o n f e r r e u x F e " • 

n f e r r i q u e F e - • • 

H y d r a t e f e r r e u x F e ( O I I ) 5 

» f e r r i q u e F e ( O H ) 3 

O x y d e m a g n é t i q u e d e f e r F e 3 0 4 

C h l o r u r e f e r r e u x F e C l 2 

» f e r r i q u e F e C l j 

S u l f u r e d e f e r h y d r a t é F e S . H j O 

9 3 k i 

- 3 9 

5 7 i 

829 
1 1 0 7 

3 4 3 

402 

100 
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M A N G A N È S E . 

Générali tés. — L 'é lément manganèse est très voisin du fer. Il s'en 

distingue parce qu' i l est plus facilement oxydable et que les c o i n -

posés supérieurs se forment plus faci lement qu'avec le fer. D'ai l leurs 

les composés correspondants du manganèse et du fer se ressemblent 

beaucoup et sont souvent i somorphes . 

L e manganèse est très répandu dans la nature, mais beaucoup 

moins que le fer. O n le trouve surtout à l 'état de bioxyde de manga

nèse, corps dont nous avons à plusieurs reprises rencontré les nom

breuses applicat ions. 

Au point de vue chimique , le manganèse se caractérise par une 

variété extraordinairement grande de composés. 11 ne forme pas 

moins de c inq oxydes de degré d'oxydation différent, dont les moins 

élevés forment des bases, les plus élevés des acides. Aussi présente-

t-il des analogies de famille et des relations d'isomorphisme très va

r iées ; tandis que la série des composés inférieurs se rat tache au m a 

gnésium, les autres ont des relations d'isomorphisme avec l ' a lumi

nium, le t i tane, le soufre et le ch lore . 

L e poids de combinaisons du manganèse est Mn = 5 5 , o . 

Manganèse métall ique. — L e manganèse pur était autrefois peu 

connu. L e métal fond encore plus difficilement que le fer, et comme 

celui-ci s 'unit au charbon à haute température, si bien que l ' é lément 

obtenu par réduct ion des combinaisons oxygénées par le charbon con

tient toujours une assez grande quantité de carbone . Par réduct ion 

au moyen de l 'a luminium, d'après le procédé Goldschmidt , on peut 

maintenant préparer faci lement du manganèse exempt de carbone ; 

on obt ient un métal bri l lant , gris rougeâtre, plus dur que le fer, et 

très stable à l 'air, alors que l 'ancien métal contenant du carbone 
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s'oxyde très vite. Il se dissout très facilement dans les acides, et à cet . 

égard occupe le premier rang parmi les métaux lourds ; même dans 

l 'acide acét ique étendu, il se produit un dégagement tumultueux 

d 'hydrogène. L a dissolution cont ient le sel manganeux correspondant . 

L e manganèse n 'a pas d'emploi à l 'état pur, mais on en utilise 

de grandes quantités pour l 'additionner au fer. L a fonte blanche 

( p . 1 6 4 , t. I l ) en cont ient généralement de plus ou moins grandes 

quanti tés. Un fer de ce genre est part iculièrement approprié au trai

tement par le procédé Bessemer , car la grande chaleur d 'oxydation 

du manganèse facilite le maintien de la haute température nécessaire . 

I o n m a n g a n e u x . — L a première série de composés que forme le 

manganèse dérive de l ' ion diraient M i t " , qui ressemble sous b ien des 

rapports à l ' ion magnésium. L ' ion manganeux a une couleur rou-

geâtre pâle, n ' exerce pas d'action physiologique part iculière, et sa 

chaleur de formation est 2 i o k > . 

H y d r a t e m a n g a n e u x , M n ( O U ) j . — On l 'obt ient sous forme d'un 

précipi té b lanc rougeâtre lorsqu 'on précipi te une solution d'un sel 

manganeux par les alcal is . A l 'air, ce précipité bruni t rapidement en 

se transformant en hydrate manganique, M n ( O H ) 3 . I l ne se dissout 

pas dans un excès d'alcali, mais se dissout dans les sels ammonia

caux. La raison de ce fait est la même que pour l 'hydrate de magné

sium ( p . 1 2 6 , t . I I ) ; le degré de solubilité est aussi à peu près le même. 

Seu lement la solution ammoniacale se comporte ici au t rement ; à 

l 'air elle devient vite brune et t rouble . Cela t ient à une absorption 

d 'oxygène, par laquelle il se forme de l 'hydrate manganique, qui est 

une base beaucoup trop faible pour être soluble dans les sels ammo

niacaux. 

E n chauffant le carbonate ou par précipi tat ion à chaud, on obtient 

l 'anhydride, le protoxyde de manganèse, M n O , sous forme d'une 

poudre verdâtre. 

Parmi les sels manganeux, ci tons d'abord le chlorure, M n C l 2 . O n 

l 'obt ient à l 'état impur comme résidu de la préparation du chlore au 

moyen du bioxyde de manganèse ou pyrolusite ( p . 1 9 8 , 1 . 1 ) . C'est un 

sel blanc rougeât re , faci lement soluble, qui cristallise avec 4 H 2 O . 

S u l f a t e m a n g a n e u x , M n S C v — Il cristallise d'ordinaire en cristaux 

durs rougeâtres avec 4 H 2 O ; il peut aussi cr is tal l iser avec 7 H 2 O sous 

les mêmes formes que le sulfate ferreux, avec 5 H 2 0 sous celles du 

sulfate de cuivre, e tc . Il forme aussi avec les sulfates alcalins des sels 

doubles c l inorhombiques du type K 2 S 0 4 . M n S O ^ . 6 I I 2 0 . 
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Carbonate manganeux, M n C 0 3 . — On peut l 'ob teni r sous forme 

d'un précipité rougeàtre, en précipi tant les sels manganeux par les 

carbonates ; il s 'oxyde à l 'air, mais bien moins vite que l 'hydrate. 

Dans la nature, on rencontre le carbonate manganeux sous la forme 

du dialogite, qui se présente en rhomboèdres isomorphes avec ceux 

du spath ca lca i re . 

Sulfure de manganèse, M n S . — C'est le plus soluble des sulfures 

de métaux lourds qui prennent naissance en solution aqueuse. L ' a 

cide acét ique le décompose déjà, aussi ne peut-il pas être précipité 

des solutions des sels manganeux par l 'hydrogène sulfuré, mais seu-

seulement par les sulfures alcalins. Si l 'on recueil le le précipité à 

froid, on obtient un dépôt gélat ineux rose chair ( le seul sulfure qui 

ait cette c o u l e u r ) ; en solutions concentrées ou chaudes il arrive que, 

sous des condit ions encore mal connues , le sulfure de manganèse se 

précipite anhydre sous forme d'une poudre gris verdâtre. A l 'air, 

le sulfure s 'oxyde très vite, aussi faut-il le laver avec une solution de 

sulfhydrate d 'ammoniaque si l 'on veut s'en servir en analyse pour la 

séparation du manganèse . 

Le borate de manganèse s 'obtient par précipitation d'un sel man

ganeux au moyen du borax : il est mis dans le commerce sous forme 

d'une poudre b rune . O n l 'emploie en grandes quantités pour la pré

paration des vernis . Cela t ient à ses propriétés catalyt iques. Il y a 

certaines huiles végétales, par exemple l 'huile de lin, qui s 'oxydent à 

l'air et se transforment en masses résineuses. Cette oxydation n'a lieu 

que lentement pour les huiles b ru tes ; mais, si on les chauffe après 

addition d'une peti te quantité (moins de i pour 1 0 0 ) de borate de 

manganèse, l 'absorption d 'oxygène est fortement accélérée par ca ta

lyse, et l 'on obt ient une huile siccative ou un vernis. D e plus, l ' ion 

manganeux a la propriété d 'augmenter extraordinaireinent l'action 

de certains catalyseurs organiques qui produisent des oxydations, 

les « oxydases » . 

Les sels manganeux solubles se distinguent des sels ferreux par le 

fait qu'ils ne s 'oxydent pas à l 'air en solution acide. 

Composés manganiques. — Par oxydation les composés manga

neux se transforment en composés du manganèse trivalent ou com

posés manganiques. D é j à , dans le cas du fer, le passage correspon

dant produisait une diminution très importante des propriétés 

basiques, qui s 'exprimait par un commencement d'hydrolyse des 

sels. Dans le cas du manganèse, la différence est encore, notablement 
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(•) IV. d. T. — E n f r a n ç a i s , ce n o m désigne l'oxyde A l n 3 0 , 

plus grande. L 'hydrolyse des composés manganiques en solution 

aqueuse est si grande qu'ils sont généralement instables et se décom

posent rapidement avec départ d'hydrate manganique M n ( O H ) ; 1 . 

Aussi connaî t -on peu de chose sur les propriétés de l ' ion M i r " . 

Sa couleur semble être rouge violet, et la couleur brun foncé de 

certaines solutions de sels manganiques est le résultat de l 'hydro

lyse, car l 'hydrate manganique est brun foncé. 

Dans la nature, l 'hydrate normal n 'existe pas, mais on en connaî t 

différents anhydrides. L 'anhydride partiel M n O ( O H ) s'appelle acer-

dèse, le sesquioxyde de manganèse ou anhydride complet M n 2 0 3 est 

dimorphe et porte les noms de braunite et de hausmanniie (' ) . 

A l'état solide certains sels manganiques son t connus comme com

posés bien définis. O n obt ient le sulfate en chauffant le bioxyde de 

manganèse avec de l 'acide sulfurique concent ré jusqu'à ce qu'il se 

soit dissous en une l iqueur foncée, puis en lavant encore chaude la 

bouil l ie de sulfate ainsi produite avec de l 'acide azotique destiné à 

la débarrasser de l ' excès d'acide sulfurique. C'est une poudre vert 

foncé qui se dissout dans l 'eau avec une colorat ion rouge violet, qui 

passe très vite au brun , en même temps que de l 'hydrate manganique 

se dépose. L e chlorure manganique M n C I 3 se produit aussi d'une 

manière transitoire lorsqu 'on dissout l 'hydrate manganique dans de 

l 'acide ch lo rhydnque concent ré et froid ; il se compor te , lorsqu'on le 

dilue dans l 'eau, comme le sulfate. 

D'autres sels manganiques, qui ne sont pas dissociés en ions d'une 

manière sensible, subissent faiblement l 'hydrolyse, comme cela res

sort de la théorie de l 'hydrolyse. A cette catégorie appartient en pre

mière ligne le fluorure M n F J 3 , qu 'on peut préparer en dissolvant l 'hy

drate manganique dans l 'acide fluorhydnque étendu, et qui s 'obtient 

en cr is taux rouge foncé . Ce sel forme avec les fluorures alcalins 

des sels doubles du type K 2 F 1 2 . M n F l 3 . 2 F L O . 

Enfin, le phosphate M n P 0 4 semble lui aussi être un sel peu dis

soc ié . Il se dissout dans un excès d'acide phosphorique pour former 

un l iquide rouge violet, stable même à chaud. 

B i o x y d e de manganèse. — L e manganèse tétravalent forme l 'hy

drate M n ( O H ) 4 , dont l 'anhydride est le corps dont nous avons 

souvent parlé, le b ioxyde de manganèse, M n 0 2 . Comme déjà dans le 

cas du manganèse trivalent les propriétés basiques avaient presque 

ent ièrement disparu, il est naturel que le manganèse tétravalent ne 
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puisse plus former de sels où il j oue un rôle basique. Au contraire , 

les propriétés acides commencen t à se faire j o u r ic i , et dans les com

posés d'ordre supérieur du manganèse on en trouve partout l ' em

preinte . 

L e bioxyde de manganèse existe dans la nature assez abondamment 

sous le nom de pyrolusite ; il est de tous les composés naturels du 

manganèse le plus important . Il se trouve en cris taux gris noirs dont 

la poussière est noire (e t non b r u n e ) . 

L ' h y d r a t e M n ( O H ) 4 s 'obtient en soumettant les sels manganeux 

à des actions oxydantes énergiques en l iqueur neutre ou alcal ine. 

Comme agent oxydant on peut employer le chlore , le brome, ou un 

hypochlor i te . L 'hydrate est coloré en rouge foncé, amorphe, et passe 

faci lement à l 'état colloïdal. Par déshydratation modérée on obt ient 

aussi l 'anhydride intermédiaire M n O ( O H ) 2 , qui a le même aspect . 

Tra i té par l 'acide chlorhydr ique concent ré et froid, l 'hydrate se 

dissout en donnant une coloration brun vert foncé ; la solution é ten

due de beaucoup d'eau laisse redéposer l 'hydrate. Ceci provient de 

la formation d'un té t rachlorure M n C l 4 , qui est hydrolyse par beau 

coup d'eau. S i l 'on chauffe la solution, elle se décolore et dégage du 

chlore ; il reste du chlorure manganeux. L a réaction donnée page 1 9 8 , 

t . I pour la préparation du chlore suit donc deux phases : il se forme 

d'abord du tétratjhlorure, puis ce lu i -c i se décompose en chlore et b i -

ch lorure . Les équat ions sont 

M n O j - f - 4 H C 1 = M n C U - t - î H j O et - M n C h . = M n C I , -+- C l , . 

L'hydrate de bioxyde de manganèse, préparé comme il a été dit, 

montre d'ordinaire à l 'analyse une teneur en oxygène trop faible. 

Cec i provient de ce que le composé M n O ( O H ) 2 ou H 2 M n 0 3 peut 

réagir comme un acide et former des sels à la façon de l 'acide ca rbo

nique ou de l 'acide sulfureux. S i le bioxyde de manganèse prend 

naissance en présence d'une base, tout le manganèse passe dans cet te 

combina ison; en l 'absence de base, le manganèse lui -même est p ré

cipité part iel lement à l 'état divalent : il se forme un sel manganeux 

de cet acide, l 'acide manganeux, sel dont la formule est Mn . M n O j 

ou M n 2 0 3 . S i la précipitation a lieu en présence d'une base é t ran

gère, par exemple de la chaux, il se produit un manganite de calcium 

et tout le manganèse passe à l 'état tétravalent. 

O n emploie ces réactions pour régénérer les lessives de manganèse 

dans la fabrication du chlore au moyen d'acide chlorhydrique et de 

hioxyde de manganèse. Les eaux mères sont décomposées avec la 

quanti té de chaux nécessaire pour transformer le chlorure manga-
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neux en hydrate manganeux, et l 'on ajoute encore un poids de com

binaison de chaux. S i l 'on insuffle de l'air dans ce mélange, l 'oxyda

tion se fait rapidement et faci lement , et il se sépare du manganite 

de calcium, C a M n 0 3 , sous forme d'un précipité noir ou boue de 

W e l d o n . Celui-ci redonne du chlore avec de l 'acide chlorhydrique, 

mais il faut une fois et demie plus d'acide chlorhydrique, comme cela 

résulte de l 'équation 

C a M n O j - 1 - 6 H C I = C a C l 2 - t - M i > C l 2 -+- C l , + 3 H , 0 . 

Maintenant ce procédé est de plus en plus abandonné, car l ' é l ec -

trolyse des chlorures alcalins fournit plus de chlore que l ' industrie 

n 'en peut employer. 

E n dehors de la préparation du chlore , le bioxyde de manganèse 

sert en poterie, pour produire des couleurs brunes et violettes. D e s 

émaux renfermant de la pyrolusite se colorent en violet ; s'il y a en 

même temps du fer, il se produit une coloration brun foncé, qui a 

valu à la pyrolusite son nom allemand « Braunstein » , c a r i e b ioxyde 

naturel est en général for tement ferrugineux. 

La pyrolusite a un autre emploi en verrerie : elle sert à détruire la 

couleur verdâtre que le verre doit à des composés ferreux (p. 123 , t. II). 

L 'ac t ion réside probablement dans une transformation des composés 

ferreux en composés ferriques, dont la couleur j a u n e est beaucoup 

plus faible. De plus, la couleur j aune du verre ferrique se compose 

avec le Mole t de manganèse en une t e i n t e neutre impercept ib le . 

Les verres décolorés au manganèse ont la propriété remarquable 

de se colorer len tement à la lumière en violet rouge. Cette couleur 

traverse toute la masse du verre, en épargnant les endroits où l ' a c 

tion de la lumière a' été faible, comme derrière des lettres posées 

sur la fenêtre. C'est là une preuve qu'un corps amorphe comme le 

verre, malgré son apparence solide, peut être le siège de phénomènes 

chimiques intérieurs à la masse, comme un l iquidejqui ne se trouve 

pas en équil ibre. 

L a pyrolusite s 'emploie encore à la préparation d 'éléments galva

niques, car elle condui t le courant é lectr ique, et employée comme c a 

thode (avec du zinc à l ' anode) elle fournit une tension assez élevée. 

Les phénomènes qui se passent dans les éléments galvaniques seront 

décrits plus tard à fond dans un cas plus s imple ; il suffira de dire ici 

que ces éléments se composent généra lement d'un oxydant et d'un 

réducteur, séparés par un conducteur intermédiaire, qui est généra

lement une solution saline (e t , s'il y a l ieu, par un diaphragme po

r eux ) . Alors , par une connexion convenable , se produit un courant 
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élec t r ique , dont l 'action oxyde le réducteur aux dépens de l ' oxydan t ; 

l 'énergie ch imique mise en l iberté fournit le travail nécessaire au 

courant é lec t r ique . Dans l 'é lément ment ionné ci-dessus, pyrolusi te-

zinc, la pyrolusite est l 'oxydant et. le zinc le réducteur . Tous deux 

sont plongés dans une solution de sel ammoniac , et quand la chaîne 

est fermée le zinc se dissout et le bioxyde de manganèse est réduit à 

l ' é ta t de protoxyde. 

On peut faci lement préparer une chaîne semblable en entassant au 

fond d'un tube un mélange de bioxyde de manganèse et de coke en 

petits morceaux (pour favoriser la conduct ib i l i té ) , en y plongeant 

une baguette de charbon dur bon conducteur , en remplissant le tube 

d'une solution de chlorhydrate d 'ammo

niaque, et suspendant dans le haut une 

baguette de z inc , de telle façon qu'el le 

ne touche ni la pyrolusite, ni le char

bon (fig. i 1 2 ) . S i l 'on réunit le charbon 

et le zinc par un conducteur , celui-ci est 

le siège d'un courant é lec t r ique . U n é l é 

ment semblable , genre L e c l a n c h é , peut 

servir très longtemps, si on ne lui em

prunte qu 'un peu de courant de temps 

en temps, par exemple pour une son

nerie é lect r ique ; pour les courants in

tenses et durables il n 'es t pas bon, car 

les réactions chimiques nécessaires ne s'effectuent pas assez rapide

ment , et l ' é lément sous fort débit perd vite sa force é lec t romotr ice . 

Il la regagne au repos. 

A chaud, le b ioxyde de manganèse perd de l 'oxygène et se t rans

forme en oxyde salin M n 3 0 4 , correspondant à l 'oxyde salin de fer 

F e 3 0 4 . L,a réact ion est 

3 M n 0 2 = M n 3 O v -+- Og. 

C'étai t là Je procédé dont on se servait autrefois pour préparer l ' oxy 

gène pur, et il a gardé une certaine importance his tor ique. 

L e même oxyde salin, b ien (pie de composit ion pas tout à fait 

constante , se forme si l 'on calcine à l 'air n ' importe quel autre oxyde 

ou du carbonate de manganèse : c 'est sous cette forme qu 'on pèse le 

manganèse obtenu dans les séparations en analyse. Pourtant , c o m m e 

on vient de le dire, la composit ion n'est pas tout à fait constante ; 

en part iculier , elle dépend de la température, car la teneur en o x y 

gène diminue un peu quand la température augmente. 
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Ion manganique et ion permanganique. — O n ne connaî t pas de 

composés du manganèse pentavalent. Mais on peut regarder l 'acide 

manganique , H 2 M n O « , comme un anhydride partiel de l 'hydrate de 

manganèse hexavalent , car 

M n f O H ) 6 - 2 H a 0 = MnO,(OH), = H ,MnO t . 

Mais ce t te concept ion n 'est que formel le , ca r on ne connaî t ni 

l 'hexahydrate l u i - m ê m e , ni aucun composé répondant immédia te 

ment à ce t hexahydra te . Pour tant , on verra que , pour le calcul des 

phénomènes d 'oxydation et de réduct ion des composés du manga

nèse, cette concept ion se légi t ime. 

L ' a c i d e manganique lui-même n'est pas connu ; il est aussi impos

sible de le préparer que l 'acide hyposulfureux, car son ion ne peut 

coexis ter en solution avec l ' ion hydrogène, sans se décomposer aus 

sitôt. O n ne le connaî t que sous la forme de ses sels, qui sont stables 

en solution basique, mais en solution neutre ou acide se t ransforment 

aussitôt dans l ' ion de la combinaison supérieure, l 'acide permanga

n ique . L 'analyse des sels, et plus immédiatement encore leur i somor-

phisme avec les sulfates, conduit à la formule indiquée H 2 M n 0 4 . 

L e s sels de l 'acide manganique ou mariganates se forment très fac i 

l ement lorsqu 'on chauffe un composé quelconque du manganèse avec 

des bases fortes ou des carbonates . S i l 'on fond du carbonate de 

potassium ou du carbonate de sodium (ou mieux encore un mélange 

des d e u x ) , et qu'on ajoute une trace de manganèse sous quelque forme 

que ce soit, ce l le -c i se dissout avec absorption de l 'oxygène de l 'air, 

et la masse prend une belle couleur vert foncé . Après refroidisse

ment , si elle cont ient un peu plus de manganèse , elle semble presque 

noire, si elle en cont ient très peu elle paraît b leu verdàtre. L a r éac 

tion est si sensible qu'el le peut servir à déceler le manganèse. Dans la 

potasse brute on trouve très souvent des endroits colorés en vert 

b leu , provenant de traces accidentelles de manganèse que la chaleur 

a transformées en manganate . 

Pour préparer le manganate de potassium on chauffe à l 'air un 

mélange de b ioxyde de manganèse et de potasse : il y a absorption 

d 'oxygène et formation d'une masse noire de manganate de potas

s ium; par dissolution dans l 'eau, de petites masses suffisent déjà à 

co lorer la solution en vert foncé au point de la rendre opaque. 

L ' i somorphisme dans le cas du manganate de potassium se consta te 

en ajoutant à cet te solution verte du sulfate de potassium et laissant 

cristal l iser . O n obt ient des cr is taux de sulfate de potassium colorés 

en vert dans tous les tons, du vert clair jusqu 'au vert foncé . 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



M A N G A N È S E . 199 

La solution de manganate de potassium brut ne s'altère pas si elle 

est for tement a lca l ine . Mais, si l 'on ajoute un acide que lconque , elle 

prend une belle couleur rouge et cont ien t alors un autre composé , 

dérivé du manganèse heptavalent. L e même changement de co lora

tion se produit si l 'on abandonne la solution étendue à l ' a i r ; c 'est 

alors un effet de l 'acide carbonique de l 'air. La couleur passe du 

vert au rouge par un grand nombre de couleurs intermédiaires v io

lettes et bleues, et ce changement de couleur a valu à cet te substance 

le nom de caméléon minéral. 

S i l 'on ajoute à la l iqueur devenue rouge un grand excès de lessive 

de potasse ordinaire, elle redevient assez vite verte . 

De la l iqueur rougie cristallise par evaporation un sel en cr is taux 

d'éclat métall ique, presque noirs, dont la composit ion est représentée 

pa r l a formule R M n O , . Il semble alors contenir les mêmes ions que 

le manganate de potassium, mais en d'autres proportions, car un seul 

ion potassium est présent pour un ion M n 0 4 au lieu de deux dans 

les manganates. Mais par là on voit la différence essentielle qui les 

sépare, et qui rappelle celle des ferrocyanures et des ferr icyanures. 

Les ions du manganate de potassium sont 2 K . ' et M n O ' ^ c e u x du sel 

rouge, qui s'appelle permanganate de potassium, son tK. - e t M n 0 4 . 

Ainsi , tandis que le premier ion est semblable à celui de l 'acide sul-

furique divalent, le second a une composit ion qui le rapproche plu

tôt de l ' ion perchlorate monovalent , CIO ' , . E n fait, ces deux sortes 

d'ions sont isomorphes, et, si l 'on fait cristalliser du perchlorate de 

potassium en présence d'un peu de permanganate de potassium, on 

obtient des cristaux mixtes dont la couleur va du rouge clair au rouge 

foncé, comme on peut l 'observer avec une facilité et une net teté par

ticulière au microscope . 

O n peut envisager l 'acide permanganique, H M n 0 4 , comme un 

anhydride partiel du manganèse heptavalent, car 

JV1 n ( O H ) 7 — 3 H a O = H M n C v 

Conformément à ce qui a été dit page 4*4: t- I> il faut, par suite, con 

sidérer l 'acide permanganique comme un degré d'oxydation supé

rieur du manganèse, provenant de l 'acide manganique par oxydation. 

E n fait, le passage se fait le plus commodément en faisant passer un 

courant de chlore dans la solution du manganate, car alors on a la 

réaction 

2 K 8 M u O » -+- G l 2 = 1 K M n C \ 4 - i K C l . 

L'équat ion en ions est 

a M n O' ; -+- Cl j = a M n O ' t - h 1 C l ' ; 
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il y a donc passage d'une des charges négatives de MnO, ' sur le 

ch lo re . 

Dans la transformation des manganates en permanganates au s e i n 

d'une solution acide, une partie de l ' ion manganate sert d'agent oxy

dant, car l 'acide manganique est réduit à l 'état de bioxyde de man

ganèse. 

On peut par exemple écrire la réact ion ainsi 

3 K 2 M n 0 4 ^ - 4 H X O 3 = a KM11O4-+- 4 K N O , •+- M n O , -t- 2 H , 0 . 

Mais il est plus instruct i f de n 'y faire figurer que les ions intéressés. 

On a alors 
3 M n O ; - 1 - 4 H • = 2 M n O t -+- M n O , -+- 1 H , O . 

Gomme on voit, la transformation utilise l 'ion hydrogène, et l 'on com

prend qu'elle n'ait l ieu qu'en solution acide. 

La transformation inverse de l ' ion permanganate en ion manganate 

en solution basique s 'explique d'abord par l 'emploi inverse d'ion hy-

droxyle, qui naturellement s'effectue mieux a u sein de solutions r iches 

en hydroxyle. L 'ac t ion réductrice nécessaire provient probablement 

de substances organiques généralement dissoutes dans la lessive de 

potasse. On n'a pas encore établi suffisamment si l ' ion permanganate 

avec du bioxyde de manganèse peut se transformer en ion manga

nate par consommation d'hydroxyle, d'après l 'équation 

2MnO' 4 -"- M n O , + 4 0 H ' = 3 M n O ' ( - t - •iH10. 

L'ac ide permanganique, à la différence de l 'acide manganique, est 

bien stable en solution acide. O n peut obtenir une solution aqueuse 

d'acide permanganique, en décomposant le sel de baryum par l 'acide 

sulfurique en solution étendue. On obtient de la sorte une solution 

rouge, qui ressemble tout à fait à celle d'un permanganate quel

conque , et conduit l 'é lectr ici té comme u n e solution équivalente 

d'acide chlorhydrique. L 'acide permanganique est donc un acide 

fort, dont les solutions aqueuses, même aux dilutions moyennes , 

sont déjà fortement dissociées. 

Parmi les sels de l 'acide permanganique, le plus important est le 

sel de potassium déjà ment ionné : il n 'est pas très soluble, cristallise 

b ien, et peut par suite facilement se préparer à l 'état pur. On le pré

pare industr iel lement en grandes quanti tés, et, depuis ces derniers 

temps, on se sert beaucoup de l 'oxydation électrolyt ique. 

L 'acide permanganique pur, H M n 0 4 , n 'est pas connu, mais on 

connaî t son anhydride M n 2 0 , . O n l 'obtient , en mélangeant avec pré-
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caution du permanganate de potassium pur et sec et de l 'acide sulfu-

rique concen t ré , sous forme d'un liquide brun vert, hui leux, qui se 

sépare en gouttes de la masse réagissante et est très volatil . I l se 

transforme déjà à la température ordinaire en une vapeur rouge v io 

lacée très instable qui, sous l'effet de causes très peti tes, se décom

pose avec explosion en oxygène et bioxyde de manganèse ; ce der

nier voltige alors en flocons bruns rappelant des toiles d 'araignées. 

Les permanganates sont des agents oxydants très puissants et on 

les emploie comme tels. O n en utilise d'assez grandes quanti tés dans 

l ' industrie ch imique , surtout pour l 'oxydation de matières orga

niques . C'est sur la même propriété que repose leur emploi comme 

désinfectants en médecine , e t c . 

L e mode d'action de l ' ion permanganate dans l 'oxydation varie 

selon que ce l le -c i a lieu en l iqueur acide ou en l iqueur basique. Dans 

le premier cas, il se produit un sel manganeux, dans l 'autre du bioxyde 

de manganèse. Comme ce dernier représente un degré d 'oxydation 

plus élevé que l ' ion manganeux, l 'action oxydante est mieux util isée 

dans le premier cas que dans Je second. 

L 'ac t ion oxydante est si énergique que presque tous les corps or 

ganiques sont attaqués par les permanganates. Le bioxyde de man

ganèse hydraté qui se forme se dépose sur ces corps et les colore en 

brun foncé. Cette décomposit ion empêche de filtrer les solutions de 

permanganates sur le papier, ou de les conserver au conctac t du 

caoutchouc , du l iège, e t c . 

La colorat ion brune se laisse faci lement enlever par l 'acide sulfu

r eux ; il se forme du sulfate manganeux soluble 

M n O î - v - S 0 2 = M n S C \ ( » ) . 

La même réact ion a lieu en l 'absence de l 'eau. O n s'en sert pour 

él iminer le gaz sulfureux d'un mélange gazeux. 

Les solutions de tous les permanganates se laissent facilement r econ

naître pa r leur bel le coloration rouge violacé. E n analysant la lu 

mière t ransmise au moyen du prisme on trouve c inq bandes d 'ab

sorption assez net tement délimitées entre le j aune et le vert. Ces 

bandes ont, pour des solutions équivalentes de tous les permanga-

( l ) II se forme aussi en partie du dithionate manganeux 

M n 0 2 -t- 2SO, = M n S 2 0 6 ( Cf. p. 356, t. 1 ) ; 

ce dernier se forme surtout par l'emploi de bioxyde rristallisé et à basse tempé
rature. 
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na te s , exac tement la même position et la même na ture ; l 'acide per-

m a n g a n i q u e libre les présente aussi d'une manière ident ique. Ceci 

p rouve qu' i l s'agit d'une propriété déterminée de l ' ion permanga

nate M n 0 4 , qui est indépendante de la question de savoir quel autre 

ion s e t rouve dans la solution. Comme ces bandes peuvent se mesurer 

très e x a c t e m e n t , la démonstration de l ' identité a pu dans ce cas se 

faire a v e c une grande r igueur . 

L e permanganate de potassium s'emploie en analyse. Comme ses 

so lu t ions sont si fortement colorées que des quantités très petites 

peuven t se reconnaî t re , on fonde un procédé de dosage des réducteurs 

sur l e u r oxydation par le permanganate ; la couleur rouge disparaît 

tant q u ' i l reste du réducteur . S i tô t que ce dernier est consommé, on 

peut r e c o n n a î t r e un très léger excès de permanganate à la persis

tance de la couleur rouge. 

O n emplo ie surtout ce procédé à la détermination du fer, car, 

même à froid, le permanganate en solution acide transforme instan

t a n é m e n t l'ion ferreux en ion ferrique. Comme le manganèse, pas

sant de l 'é tat de permanganate à celui d'ion manganeux, passe du 

sep t i ème au second degré d'oxydation, cinq unités d'oxydation sont 

u t i l i sables . Avec el les, on peut oxyder c inq poids de combinaison 

d'ion f e r r eux avec transformation en i o n ferr ique, car pour chacun il 

ne faut qu 'une uni té . Ainsi l 'équation, avec les notations ordinaires, 

et si l ' o n suppose le liquide acidulé par l 'acide sulfurique, s 'écrit : 

i o F e S 0 4 - i - 2 K M n O t - h 8 H S S 0 V = 5 F e ( S 0 V ) 3 - + - K 2 S O t + 2 M n S O t - t - 8 H 8 0 . 

Si l 'on négl ige les ions accessoires, on a, d'une manière beaucoup 

plus s i m p l e : 

5 F e • • -+- M n 0 ' + -+- 8 H • = 5 F e • • · -+- M r . • -+- 4 H , O . 

L a m e s u r e se fait en mettant la solution de permanganate dans une 

buret te munie d'un robinet de verre, et en la faisant couler dans la 

solut ion de sel ferreux. Comme la méthode repose sur la transforma

tion par oxydat ion de l ' ion ferreux en ion fer r ique , il faut que tout 

le fer q u ' o n veut doser soit à l 'état d'ion ferreux. A cet effet, on traite 

par p récau t ion la l iqueur acide avec du zinc métal l ique, ce qui trans

forme en ion ferreux tout l ' ion ferrique qui pourrait exis ter , avec 

d isso lu t ion d'une quanti té correspondante de zinc : 

2 F e " " 1 - t - Z n = 2 F e • • - t - Z n · • . 

O n laisse alors s 'écouler la solution de permanganate jusqu 'à ce que 

la dern iè re goutte colore la l iqueur en rose. Il faut maintenir la l i -
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queur assez for tement acide, car la réact ion absorbe beaucoup d'ion 

hydrogène. Pour tant on ne peut pas employer l 'acide chlorhydr ique, 

car celui-c i s 'oxyde par t ie l lement pour donner du chlore , et l 'on est 

amené à employer trop de permanganate . 

Ce n 'est qu 'en présence du fer que cette oxydation de l 'acide chlor

hydrique par les permanganates est assez importante pour fausser 

les résultats de l 'analyse. S ' i l n 'y a pas de fer, on peut aller jusqu 'à 

chauffer ensemble des solutions étendues des deux corps sans que 

l 'action soit sensible . Il s'agit donc d'une influence catalyt ique. L a 

présence d'ion manganeux empêche for tement l 'oxydation de l 'acide 

chlorhydrique p a r l e s permanganates ; si donc, pour d'autres raisons, 

il faut t i trer le fer en solution chlorhydrique par le permanganate , il 

faut d'abord y ajouter une abondante quantité de sulfate manga

neux . 

Outre le fer, on titre encore au permanganate surtout l 'acide oxa

lique et l 'acide azoteux. L e premier est transformé en acide c a r b o 

nique, et l 'on a l 'équation 

5 C s O ' ¿ i M n O ; - i - i 6 H - = i o C O , + 2 M n " + 8 H . O . 

Ici C a O", est l ' ion de l 'acide oxal ique. S i l 'on veut rapporter l ' équa

tion à l 'acide oxalique non dissocié, on n'a qu'à réunir aux 5 C s O'̂  les 

I O H ' correspondants , et il vient 

5 C 2 Û 4 H 2 - H a M n 0 4 + - 6 H - = i o CO5 -t- 1 M n - · -f- 8 H s O . 

Cette nouvelle notat ion traduit nature l lement le même fait que 

l 'autre. 

On utilise ce procédé, moins pour le dosage de l 'acide oxal ique 

"(qu'on dose beaucoup mieux par l 'eau de ba ry te ) que pour le dosage 

des oxalates, par exemple l 'oxalate de ca lc ium. L a sensibi l i té de la 

réaction permet de doser au permanganate des quantités d'oxalate de 

calcium beaucoup plus petites que celles qu 'on peut déceler par la 

pesée, et c 'est , par suite, le procédé à employer lorsqu' i l s'agit d'une 

détermination précise de très petites quanti tés. 

L e dosage de l'acide azoteux se fait aussi en l iqueur acide et con

formément à l 'équation 

î M n O i + 5 N O ; + 6 H - = j M n " -H 5 N O ' , -+-· 3 H , 0 . 

L e phénomène n 'es t pas instantané, et se ralenti t naturel lement à 

mesure que la concent ra t ion de l 'acide azoteux d iminue . 

Enfin, il faut encore c i ter l 'emploi du permanganate pour le do

sage du manganèse lui-même sous forme d'ion manganeux . S i les 
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deux ions sont mis en présence dans une solution faiblement acide, 

ils s 'unissent pour former du bioxyde de manganèse, qui se sépare 

sous forme d'un précipité brun. Si l 'on fait la précipitation à chaud, 

le précipi té se dépose assez vite pour que le liquide surnageant s 'é-

claircisse et fasse connaî t re s'il est encore coloré en rose par un excès 

de permanganate. L 'équat ion de la réact ion se déduit du fait que tout 

le manganèse passe à l 'état tétravalent. Chaque mol d'ion manganeux 

doit pour cela recevoir deux unités d'oxydation, tandis que le man

ganèse heptavalent de l ' ion permanganate peut en fournir trois. Ainsi 

donc deux mois d'ion permanganate réagissent sur trois mois d'ion 

manganeux, et nous avons 

3 M n - - + î M n O ' 4 + 4 0 H ' = 5 M n 0 2 + 2 . H , 0 . 

L a réact ion consomme de l 'hydroxyle ; le liquide deviendrait donc 

acide si l 'on partait d'une solution neutre. Mais en l iqueur fortement 

acide la réact ion ne se produit pas. D e plus, le bioxyde de manga

nèse ne se forme à l 'état de pureté que s'il y a une base avec laquelle 

il puisse former un manganite ( p . ip,5, t. I I ) . Toutes ces conditions 

sont remplies si l 'on opère la précipitation en présence d'un excès 

d'oxyde de zinc. 

Généralités sur les agents oxydants et réducteurs. — Tous les 

agents oxydants peuvent être regardés schémat iqucment (en pré

sence de l 'eau) comme des composés hydroxylés, tous les réducteurs 

comme des composés hydrogénés des éléments qu'ils renferment . Les 

formules de ces hydrates ethydrures sont choisies de façon qu'ils ré

sul tent de l 'addition des éléments de l 'eau aux corps correspondants. 

Pour le manganèse, par exemple, nous avons 

G r o u p e m a n g a n e u x M n ( O H ) 2 d i v a l e n i 

» m a n g a n i q u e M n ( O H ) 3 t r i v a l e n t 

B i o x y d e d e m a n g a n è s e . . . M n 0 2 -+- i H , O = M n ( O H ) 4 t é t r a v a l e n t 

G r o u p e m a n g a n a t e H 2 M n 0 4 + 2 H 2 O = M n ( O H ) 6 h e x a v a l e n t . 

» p e r m a n g a n a t e . . . . H M n O t + 3 1 1 , 0 = M n ( O H ) ; h e p t a v a l e n t 

Comme exemple d'une série réductrice nous choisissons les com

posés du soufre. Commençons par l 'acide sulfurique regardé comme 

composé hydrogéné de S 0 4 . Nous avons alors les formules suivantes : 

A c i d e s u l f u r i q u e S 0 4 . H 2 

» s u l f u r e u x H j S 0 3 1 H 2 0 = S 0 4 . H 4 

S o u f r e S -+- 4 H 2 O = S 0 4 . H 8 

H y d r o g è n e s u l f u r é H 2 S -t-4 H s O = S O ; . H 1 0 
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Ainsi , pour transformer par oxydation par exemple l 'hydrogène 

sulfuré en acide sulfurique, il faut employer i o — 2 = 8 unités d 'oxy

dation. Si cette oxydation doit s'effectuer au moyen du permanganate 

en l iqueur acide, ce. qui produit de l ' ion manganeux, pour chaque 

mol de permanganate il y a 7 — 2 = 5 unités d 'oxydation disponibles , 

et il faut, puisque 8 et 5 n 'ont pas de diviseur commun, pour 5 d'hy

drogène sulfuré employer 8 de permanganate . 

Pour complé ter l 'équation, il faut encore observer que les cat ions 

produits, savoir 8 mois d'ion potassium et 8 mois d'ion manganeux, 

ont ensemble besoin de 24 équivalents d'anion, sur lesquels les 5 S 

n'en fournissent que 1 0 sous forme de SO" s . I l faut donc encore ajou

ter i4 équivalents d'un acide quelconque , par exemple 7 d 'acide sul

furique. Alors l 'équation devient 

5 I I 2 S -f- 8 K M n 0 4 -t- 7 l I 2 S 0 4 8 M n S 0 4 -+- 4 K 2 S 0 4 - t - 1 2 H s O , 

ou, en négligeant les ions qui demeurent inaltérés, 

S H j S -H 8 M i i 0 ' 4 - H I 4 H - = 5 S O ^ -+- 8 M n • · - t - 1 2 H 5 0 . 

Un point important est la question du changement d'état acide ou b a 

sique de la masse pendant la réac t ion; car en général pendant les 

oxydations un tel changement a l ieu, et la question se pose de savoir 

comment en tenir compte . La réponse est déjà pra t iquement c o n 

tenue dans les exemples préci tés , pourtant il peut être utile d 'expl i 

quer en détail le procédé. I l consiste à prendre comme auxi l ia i res , 

outre les corps réagissants, les éléments de l 'eau, et avoir si, d'après 

l 'équation qu 'on a obtenue par la considérat ion des valeurs d 'oxyda

tion, il reste dans le second membre un excès d'acide ou un e x c è s 

d'hydrate. S i nous envisageons à ce point de vue l 'oxydation de l 'hy

drogène sulfuré par le permanganate de potassium, nous obtenons 

5 H , S + 8 K M n O i - n H ! 0 = 4 K 2 S 0 4 - 1 - M i l S 0 4 - t - 7 M n ( 0 H ) 2 . 

Il se produit donc , outre les sels neutres, 7 , M n ( O H ) 2 , c 'es t -à-dire 

que 14 équivalents d 'hydroxyle demeurent non saturés; il faut, par 

suite, ajouter autant d'équivalents d'un acide quelconque , pour r e 

trouver le même état d'acidité ou de basicité qu'avant la réact ion. 

L e calcul peut encore se simplifier un peu de la façon suivante . 

L 'hydrogène sulfuré pra t iquement neutre donne de l 'acide sulfu

rique b ibas ique ; comme 5 H 2 S sont oxydés, cela fait une augmenta

tion d'acide de 1 0 équivalents. D'autre part, le permanganate neutre 

fournit 3 équivalents de base, savoir 1 de potasse et 2 d "hydrate man

ganeux. Les 8 M n O . , K rendent donc la masse 3 x 8 = 24 fois plus 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



ao6 C H A P I T R E X X V I I I . 

basique. Re t r anchan t de là les 10 équivalents d 'acide, il reste un 

excès basique de i 4 équivalents , qui nécessi te une masse d'acide 

correspondante si l 'on veut maintenir l 'état init ial . 

Dans les phénomènes d'oxydation et de réduct ion il se produit, 

donc le plus souvent un changement simultané dans la neutralité ou 

dans l 'état d'acidité ou de basici té . Si le phénomène absorbe de l 'ion 

hydrogène, il se produira en vertu de la loi d 'action de masse d'au

tant plus faci lement qu'il y aura plus d'ion hydrogène ou que la so

lution sera plus acide. Ceci subsiste si, au lieu de consommer de l 'ion 

hydrogène, la réact ion produit de l ' ion hydroxyle. Car, puisque ce 

dernier s'unit à l ' ion hydrogène pour former de l'eau neutre , les 

deux phénomènes sont équivalents en présence de l 'eau. S i , au con 

traire, c 'es t de l ' ion hydrogène qui se forme, c 'est la présence de 

l ' ion hydroxyle qui favorisera le phénomène , tandis que la présence 

d'ion hydrogène l 'entravera ou pourra l ' empêcher prat iquement . 

Dans les deux cas, il se produit en réalité des équi l ibres ch imiques ; 

mais c e u x - c i bien souvent reposent à tel point sur un seul des deux 

membres de l 'équation de réact ion, qu ' i l devient impossible de dé

ce le r les corps contenus dans le second m e m b r e . 

Un exemple a été fourni ( p . igg , t. I I ) par la transformation de 

l ' ion manganate en ion permanganate, et réc iproquement . Comme la 

transformation directe consomme de l ' ion hydrogène, conformément 

à l ' équa t ion 
3 M n O ; -+- 4 H - = a M n O ; + M n O , + a H , 0 , 

elle est facilitée par la présence d'ion hydrogène et la solution cont ient 

du permanganate ; si l 'on fait rétrograder l ' ion hydrogène par la pré

sence de masses considérables d'ion hydroxyle, l ' ion manganate est 

s table. Un autre exemple est fourni par la manière dont se comporte 

l ' i ode en présence ou en l ' ab sence d'ion hydroxyle . L ' iode libre réa

git sur l ' i o n hydroxyle avec formation d'ion îodate et d'ion iode, 

d'après l 'équation 
3 1 , - 4 - 6 0 H ' = 51 'H- I O , + 3 H s O . 

Ic i il disparaît beaucoup d'ion hydroxyle et la réact ion sera facilitée 

pa r l a présence de ce dernier ; en réalité elle se fait en solution ba 

sique, par exemple" dans la soude. S i , au contra i re , on ajoute de 

l ' ion hydrogène, le phénomène se renverse et de l ' iode est de nou

veau mis en l iber té : 

5 1 ' ^ - IO' 3 -+- 6 H - = 3 1 , - h 3 H 2 0 . 

Composés complexes du manganèse. —. L e manganèse peut former 

avec le cyanogène des combinaisons tout à fait semblables à cel les 
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que nous avons appris à connaî t re en détail pour le fer. Il existe ici 

encore deux séries de composés qui dérivent d'un ion manganocya-

nure, M n ( C N ) ^ ' ' e t d'un ion manganicyanure , M n > ( C N ) ^ ' e t 

on les obtient de la même manière que les composés correspondants 

du fer. Mais ils sont les uns et les autres moins s tables ; en part iculier , 

les composés de la série manganicyanhydrique rappellent par leur fa

cile décomposit ion les sels du manganèse trivalent. 

L e manganocyanure de potassium, R 4 M n ( C N ) a -+- 3 H 2 0 , est iso

morphe du ferrocyanure et cristallise en cristaux bleus foncés, qui 

donnent cependant une solution presque incolore . L e manganicya-

nure de potassium, K 3 M n ( C r \ ) c , est rouge et isomorphe du ferr icya-

nure. Sa solution aqueuse se décompose lorsqu 'on la fait bou i l l i r ; 

le manganèse se sépare à l 'état d'hydrate manganique. 
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Généralités. — L e chrome se rat tache par beaucoup de ses pro

priétés aux métaux du groupe du fer, surtout au 1er et au manganèse. 

D'autre part, il est voisin des éléments molybdène, tungstène et ura

nium, qui doivent être rangés dans le dernier groupe des métaux, si 

bien qu'on peut également le rat tacher à ce groupe. Il est donc arbi 

traire dans une certaine mesure de le ranger dans un groupe ou dans 

l 'autre. S i on le rat tache ici au groupe du fer, c 'est pour des motifs 

didactiques. 

L e chrome se rapproche du manganèse par la variété de ses séries 

de composés ; mais , tandis que pour le manganèse les acides cor res 

pondant aux degrés d'oxydation supérieurs étaient dans une certaine 

mesure instables, ils forment dans le cas du chrome les combinaisons 

les plus importantes et les mieux connues . 

Le chrome forme les séries de composés suivantes : 

Se ls de l ' ion chromeux divalent C r - - ; 

Sels de l ' ion chromique tri valent Cr - - - , et combinaisons complexes 

qui en dérivent; 

Anhydride chromique, G r 0 3 , et acides qui en dér ivent ; 

Peroxyde de chrome, de composit ion encore douteuse. 

L e poids de combinaison du chrome est Gr = 02 , i . 

L e chrome métall ique n 'a été longtemps connu que sous forme 

d'un produit impur, carburé , car on ne pouvait effectuer la f u s i o n du 

chrome pur à cause de sa température de fusion très é levée. Par ré

duction de l 'oxyde de chrome au moyen de l ' a luminium, d'après un 

procédé général indiqué par H. Goldschmidt , on prépare maintenant 

en grandes quantités un chrome métall ique très pur; il s 'emploie dans 

l ' industrie du fer comme addition à l 'acier (ac ie r c h r o m é ) . 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



C H R O M E . 1209 

Cette préparation se fait en mélangeant de l 'oxyde de chrome et 

de la poudre d'aluminium, tous deux soigneusement desséchés, et en 

amorçant la réact ion sur un point de la masse. Il faut pour cela une 

température très élevée ; on l 'obt ient en mélangeant de la poudre 

d'aluminium et du bioxyde de baryum, de façon à former une b o u 

lette où l 'on introduit un bout de ruban de magnésium. S i l 'on allume 

le ruban de magnésium, ce qu 'on peut faire avec une a l lumet te , 

alors commence la combust ion de l 'aluminium avec l 'oxygène du 

bioxyde de baryum; la masse se trouve portée au rouge blanc et 

amorce la réact ion dans les parties voisines du mélange ch romique . 

A mesure que celui-ci se décompose, on en introduit de nouveau, et 

la température s'élève b ientô t assez pour que le ch rome entre en 

fusion. 

L e procédé offre l 'avantage de ne pas nécessi ter un four spécial , 

mais de pouvoir se réal iser avec un creuset ordinaire, de préférence 

un creuset de magnés ie ; les parois extérieures du creuset ne s ' é 

chauffent que len tement . A cause de la très haute température de 

fusion du chrome, le métal fondu ne s 'obtient que si l 'on emploie de 

grandes quanti tés, mais alors il s 'obtient avec facil i té. 

U n procédé semblable sert à obtenir d'autres métaux , et aussi à 

produire des températures très élevées. Dans le dernier cas, on em

ploie des oxydes à bon marché , généralement de l 'oxyde de fer ; on 

peut, au moyen de semblables mélanges, faire sur place avec facilité 

et sûreté des fusions, soudures, e t c . , de sorte que le procédé a une 

grande importance industr iel le . 

L e chrome est un métal b lanc , bri l lant , très dur, dont le point de 

fusion est voisin de 3ooo° . S a densité est 6 , 8 . I l ne subit pas d'altéra

tion à l ' a i r ; même à chaud, i l ne se revêt qu'à la longue d'une mince 

couche d'oxyde, qui présente les couleurs des lames minces . L 'ac ide 

chlorhydrique et l 'acide sulfurique étendus le dissolvent avec déga

gement d 'hydrogène; l 'acide azotique ne l 'attaque pas, mais le rend 

<c passif » . 

L e chrome arrive à cet état passif, c'est-à-dire inat taquable aux 

acides , par simple exposi t ion à l 'a i r ; le métal n 'est plus alors attaqué 

par les acides étendus à la température ordinaire. L e même effet s 'ob

t ient en traitant le métal par des oxydants énergiques. S i on laisse 

assez longtemps le métal passif au contact de l 'acide, ou si l 'on chauffe 

•celui-ci, la dissolution a lieu brusquement avec dégagement d 'hy

drogène. S i l 'on se sert du métal comme anode dans l 'acide étendu 

(p . 2 2 8 , t. 1 ) , il se transforme, sous l 'act ion de courants faibles, en 

son composé le moins oxydé, en sel ch romeux ; si l 'on augmente le 

O. — I I . . ,4 
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. courant , il commence tout à coup à se dissoudre sous la forme de son 

composé le plus oxydé, l 'acide chromique . L e métal passif redevient 

aussi actif, c 'est-à-dire soluble dans les acides, si on le touche au sein 

de l'acide avec un morceau de zinc ou d'un métal analogue. 

Il n 'y a pas encore d 'explication satisfaisante et complète de ces 

curieux phénomènes. 

C o m p o s é s c h r o m e u x . — L ' i o n chromeux C r - - est coloré en Lieu et 

a une tendance très marquée à se transformer en ion chromique triva-

lent . C'est u n réducteur très énergique, qui peut même décomposer 

l 'eau avec dégagement d 'hydrogène. Aussi les sels ch romeux sont-ils 

difficiles à obtenir purs, et ne peuvent-ils se conserver longtemps en 

solution aqueuse sans se transformer en sels chromiques . O n les o b 

tient le plus aisément en dissolvant le chrome métal l ique dans les 

acides étendus; on peut aussi les préparer par réduction des sels 

chromiques au moyen du z inc . D e leurs solutions les bases préci

pitent l 'hydrate chromeux, C r ( O H ) 2 , sous forme d'un précipi té j aune 

qui, à l 'état humide, se transforme en protoxyde de chrome avec dé

gagement d'hydrogène et s 'oxyde presque ins tan tanément à l 'air . 

Des solutions de sels chromeux un excès d'acétate de sodium pré

cipite Vacétate chromeux, difficilement soluble, sous la forme d'un 

sel rouge foncé, cristallin, qu'on peut laver et sécher à l 'abri de l ' a i r ; 

c 'est pour ainsi dire le seul composé ch romeuxqu i soit stable dans une 

certaine mesure . L a solution aqueuse obtenue par dissolution à l 'aide 

de l 'acide chlorhydrique est employée pour absorber l 'oxygène l ibre . 

E n chauffant le chlorure chromique (voir c i-dessous) dans un cou

rant d'hydrogène, on obtient un chlorure ch romeux blanc , C r C L , 

qui se dissout dans l 'eau avec une couleur b leue . 

C o m p o s é s chromiques. •— L' tb/ i chromique est violet et se rat tache 

par ses propriétés surtout à l ' ion aluminium et à l ' ion ferr ique, dont il 

est i somorphe. D e plus, il a une tendance très développée à former 

des composés complexes de toute sorte, qui sont colorés tantôt en 

violet, tantôt en vert . 

L ' h y d r a t e chromique est précipité par l 'ammoniaque de la solution 

des sels chromiques sous forme d'un dépôt gris bleu, en même temps 

qu 'une petite quanti té du sel se transforme en composés ammonia

caux complexes . L 'hydrate précipité par les hydrates alcalins se dis

sout dans un excès de réactif, pour former une l iqueur d'un beau vert, 

qui contient le chromite alcalin correspondant, c'est-à-dire un sel de 

l 'anion C r ( O H ) 2 0 \ Mais la solution est très ins tab le ; rapidement à 

chaud, lentement à la température ordinaire, il se sépare un hydrate 
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vert plus pauvre en eau, qui est moins soluble que l 'hydrate r é c e m 

ment précipi té . Des phénomènes de ce genre ont déjà été expliqués 

à propos du glucinium et de l 'a luminium. 

Par déshydratation partielle, l 'hydrate chromique donne différents 

anhydrides partiels, dont l 'un, de composit ion Cr., O ( O I I ) , , , est em

ployé en peinture à cause de sa bel le couleur verte . Par calcinat ion 

on obtient le sesquioxyde de chrome G r 2 0 3 , qu 'on peut aussi ob te 

nir à l 'état cristallin par décomposit ion de combinaisons volatiles du 

chrome. Il possède alors les formes du corindon (p. 1 4 8 , t. I l ) et forme 

des rhomboèdres vert noir bri l lant . 

L e sesquioxyde de chrome se combine avec les oxydes des métaux 

divalents pour former des corps du type des spinelles, en cr is taux 

réguliers isomorphes du spinelle magnésien. Parmi ces composés, le 

plus important de beaucoup est la chromite ou fer chromé, c o m b i 

naison de sesquioxyde de chrome et d'oxydule de fer, F e C r 2 0 4 , qui 

cristallise en octaèdres noirs et est le plus abondant des composés du 

chrome. L e fer chromé sert de point de départ pour la préparation 

des autres composés du ch rome . 

Parmi les sels de la série chromique , il faut d'abord c i te r le ch lo 

rure qu 'on obt ient à l 'état anhydre en chauffant dans un courant de 

chlore du sesquioxyde de chrome mélangé à du charbon. Il se sublime 

sous forme d'une substance d'une bel le couleur rouge violacé (fleur de 

pêcher) , formée de petites écail les bri l lantes qui semblent insolubles 

dans l 'eau. L a dissolution se fait très vite, avec dégagement notable 

de chaleur, si l 'on ajoute à l 'eau un peu de chlorure ch romeux . 

D'autres réducteurs énergiques agissent de même. Une théorie satis

faisante de cette accélération n 'a pas été faite encore . 

Les solutions aqueuses fournissent un sel vert à 6 i L j O , qui ne 

peut pas être directement retransformé en chlorure anhydre, car , si 

on le chauffe, il perd de l 'acide chlorhydrique comme tous les c h l o 

rures de bases faibles. La solution verte ne doit pas être envisagée 

comme du chlorure de chrome normal (part iel lement hydrolyse) avec 

les ions Cr - - - et 3 Cl ' , car , par addition de nitrate d'argent, on ne 

précipite que les deux tiers du chlore . L e dernier tiers n 'exis te donc 

pas à l 'état d '1011 ; de plus, la solution contient de l 'acide l ibre . O n a 

donc affaire au chlorure d'un cation complexe monovalent , sans.doute 

C r C l ( O H ) ' . Abandonnée longtemps à el le-même, la solution passe du 

vert au violet, en même temps que presque tout le chlore devient 

précipitable p a r l e nitrate d 'argent; ceci répond à la formation du 

chlorure normal , qui est liée à l 'apparition de la couleur violette 

propre à l ' ion chromique . Pa r concentrat ion et échauffement de la 
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l iqueur, l ' ion vert redevient prédominant . Aucune de ces réactions 

n'est complète, et à chaque température comme à chaque concent ra

tion répond un équil ibre déterminé entre les deux formes. O n ob

tient une solution qui ne cont ient presque que du sel normal en dis

solvant de l 'hydrate chromique fraîchement précipi té dans l 'acide 

chlorhydr ique. 

On peut préparer les deux chlorures à l 'état solide, le chlorure 

normal en faisant cristall iser à froid la solution saturée de gaz chlor 

hydrique, l 'autre en la faisant cristal l iser à chaud. Les deux sels 

cont iennent 6 H 2 0 ; le sel normal est gris b leu , l 'autre vert . 

Sulfate chromique, C r 8 ( S O l ) j . — I l présente des variétés analogues, 

dont on a fait l 'étude d'une manière encore plus approfondie. Les 

solutions aqueuses donnent le sel à GLÏ20, dont les solutions p ré 

sentent la couleur violette de l ' ion chromique normal . S i l 'on chauffe 

le sel solide jusqu 'à ce qu'il ait perdu à peu près 3 H 2 0 , il devient 

vert, et la solution montre immédiatement après sa préparation une 

conductibi l i té très pet i te , elle ne cont ient donc presque pas d'ions. 

L a conductibi l i té augmente très vite, mais le chlorure de baryum ne 

donne aucun précipi té , ce qui indique l 'absence de l ' ion sulfurique. 11 

se forme plutôt différents acides complexes chromosulfuriques et 

leurs sels chromïques . 

S i l 'on chauffe un mélange en proport ions variables de sulfate 

chromique et d'acide sulfurique, on obt ient des corps dont les solu

tions aqueuses ne donnent pas de réact ion avec l ' ion baryum ; elles 

ne cont iennent donc pas de SO^' . El les ne montrent pas davantage les 

réactions de l ' ion chromique . El les con t iennent des acides complexes 

chromosulfuriques. L a teneur en ion hydrogène correspond à l ' ion 

hydrogène de l 'acide sulfurique ajouté. On peut de la sorte unir j u s 

qu 'à 3 H 2 S 0 4 avec C r 2 ( S 0 4 ) 3 . Les solutions ne sont pas stables, elles 

se décomposent b ientôt en leurs const i tuants , et laissent reconnaî t re 

la présence des ions Cr--- et S 0 4 . 

L e sulfate chromique forme avec les sulfates de potassium et d'am

monium un alun régulier , Y alun de chrome, qui cristallise en très 

gros octaèdres rouge violet foncé. S i l 'on suspend un semblable 

cristal d'alun de chrome dans une solution saturée d'alun d 'alumi

nium et si on laisse cristalliser, on obt ient autour de l 'octaèdre foncé 

une enveloppe régulière d'alun incolore . L 'ex i s tence de semblables 

cr is taux à couches régulières est aussi un signe d ' isomorphisme entre 

les corps qui peuvent les former . 

L'alun de chrome se prépare d'ordinaire par réduction du b i c h r o -
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mate de potassium (voir c i -dessous ) ; il sert en teinture et dans b i en 

d'autres applications. Avec la gélatine, le sesquioxyde de chrome sé 

paré par hydrolyse forme une combinaison qui n 'est plus soluble 

dans l 'eau chaude : i l agit comme « tannant » sur la gélat ine. O n se 

sert souvent de cette propriété . 

• 

Les composés sulfurés du chrome ne peuvent se préparer par voie 

humide. L 'hydrogène sulfuré est sans action sur les sels de chrome, 

et le sulfhydrate d 'ammoniaque précipi te de l 'hydrate de chrome, 

tandis que l 'hydrogène sulfuré se dégage. Ceci signifie que la disso

ciation hydrolyt ique du sulfure de chrome est si importante qu'il ne 

peut rester stable, mais se décompose en donnant les corps qui en ré

sultent par l 'act ion de l 'eau. 

Au rouge on obt ient par union directe des éléments le sulfure de 

chrome anhydre sous forme de cris taux d'un gris métal l ique, très 

stables, 

Acides chromiques. — Si l 'on chaulfe n ' importe quel composé du 

chrome avec des bases fortes ou les carbonates de ces bases , ils 

prennent de l 'oxygène à l 'air et forment des sels de l ' ion chromate qui 

a la composi t ion CrO^ et est divalent. L 'analogie de cette formule 

avec celle de l ' ion sulfate n 'est pas purement extér ieure ; les deux 

anions sont isomorphes, c 'est-à-dire que leurs sels de même cation 

ont même forme et cristall isent ensemble en proportion variable. 

\Jion chromate est d'un j aune pur et intense et, par suite, toutes 

les solutions des chromâtes ont cette couleur . Les rapports de solu

bilité des chromâtes sont presque identiques à c eux des sulfates. Ainsi 

les métaux alcalins forment des sels solubles, parmi les a lca l ino- ter -

reux le baryum forme un sel except ionnel lement insoluble , et les 

autres des sels de plus en plus solubles. Parmi les chromâtes des m é 

taux lourds, le chromate de plomb est le plus insoluble, comme cela 

se passe aussi avec les sulfates. 

Chromate de potassium, K s C i - 0 4 . — C'est un sel qui cristallise en 

prismes rhombiques anhydres, qu'on obtient industriel lement en fon

dant le fer chromé naturel avec de la potasse en présence de l'air. Des 

solutions aqueuses, on fait d'ordinaire cristall iser de préférence le b i 

chromate de potassium (voir c i -dessous) , qui cristallise mieux . Avec 

le b ichromate on peut préparer le chromate normal par addition de 

la quantité convenable d'hydrate ou de carbonate de potassium. 

L e chromate de potassium est un sel j a u n e de soufre à la tempéra

ture ordinaire, qui se colore en rouge vi f à chaud, et reprend sa cou-
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leur j aune par le refroidissement. I l s'agit là d'un déplacement avec 

la température du domaine d'absorption de la lumière blanclie par le 

sel, et ce domaine varie du violet (qui donne la couleur complémen

taire j aune , voir p. i o , t. I ) au vert , donc vers les grandes longueurs 

d'onde, quand la température s 'élève. 

L a solution aqueuse de chromatc de potassium montre une réac 

tion basique. Cela ne provient pas de ce que l 'acide chromique est 

un acide faible au sens propre, mais de la grande tendance des chro

mâtes à se transformer en sels de l 'acide b ichromique condensé, ce 

qui produit des effets semblables à ceux de l 'hydrolyse. E n effet, si 

l 'on ajoute à la solution d'un chromate un acide quelconque, même 

très faible, la couleur passe du j aune au j aune rouge, et la solution 

laisse déposer un autre sel de potassium dont la composit ion est e x 

primée par la formule K 2 C r 2 0 7 . C 'est donc le sel de potassium de 

l'acide H 2 C r 2 0 7 , acide condensé, c 'est-à-dire provenant de l 'union 

de deux poids de combinaison d'acide chromique avec élimination 

d'un poids de combinaison d'eau. Nous avons déjà, à propos de l 'acide 

sulfureux et de l 'acide sulfurique, appris à connaî t re des composés 

de ce genre , que nous avons désignés sous le nom d'acides « pyro » . 

L 'acide chromique correspondant ne s'appelle pourtant pas pyro-
chromique, mais bichromique. 

La transformation de l ' ion chromate en ion b ichromate a lieu con

formément à l 'équation 

9. C r 0"t 1II · = C r , 0'7 •+• I I , O . 

Il faut donc de l ' ion hydrogène, aussi l 'obtient-on en acidulant les 

chromâtes , qui cont iennent l ' ion C r O ' , . Dans les solutions des ch ro 

mâtes normaux, c 'est l ' ion hydrogène de l 'eau qui entre en j eu ; il 

reste donc de l ' ion hydroxyle en excès et la l iqueur a une réaction 

basique. L 'hydrolyse qui prend ici naissance se distingue de l 'hydro

lyse ordinaire ( p . 2 c j 3 , t . 1 ) , parce ce qu' i l ne se produit pas un com

posé neutre, mais un ion condensé. 

Pour ce motif, une solution d'acide chromique , H 2 C r 0 4 , ne peut 

pas non plus subsister , car l ' ion hydrogène nécessaire à la transfor

mation est présent . Si l 'on traite une solution concent rée de b i c h r o 

mate de potassium par un excès d'acide sulfurique, il se sépare de 

Vanhydride chromiqueCr03, anhydride de l 'acide chromique et de 

l 'acide b ichromique , corps qui cristallise en longues aiguilles rouges , 

facilement soluble dans l 'eau, et exerçant des actions oxydantes 

énergiques. L a solution aqueuse d'anhydride chromique n 'a pas la 

couleur j aune clair de l ' ion chromate , mais la couleur rouge orangé 
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de l 'ion b ichromate ; sa manière de se comporter par rapport à l ' a 

baissement du point de congélation et à la conductibi l i té é lectr ique 

ne permet de conclure qu'une chose , c 'est qu'el le cont ient des ions 

C r o O ' ^ et 2 H - . S i l 'on mélange du bichromate de potassium et de la 

potasse, la solution devient jaune clair et cont ient du chromate de 

potassium. L a réact ion est ce l l e -c i : 

C r , 0 " 7 + 2 0 H ' = 2 C r O ,

t - t - H A O . 

Elle est l ' inverse de la réact ion ci-dessus, et a lieu sous l'effet de l ' ion 

hydroxylc . Ainsi , l ' ion bichromate peut tout aussi peu subsister en 

quanti tés notables en présence d'ion hydroxyle que l ' ion chromate 

« u présence d'ion hydrogène. 

L 'anhydr ide chromique est maintenant mis à bon marché dans le 

commerce , car il sert souvent dans les eouples voltaïques et dans 

l ' industrie ch imique comme oxydant ; d'ailleurs sa solubilité pe rme t 

de préparer des solutions plus concent rées qu'avec le b ichromate 

dont on se servait autrefois. Par simple élévation de température il 

perd déjà une par t ie de son oxygène en se transformant en sesqui -

•oxyde de ch rome . L e passage se fait plus faci lement en présence 

d 'ac ides , par t icul ièrement d'acide sulfurique, car il se forme le sel 

chromique correspondant . Cec i est vrai également de l 'emploi de 

l 'anhydride chromique comme oxydant. L 'ac ide chlorhydrique ne 

dégage pas de l 'oxygène, mais s 'oxyde lui -même et dégage du ch lore . 

L e b ichromate de potassium est un sel de couleur rouge, de r é a c 

tion presque neut re , dont les solutions ne doivent donc pas être 

•envisagées comme renfermant un chromate acide. Il fond faci lement 

en un liquide foncé qui se prend en cristaux pulvérulents . I l est 

moyennement soluble dans l 'eau ( i : io à la température o rd ina i r e ) ; 

i l cristallise anhydre . 

S i l 'on emploie comme oxydant un mélange de b ichromate de p o 

tassium et d'acide sulfurique, i l se forme préc isément de l 'alun de 

chrome : 
K J C ' Ï O , -+- 4 H A S O V = 2 K C r ( S 0 4 ) ! - i - 4 H j O -i- 3 0 . 

L e s sels de sodium correspondants , chromate et bichromate de 
sodium, remplacent actuel lement les sels de potassium dans les ap

plications, car on les obt ient à mei l leur compte en fondant le fer 

•chromé avec du carbonate de sodium ( e t de la chaux , pour faciliter 

la r éac t ion) . L e chromate normal cristallise avec l o r L O dans les 

formes et avec les rapports de solubilité du sel de Glauber ( p . 64 , 

t . I I ) , le b ichromate avec 2 T L O . 
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Parmi les autres chromâtes, il faut encore citer le Chromate de 

baryum qui s'obtient sous forme d'un précipité jaune clair, lorsque 

les ions B a - - et C r Q , se rencontrent dans une solution. Le sel est 

très stable, ne se décompose pas même au rouge, et s'emploie à cause 

de cela comme couleur jaune dans la peinture sur porcelaine. 

Le bichromate de baryum n 'a pas été isolé, mais les faits connus 

permettent de dire qu'il est soluble dans l'eau. Si l'on met en pré 

sence dans une solution les ions Ba - " et C r 2 O j , il ne se forme pas le 

sel correspondant, mais un précipité de Chromate de baryum, en 

même temps que la l iqueur devient acide. La précipitation n'est pas 

complète, car , si l'on a employé par exemple des quantités équiva

lentes de chlorure de baryum et de bichromate de potassium, il reste 

environ un tiers du baryum dans la l iqueur, et celle-ci a la couleur 

rouge jaune de l'ion bichromate. La cause en est que dans la solu

tion du bichromate se trouve aussi de l'ion C h r o m a t e , formé en petite 

quantité par la transformation de l'ion bichromate sous l'influence 

de l'eau : 
GrjO'^ + H , 0 = 2 G r O ' t - + - a i t - . 

C'est l'inverse de la réaction indiquée page 2 i 4 , t. I I ; car , comme il 

s'agit d'un équilibre chimique, aucune des réactions possibles ne peut 

être complète, mais tous les corps participant à l'équilibre doivent 

finalement coexister. L ' ion Chromate est enlevé à la solution par pré 

cipitation sous forme de Chromate de baryum, il s'en forme du nou

veau, qui est à son tour précipité, et ainsi de suite. Si tout l'ion 

bichromate ne se transforme pas en ion Chromate, cela vient de ce 

qu ' i l se forme en même temps de l'ion hydrogène, comme le fait voir 

l'équation ci-dessus. Sa masse augmente pendant la réact ion; mais 

par là la stabilité de l'ion C h r o m a t e est diminuée, celle de l'ion bi

chromate augmentée, et, finalement, un équilibre se produit. La so

lution contient à la fois de l'ion bichromate et de l'ion baryum sans 

qu'ils se précipitent l'un l'autre : c'est une preuve que le bichromate 

de baryum est un composé facilement soluble, L a cause de la t rans 

formation de l'ion b ichromate en ion C h r o m a t e est d o n c dans le cas 

présent l'insolubilité du C h r o m a t e de baryum. Comme ces considé

rations sont évidemment générales, tout cation qui donne u n Chro

mate insoluble précipitera aussi ce Chromate d e la solution des b i 

chromates . C'est le cas , par exemple, pour le plomb. 

On peut se servir de l'action oxydante de l'acide chromique pour 

le doser quantitativement, e n l'employant à l ibérer l'iode d e l'acide 

iodhydrique o u , en d'autres termes, à transformer l'ion iode e n iode. 
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C r 2 0 ' 7 H- i 4 H - -h 6 1 ' = a C r - - - - + - 7 I I , O H - 3 I 2 ; 

il faut ajouter aux deux membres encore 6 équivalents d'un anion 

quelconque pour compléter l 'équat ion. O n voit que la réact ion c o n 

somme une grande quant i té d'ion hydrogène, et, par suite, ne peut 

se faire qu 'en présence de beaucoup d'acide. U n poids de combina i 

son de chrome l ibère trois poids de combinaison d ' iode; par dosage 

à l 'hyposulfite ( p . 7 1 , t . I I ) on peut facilement et r igoureusement 

titrer ce dernier . 

Chromâtes sensibi l isés. — Tandis que par eux-mêmes les chromâtes 

ne sont pas notablement sensibles à la lumière , ils le deviennent 

à un haut degré si on les met au contac t de corps réducteurs , par 

exemple de substances organiques, comme le papier, la gomme, la 

gélatine, e tc . Chose remarquable , la sensibilité est beaucoup plus 

petite pour les mélanges humides que pour ceux qui sont secs . S u r 

cette propriété reposent un grand nombre de méthodes photogra

phiques et phototypiques, dont quelques-unes peuvent être m e n 

tionnées. 

U n mélange de gélatine et d'un chromate soluble acquier t à la lu 

mière la propriété que la gélatine devient insoluble . Cela t ient à ce 

que l 'acide chromique est réduit à l 'état de sesquioxyde de chrome, 

qui forme avec la gélatine une combinaison insoluble . S i l 'on i m 

prègne ce mélange d'une matière colorante quelconque, qu 'on en r e 

couvre du papier et qu 'on l 'expose à la lumière sous un c l iché t rans

parent, le revêtement devient insoluble aux endroits où la lumière 

a agi, tandis qu ' i l reste soluble là où se trouvaient des endroits 

opaques dans le c l iché . S i , après avoir fait agir la lumière , on traite 

ce papier spécial à l 'eau chaude, le revêtement se dissout aux en

droits où il a été protégé contre l 'act ion de la lumière , tandis que 

la couleur reste aux endroits éclairés. D o n c , pour obtenir une image 

exacte , il faut employer un « négatif », c 'est-à-dire un c l iché où les 

endroits obscurs sont transparents et les endroits clairs opaques . D e 

tels c l ichés s 'obt iennent par les procédés photographiques ordinaires 

au moyen de sels d'argent (voir plus l o i n ) . 

U n autre procédé repose sur ce fait qu'un mélange de gélatine et 

de chromate acquier t aux endroits i l luminés la propriété de prendre 

les couleurs grasses d ' impression, tandis que les endroits non éclairés 

(après trai tement de la plaque par l ' eau) ne se colorent pas. S i donc 

on recouvre au rouleau une image de ce genre avec une couleur 
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d'impression, et qu 'on la recouvre d'un papier b lanc , on obtient un 

tirage où les endroits i l luminés sont de nouveau sombres , les endroits 

non i l luminés paraissent clairs . 

S i l 'on recouvre une plaque métal l ique du mélange géla t inochro-

mïque , et si , après i l luminat ion, on élimine la partie restée soluble 

par l 'eau chaude, la partie du métal mise à nu peut être attaquée 

par un acide. C'est de cet te façon qu'on prépare les plaques d ' im

pression. 

Ces exemples n 'épuisent pas la variété des cas possibles , mais nous 

devons r enonce r à entrer dans plus de détails. 

Chlorure de chromyle et acide chlorochromique. — L a ressem

blance de l 'acide chromique avec l 'acide sulfurique se montre encore 

par le fait qu'il peut former les deux chlorures résultant du rempla

cement de l 'hydroxyle de l 'acide par du chlore . 

L e chlorure de chromyle, C r 0 2 C L , est un liquide rouge analogue 

au b rome , bouil lant à 1 1 8 " et présentant déjà à la température ordi

naire une tension de vapeur notable . O n l 'obtient en distillant avec 

de l 'acide sulfurique un mélange de bichromate de potassium et de 

chlorure de sodium. Comme c'est un corps très sensible à l 'eau, i l 

faut é l iminer l 'eau produite par la réaction en se servant d'acide sul

furique fumant ou contenant de l 'anhydride. 

Au contact de l 'eau le chlorure de chromyle subit la décomposi 

t ion ordinaire des chlorures acides en acide et acide chlorhydrique : 

C r O , C I , -+- î H , 0 = H s C r O „ H - a H C l . 

L a réact ion inverse a lieu aussi dans une certaine mesure , car , en 

solution concen t rée , l 'acide chromique et l 'acide sulfurique s'unissent 

par t ie l lement en donnant le premier chlorure de l 'acide chromique , 

correspondant à l 'acide chlorosulfurique. Ce composé n 'es t pas connu 

à l 'état pur, mais on connaî t des sels de Vion chlorochromate. C'est 

donc l ' inverse de ce qui se passe pour l 'acide sulfurique, où l 'on 

connaî t b i en l 'acide l i b re , mais non ses sels. On obt ient le ch lo ro 

chromate de potassium, K C r O j C l , en faisant cristall iser le b i c h r o 

mate de potassium au seiu de l 'acide chlorhydrique fort 

K j C r j O - - 4 - a H C l = 2 K C r 0 3 C l + H 2 0 . 

C'est un sel j aune rouge, anhydre ; par recristal l isat ion dans l 'eau 

pure , il se décompose de nouveau en acide chlorhydrique et b i c h r o 

mate de potassium. A chaud, i l dégage du ch lo re . 

O n se sert de la formation du chlorure de chromyle pour r e c o n -
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naître l ' ion chlore à côté de l ' ion brome et de l ' ion iode. S i l 'on dis

tille les sels correspondants avec du bichromate de potassium et de 

l 'acide sulfurïque fumant, l ' ion chlore se transforme en chlorure de 

chromyle , tandis que le brome et l ' iode distillent à l 'état l ib re . La 

partie distillée est trai tée par de l 'ammoniaque, et le chlorure de 

chromyle donne une solution jaune de chromate d 'ammonium, tan

dis que le brome et l 'iode se dissolvent sans colorat ion. 

O n connaî t aussi un fluoi liredechromyle,Cr02FL, l iquide rouge, 

très volatil ; on l 'obt ient comme le chlorure par distillation d'un c h r o 

mate avec de la fluorine et de l 'acide sulfurïque fumant. L 'eau le dé

compose très rapidement . 

Ac ide perchromique. — O n distingue sous ce nom un degré d 'oxy

dation supérieur du chrome, qui se forme si l 'on mélange une solution 

acide d'acide h ichromique avec de l 'eau oxygénée. L a solution se 

colore aussitôt en b l eu ; mais la couleur n 'es t pas stable, car , au bout 

de peu de temps, il se dégage de l 'oxygène et un sel chromique reste 

en solution. O n peut rendre le phénomène plus durable si l 'on agite 

la l iqueur b leue avec de l ' é ther ; la couleur bleue passe alors dans 

l 'éthcr et s'y maint ient beaucoup plus longtemps. 

L a composi t ion de cet te combinaison bleue a été dé terminée , mais 

les rapports qui in terviennent dans cet te réact ion n 'ont pas encore 

été suffisamment éclaircis pour trouver place ic i . 

Comme la couleur b leue est vis ible , même avec de très peti tes 

quantités d'eau oxygénée , une solution acidulée d'un chromate sert 

de réac t i f pour l 'eau oxygénée . 
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Au fer se ra t tachent deux métaux, le cobalt et le n icke l , qui lui 

ressemblent en ce qui regarde les composés fe r reux; les composés 

correspondant aux composés ferriques sont instables ou i n c o n n u s . 

Ces métaux partagent de plus avec le f e r l a propriété d'être for tement 

magnét iques , et ils accompagnent aussi le fer dans les météor i t es . 

T o u s deux ne sont pas précisément rares dans la nature, ma is sont 

pourtant beaucoup moins répandus que le fer. Ils se t rouvent p r i nc i 

palement c o m m e consti tuants de sulfures et d'arséniures complexes , 

d'où on les ret ire d'abord par gril lage, c 'es t -à-di re en les débar ras 

sant du soufre et de l 'arsenic par chauffage et oxydat ion à l ' a i r , de 

façon à les t ransformer en oxydes, puis, par voie humide , par 

précipi tat ion fract ionnée de ces oxydes des solutions salines qui les 

cont iennent . 

Les deux éléments sont des métaux d'un blanc gris ou j a u n e , dont 

le point de fusion est très élevé, tout en restant inférieur à ce lu i du 

fer pur. Ce sont des métaux durs et tenaces , susceptibles d'un beau 

poli, presque inaltérables à l 'air, et d'une impor tance industr iel le 

assez grande . 

L e s deux é léments forment des ions élémentaires divalents; de plus 

ils ont tous deux une forte tendance à former des ions complexes de 

toute sor te . L e cobal t sur tout possède une r ichesse ext raordinai re de 

combinaisons variées, pr inc ipalement avec l 'azote sous ses différentes 

formes, cyanogène , ammoniaque et composés oxygénés . 

L e s poids de combinaison de ces éléments ont été dé terminés par 

l 'analyse de leurs composés halogènes, et ont été trouvés égaux à 

C o = 5 g , o , N i = 5 8 , 7 . 

L e cobal t métallique s 'obtient faci lement en poudre si l 'on chauffe 

l 'oxyde dans un courant d 'hydrogène. O n l 'ob t ien t le plus a isément 
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en l ingots par réduct ion au moyen de l 'aluminium suivant le procédé 

Goldschmidt . C'est un métal t enace , facile à polir et d'un bel écla t . 

A l 'état métal l ique, il n 'a pas encore reçu d'emploi industr iel . 

I l se dissout très l en tement dans les acides avec dégagement d 'hy

drogène, faci lement dans l 'acide azotique. L e s solutions obtenues 

sont rouges, indépendamment de la nature de l 'acide ; il faut en 

conclure que la couleur rouge appart ient à Vion cobalt. L ' i o n cobal t 

con tenu dans les sels de cobalt est divalent, et se compor te en gé 

néral comme l ' ion fer reux. 

L e s alcalis produisent dans les sels de cobalt un précipi té bleu violet 

à'hydrate de cobalt C o ( O H ) 2 , qui , chauffé à l 'abri de l 'oxygène , se 

transforme en protoxyde de cobal t vert, C o O , son anhydride. A l 'a ir 

et au rouge il y a absorption d 'oxygène et formation d'un oxyde salin 

C03O4 correspondant à la magnét i te , qui au rouge blanc se re t rans 

forme en pro toxyde . 

L 'hydrate de cobal t ne se dissout pas dans un excès d 'a lcal i - (sauf 

par t races aux hautes concen t ra t ions ) , mais il se dissout faci lement 

dans les sels ammoniacaux. L a réact ion est d'abord semblable à celle 

de l 'hydrate de magnésium; mais , si l 'on ajoute un grand excès d 'am

moniaque, la couleur rouge passe au j aune brun, indice de formation 

d'un nouveau composé complexe . S i l 'on étend la l iqueur avec beau 

coup [l 'eau, de l 'hydrate de cobalt bleu se sépare en flocons. L a solu

tion ammoniacale , comme cel le du manganèse, absorbe l 'oxygène de 

l ' a i r ; i l se forme alors des sels complexes dont il sera parlé plus bas . 

Parmi les sels de cobalt , le plus connu est Y azotate de cobalt 

C o ( N 0 3 ) 2 , sel soluble, cristall isant avec 6 H 2 0 , qui sert dans l ' ana

lyse . 

L e chlorure de cobalt C o C L . 6 H 2 O est aussi soluble . I l forme une 

grande quanti té d'hydrates inférieurs dont les plus pauvres en eau 

sont colorés en b leu . Les solutions aqueuses concent rées , rouges à 

froid, sont aussi bleues à chaud. Ceci se produit mieux encore si l a 

solution cont ient beaucoup d'ion chlore , sous forme de chlorure de 

sodium ou d'acide chlorhydr ique. L a cause en est que dans ces c o n 

dit ions il se forme des anions complexes de coloration b leue , p roba 

blement par combinaison du chlorure de cobalt avec l ' ion ch lo re . 

O n a jadis considéré ce phénomène comme une grande curiosi té 

e t employé le chlorure de cobalt comme « encre sympathique » . E n 

effet, si l 'on écri t sur du papier avec une solution de ce sel, les let tres 

rouge pâle sont à peine reconnaissables à l 'état ordinaire. Mais, sitôt 

qu 'on chauffe le papier, et qu 'on transforme par suite le sel en sa 

forme plus pauvre en eau, la coloration bleue apparaît très ne t tement . 
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Un tissu trempé dans une solution concentrée du sel prend diffé

rentes teintes à l 'air selon son degré d'humidité : à l 'air sec il est bleu, 

à l 'air humide rouge pâle ; dans l ' intervalle, il présente des couleurs 

violettes. On utilise un tissu de ce genre comme hygroscope grossier, 

pour conclure de la couleur à l 'état d'humidité de l 'air et à la proba

bilité de la pluie. 

Ces propriétés n 'appart iennent pas exclusivement au chlorure de 

cobal t ; les autres sels de cobal t les ont aussi plus ou moins . E n par

ticulier, tous les sels de cobal t anhydres sont b leus . 

L e sulfate de cobalt, C 0 S O 4 . 7 I L O , cristal l ise d'ordinaire dans 

les formes du vitriol vert ; selon la température on obtient , comme 

pour les autres vitriols, des sels de formes différentes, dont certains 

ont des teneurs en eau différentes. Avec le sulfate de potassium ou 

d'ammonium, on obt ient des sels doubles c l inorhombiques du type 

maintes fois signalé à 6 I I 2 0 . 

Silicates de cobal t . — S i l 'on fond du verre avec des composés du 

cobalt, on obtient une pâte vitreuse d'un b leu foncé, qui doit sa cou

leur au silicate de cobal t . Celu i -c i communique , même lorsqu' i l est 

en quantité relativement peti te, une coloration bleu foncé au verre, 

de même qu'à la perle de borax ou de sel de phosphore ; la lumière 

transmise par ce verre se montre composée de bleu voisin du violet 

et de rouge, les couleurs intermédiaires dues aux rayons orangés, 

jaunes et verts étant très complètement absorbées . Cel te propriété 

explique qu 'on se serve du verre de cobalt pour reconnaî t re la flamme 

du potassium à côté de cel le du sodium. 

Dans l ' industrie, on s'en sert pour préparer des verres bleus et des 

couleurs bleues pour porcelaine et autres obje ts . L e verre bleu de c o -

baltfinement pulvérisé est employé sous le nom de smalt ou de cobalt 
dans la peinture. Il se distingue par une très grande résistance aux 

agents chimiques . Comme couleur pour porcelaine, on se sert généra

lement de plus ou moins d'oxyde salin de cobalt , qui est transformé 

en silicate de cobalt par les silicates de l 'émail . Cet te couleur a, 

sur la plupart des autres, l 'avantage de supporter le grand feu du four 

à porcelaine, et de pouvoir par suite, se mettre sous 1 émail, tandis 

que les couleurs moins stables ne peuvent être mises qu'après confec

tion de la pièce sur l 'émail et cuites au peti t feu, ce qui les rend bien 

moins durables. 

Sulfure de cobalt , Go S. — C'est un précipité noir qu 'on obtient 

lorsqu'on verse du sulfhydrate d'ammoniaque dans les sels de cobal t ; 

le précipité se forme aussi dans une solution de sel de cobal t con te -
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.nant un excès d'acétate de sodium, lorsqu 'on fait p a s s e r u n courant 

d'hydrogène sulfuré. S i la solution est fortement acide, c 'est-à-dire 

contient de l ' ion hydrogène à un degré de concent ra t ion notahle, i l 

ne se forme pas de préc ip i té . 

Mais, tandis que d'autres sulfures qui ont des rapports de so lub i 

lité semblables se dissolvent faci lement dans les solutions étendues 

d'acides forts (cf. z inc ) , le précipi té de sulfure de cobal t une fois 

obtenu se montre insoluble dans les acides. L 'exp l ica t ion de ce phé

nomène surprenant est probablement ce l le -c i : le précipi té aussitôt 

après sa formation subit un changement d'état qui le rend moins s o 

luble. O n peut aisément mettre ce fait à profit pour l 'analyse, car i l 

permet de séparer le cobal t ( e t le n ickel , qui se comporte de m ê m e ) 

des autres sulfures qui ne présentent pas cet te propr ié té . 

Autres composés du cobalt. — Si l 'on calcine un sel de cobalt 
quelconque avec un excès d 'alumine, il se produit une masse non 

fondue d'une bel le colorat ion b leue , qui est aussi employée c o m m e 

couleur. On se sert de cet te réact ion pour reconnaî t re l 'alumine au 

chalumeau. Avec l 'oxyde de zinc il se produit une masse d'un vert vif . 

O n obtient, un oxyde supérieur de cobalt , C o 2 0 3 , cor respondant 

au sesquioxyde de fer, en calcinant faiblement le n i t ra te ; l 'hydrate 

correspondant se prépare par oxydation énergique, par exemple au 

moyen d 'hypochlori te de sodium, de l 'hydrate cobal teux . Mais ce t 

hydrate ne forme pas de sels stables, b ien qu'on obt ienne entre autres 

des solutions de sels cobal t iques , si l 'on expose des sels cobal teux à 

l 'action oxydante du courant é lect r ique avec anode en pla t ine . Ces 

sels se distinguent par une belle coloration vert foncé, mais sont très 

sujets à la décomposi t ion hydrolyt ique. 

Sels complexes du cobalt. — L e cobalt donne d'abord deux séries 

de composés cyanogènes, qui correspondent aux composés c y a n o 

gènes du fer. Il y a donc un ion tétravalent cobal tocyanure Co(CN)'" i ' 

et un ion trivalent cobal t icyanure Co(CN)™, avec leurs dérivés. D e s 

deux, le second est de beaucoup le plus important . 

À froid, les sels cobal teux donnent avec le cyanure de potassium 

une colorat ion rouge : on peut de cette solution, avec des précautions 

spéciales, extraire un sel violet qui ressemble au ferrocyanure de p o 

tassium. 

A chaud, la solution se décolore ; il y a décomposit ion de l 'eau, 

dégagement d'hydrogène et formation du composé coba l t ique ; par 

evaporation, on obtient le cobalticyanure de potassium K , Co ( C N ) e , 

incolore , très stable, d'où l 'on peut également t irer l 'acide cobalti-

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



224 CHAPITRE XXX. 

cyanhydrique H 3 C o ( C N ) g , sous forme d'aiguilles très s t ab le s , inco 

lores , acides, faci lement solubles . 

U n autre sel complexe , dont la formule offre quelque analogie avec 

cel le qui vient d'être écr i te , s 'obtient en addi t ionnant la solution 

d'un sel de cobal t d'azotite de sodium et d 'acide acét ique . L a couleur 

rouge de la solution disparaît et fait place à une couleur j aune ; après 

quelque temps, tout le cobalt se trouve à l 'état de sel jaune cristal l in, 

qui se dépose sous forme d'une poudre dense . L e sel est très difficile

men t soluble dans ses eaux mères , de sorte qu'on peut ainsi r econ

naître et séparer des quantités même très peti tes de cobal t . L a réac

tion est surtout importante parce que le n icke l ne la donne pas, 

tandis que, dans presque toutes ses autres réact ions , il se comporte 

comme le cobal t . 

L 'analyse du sel lui assigne la formule K 3 C o ( N 0 2 ) 6 ; c 'est le sel de 

cobal t de l ' ion cobaltinitrile tri valent C o ( N 0 2 ) ' â ' . Mais ce t ion se dis

tingue de l ' ion de composi t ion analogue cobal t icyanure par sa s tabi

li té beaucoup moins grande, car il n 'est pas connu comme acide, mais 

seulement comme sel neutre . 

Composés cobalto-ammoniques. — Si l 'on verse dans un sel de c o 

bal t un excès d 'ammoniaque, et qu 'on soumette la solution à des a c 

tions oxydantes , par exemple à l 'oxygène de l 'air , il se forme des 

composés ex t rêmement variés, dont la composi t ion brute est celle 

d'un sel cobal t ique additionné de 3 à 6 poids de combina ison d'am

moniaque . L e s chlorures par exemple ont la formule C o C l 3 . / 1 N H 3 , 

où n peut être égal à 3 , 4; 5 ou 6 . Pour tant ces sels ne se comportent 

pas du tout c o m m e des sels cobal t iques, car ils sont en général très 

stables et ne donnent pas les réact ions ordinaires du cobal t , mais bien 

des réac t ions spéciales , qui sont différentes dans les différentes sé 

r i e s ; ce sont donc les sels de cat ions nouveaux qui sont composés de 

cobal t et des éléments de l ' a m m o n i a q u e J O n pourrait donc d'abord 

les envisager comme des composés de nouveaux cations trivalents 

dont la composit ion serait C o ( N H 3 ) ^ ' ·. Mais cela ne se peut pas, car 

les anions contenus dans ces sels ne montrent pas toujours eux non 

plus les réact ions qui leur sont propres , de sorte qu' i l faut conclure 

que les é léments des anions sont eux aussi contenus en partie dans le 

cation complexe . 

O n peut avoir une idée de cet te variété p a r l a règle suivante. O n 

regarde le cobalt dans ces combinaisons comme g-valent, et l ' ammo

niaque comme divalent. Alors on peut toujours écrire les compo

sés de façon que les anions non dissociables semblent unis an cobal t 
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directement, tandis que les anions dissociables semblent unis au 

cobalt indirectement au moyen de l 'ammoniaque. Il faut ajouter la 

règle empirique que jamais plus de trois équivalents d'anion ne sont 

unis (d i rec tement ou indi rec tement) à un équivalent de cobal t . On a 

donc les possibilités suivantes : 

T r i v a l e n t . ; Go \ ( . ™ 3 ~ D ) s ; 

( . ^ " 3 ¡3 

D i v a l e n t C o 

( N H 3 - r > ) 2 

( N f l i ) i ; 
L 

M o n o v a l e n t C o 

C o 

N H 3 — D 

( N H 3 ) t

 ; 

I \ H 3 — D 

( N H , ) , ; 

[ U 

S a u n é . . : C o i < N H » K 
t t . 3 

Dans ces formules on a, pour mieux permettre de les distinguer, 

désigné les anions dissociables par D , les anions non dissociables ou 

liés par L . 

Ces cas se mult ipl ient encore beaucoup, si l 'on songe que non seu

lement on peut avoir en présence les anions les plus variés, mais en

core on peut remplacer l 'ammoniaque par d'autres corps, en par

t iculier l 'eau et de nombreuses combinaisons organiques . 

L e s anions immédiatement liés au cobalt ne sont d'ailleurs pas l iés 

absolument, mais subissent aussi de leur côté suivant leur nature une 

plus ou moins grande dissociation, qui est sans doute moindre que 

celle des autres anions, mais n'est pas pour cela toujours négl igeable. 

L a description de ces nombreux composés ne sera pas entreprise 

ic i , car il subsiste encore bien des doutes sur leur nature. On peut 

simplement dire d'une manière générale que les cations complexes de 

ces sels sont presque tous plus ou moins colorés ; l 'ancienne nomen

clature de ces sels était effectivement fondée sur leur couleur : les 

sels lutéocobaltoammoniques sont les composés du premier type ; les 

sels purpura appart iennent au second type; les sels praséo, flavéo 

et crocéo au t rois ième. L e s cations complexes forment en général avec 

l 'hydroxyle des bases fortes, solubles dans l'eau et présentant à un 

haut degré les réact ions de l ' ion bydroxyle . Leurs sels sont très sou

vent presque insolubles dans l 'eau. 

O. — I I . i 5 
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Nickel . — A la différence du cobal t , qui est sans application à 

l'état métall ique, le nickel métallique est une matière très employée 1. 

Autrefois on ne l 'employait qu'en al l iage; ainsi le maillechort est un 

alliage de nickel , de zinc et de cuivre. Mais, depuis quelques dizaines 

d'années, on a surmonté les difficultés inhérentes à la fusion du 

nickel (sur tout depuis qu'on a trouvé moyen de mieux rassembler le 

métal fondu en y ajoutant un peu de magnésium ou d 'a luminium) et 

maintenant on s'en sert beaucoup lorsqu'i l faut un métal tenace et 

dur, inaltérable à l 'air et difficilement fusible. C'est ainsi qu'il s 'em

ploie de plus en plus, notamment pour les instruments de laboratoire 

et les ustensiles de ménage. 

De grandes quantités de nickel sont aussi employées à recouvrir 

d'autres métaux par précipitation électrolytique. Ceux-ci se recouvrent 

d'une couche solide, d'un blanc d'argent, qui résiste b ien à l 'air hu

mide, de sorte que le « nickelage » de nombreux objets de fer ou de 

laiton est devenu une industrie importante. 

La précipitation électrolyt ique d'un métal repose sur ce fait, qu'à 

la cathode les cat ions passent de l 'état d'ions à l 'état neut re . S ' i l s'agit 

de l'ion nickel , il se transforma en nickel métal l ique, qui se dépose 

en tous les points où le courant posit if quitte le ba in . Différentes 

c i rconstances , par exemple l ' intensité du courant , la nature de la so

lution, e t c . , ont ic i une grande influence sur l 'adhérence et l 'éclat 

du dépôt ou sur son caractère pulvérulent, et l ' industrie de la galva
noplastie, comme on la nomme, repose sur la connaissance et l ' em

ploi des condit ions qui assurent un bon dépôt. Sc ient i f iquement , il 

n 'existe encore que peu de données relatives à ce problème indus

tr iel lement très important , de sorte qu'on ne peut pas indiquer de 

règles générales. 

Pour que le bain de nickelage, qui abandonne constamment du 

métal sur les objets à recouvrir , né s'appauvrisse pas, on compose 

l'anode du bain de n ickel métal l ique. Alors f an ion ne se décharge 

pas, mais il passe autant de n ickel neutre ou métallique à l 'état d'ion, 

qu'il s'en sépare à la cathode, et tout le phénomène consiste en une 

transformation du métal en ion à l 'anode, ion que le courant t rans

porte à la cathode, où il repasse de l'état d'ion à l 'état métal l ique. 

Théor iquement , le courant n'aurait ici pour ainsi dire aucun travail 

à fournir; en fait, à cause des variations de concentra t ion et d'autres 

circonstances, il faut une plus ou moins grande quanti té de travail 

de la part du courant , ce qui s 'exprime par ce qu'on nomme la pola
risation ou la tension du bain . 

Parmi les alliages du n icke l , le plus remarquable est celui qu'il 
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forme avec le fer, et qu 'on appelle acier au nickel. C'est un alliage 

blanc, peu altérable à l 'air, qui prend un beau poli et qui a la p r o 

priété que sa dilatation par la chaleur est presque nul le . Grâce à cet te 

propriété, l 'acier au n ickel sert à la construct ion des instruments de 

précision, où il est important d 'obtenir l ' indépendance des d imen

sions par rapport aux variations de température. 

L e n icke l forme un ion élémentaire di valent, Y ion nickeleux N i - - , 

qui a une bel le couleur ver te ; cette couleur existe dans toutes les so 

lutions de sels de nickel qui cont iennent cet ion. L e n icke l est aussi 

susceptible de former un degré d'oxydation supérieur; mais ce lu i -c i 

est très instable et ne se comporte pas comme un oxyde saliliable. L e 

nickel peut former des ions complexes , mais ils ne sont ni si variés 

ni si stables que ceux du cobal t . C'est la différence essentielle de ces 

deux éléments par ailleurs si voisins. 

Les sels de n icke l s 'obt iennent en dissolvant le n i cke l métall ique 

dans l 'acide azot ique; la décomposi t ion des solutions acides aqueuses 

avec dégagement d'hydrogène n'a lieu avec le nickel que très faible

ment et len tement . S i l 'on prend de l 'eau régale, on obt ient le c h l o 

rure ; en évaporant l 'azotate avec de l 'acide sulfurique, on le transforme 

en sulfate. 

Les bases solubles précipi tent des solutions vertes des sels de n i c 

kel un hydrate nickeleux vert pâle, Ni (OH) 2 , qui perd de l 'eau à chaud 

et se transforme en oxyde de n icke l gris N i O . L 'hydrate n icke leux 

n'est pas soluble dans les alcalis, mais par contre il est soluble dans 

l 'ammoniaque. Comme la l iqueur se colore alors en bleu d'azur, 

on peut j u g e r qu' i l se forme un ion nouveau. L 'é tude du sel solide 

a fait voir qu' i l peut s'agir de deux ions différents, qui cont iennent , 

pouf 1 de n icke l , l 'un 4 7 l 'autre 6 N I I 3 ; les ions ont donc les for 

mules N i ( N H 3 ) J ' e t N i ( N H 3 ) ¿ " ; ils sont tous deux bleus . 

Les ions complexes ammoniacaux du nickel se distinguent de 

ceux du cobalt non seulement parce qu' i ls dérivent du nickeldivalent , 

mais aussi par leur b ien moindre stabili té. Tandis que la plupart des 

composés cobal toammoniques peuvent être traités, parfois même 

bouill is , avec des bases sans perte sensible d 'ammoniaque, les sels 

des ions n ickelammoniques à l 'état solide perdent déjà lentement leur 

ammoniaque à l 'air ( rapidement à chaud) . L a tension de dissociation 

de l 'ammoniaque dans ces composés est donc déjà notable à la t em

pérature ordinaire, tandis qu'elle est infiniment petite pour les c o m 

posés du cobal t . 

Les sels de n icke l ressemblent aux sels de cobalt et leur sont g é 

néralement i somorphes . L e plus important est le sulfate de nickelt 
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qui se présente d'ordinaire en cr is taux quadratiques à 6 H 2 0 , forme 

rare chez les autres v i t r io ls ; mais il peut aussi cristal l iser dans 

les formes du sulfate de magnésium et du sulfate ferreux. Avec les 

sulfates de potassium et d 'ammonium il forme des sels doubles du 

type signalé b ien souvent. L e sulfate de n ickel et le sulfate double 

ammoniacal s 'emploient en grandes quantités pour les bains du 

nickelage. 

Avec le cyanure de potassium les sels de n icke l donnent d'abord 

un précipi té verdâtre de cyanure de n icke l , qui se dissout dans un 

excès de cyanure de potassium pour former une l iqueur j a u n e . Ce 

changement de couleur indique visiblement la formation d'un ion 

nouveau; par évaporation, la solution laisse déposer les cr is taux d'un 

sel j a u n e de composit ion K 2 N i ( C N ) 4 . H a O . Comme on le voit, Yion 
nic.kelocyanure N i ( C N ) J , qui entre dans la structure de ce sel, n 'est 

pas analogue à l ' ion complexe du fer, du manganèse et du cobalt , car 

il n 'est que divalent. 11 s 'en distingue aussi par sa moindre s tabi l i té ; 

si l 'on verse des acides dans la solution, on n 'obt ien t pas l 'acide 

nickelocyanhydrique l ib re , mais il se forme un précipi té verdâtre de 

cyanure de n icke l avec dégagement d'acide prussique. L 'acide se 

décompose donc instantanément suivant le schéma : > 

H , N i ( C N ) t = N i ( C N ) , - H a H C X . 

O n peut fonder sur ce fait une séparation du nickel et du cobal t . ' 

N i cke l - ca rbony le . •— Si l 'on maint ient au contac t do l 'oxyde de 

carbone à 3o° environ avec du nickel métal l ique finement divisé, 

les deux corps s 'unissent pour former un l iquide incolore , bouil lant 

déjà à 4 3 ° , d 'odeur désagréable et d'action tox ique . L a composit ion 

et la densité de vapeur de ce composé correspondent à la formule 

N i ( C O ) . . 

L e liquide ne se dissout pas sensiblement dans l 'eau, mais , par 

contre , il se mélange faci lement avec des l iquides carbures , comme 

la benzine et la té rébenth ine . A l 'air, il s 'oxyde pour former des corps 

plus complexes . 

A température un peu élevée le n icke l -carbonyle se redécompose 

en ses é léments ; à chaque température il y a un rapport entre l 'oxyde 

de carbone et le n icke l -ca rbonyle gazeux, pour lequel a l ieu l ' équ i 

l ibre avec le n icke l métal l ique, et qui se déplace en faveur de l 'oxyde 

de carbone lorsque la température croî t . ; 

Cette c i rconstance permet de séparer de ses minerais le n icke l à 

l 'état pur, après l 'avoir réduit en métal spongieux à basse tempéra-
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tare : on le soumet à un courant d'oxyde de carbone , on chauffe le 

mélange gazeux, et l 'oxyde de carbone mis en l iber té peut de nou

veau servir à volatiliser de nouvelles quantités de n icke l . Cependant 

le procédé n'est pas devenu industriel , car dans ces condit ions l 'oxyde 

de carbone subit une décomposi t ion secondaire en acide carbonique 

et carbone, 2 C O = C + C 0 2 , qui s'oppose à la continuation du cyc le . 

L e déplacement de l 'équi l ibre avec l 'élévation de la température 

fait qu'on peut distiller du n icke l d'une température basse à une 

température élevée. On enferme de l 'oxyde de carbone dans un tube 

de verre qui contient à une extrémité un peu d'éponge de n icke l . O n 

chauffe le bout où ne se trouve pas le nickel à 1 0 0 " ou un peu plus 

haut. B ien tô t l 'extrémité chaude se recouvre d'un beau miroi r de 

nickel métal l ique. 
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Z I N C E T C A D M I U M . 

Zinc. — L e zinc se distingue des métaux du groupe du fer, aux

quels il ressemble sous bien des rapports, parce qu'il ne peut former 

qu 'une série de composés, renfermant un ion divalent. Cette pro

priété en fait un moyen terme entre le nickel , qui a presque ent iè

rement perdu la faculté de former différentes séries, et le magnésium 

où il n 'y en a plus t race . 

L e zinc est assez répandu dans la nature, d'une part sous forme de 

composés oxygénés (carbonate et s i l ica te) , d'autre part sous forme 

de sulfure de zinc ou blende. L e zinc s'extrait des deux sortes de mi

nerais . C'est un métal b lanc , assez mou, fondant déjà à 420° et bouil

lant à g5o° . Il s 'oxyde très vite à l 'air et à l 'eau. Mais, comme l 'hy

drate ou le carbonate de zinc produits recouvrent le métal sous-jacent 

d'une couche adhérente, l 'oxydation se cont inue lentement et les 

obje ts en zinc résistent assez b ien aux effets de l 'air et de l 'eau. 

L e zinc qui a été fondu est à gros grains cristallins et cassant . Mais 

si on le chaufïe au-dessus de ioo° , il devient mou et se laisse mar

teler on laminer ; une fois qu'il a été travaillé de la sorte, il garde sa 

ténaci té à la température ordinaire. Mais, si on le chauffe à 3oo° en

viron, il redevient ex t rêmement cassant et se laisse piler au mor t ie r ; 

par refroidissement, il garde une structure assez cassante. 

L e zinc s 'emploie non seulement à l 'état pur, mais sous forme de 

nombreux alliages. S o n principal alliage est celui de cu iv re ; on le 

nomme laiton et nous en parlerons à propos du cuivre. Avec le cuivre 

et le n ickel , le zinc forme le mai l lcchort ( p . 2 2 6 , t . I I ) . 

L e zinc sert encore à recouvrir le fer pour le protéger contre la 

roui l le . L e fer s'appelle alors fer galvanisé. Les objets en fer qui 

sont exposés à l 'a ir d'une manière permanente, comme les grillages, 

les ustensiles agricoles, e t c . , sont rendus durables de cet te façon. L e 
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zinc s'oxyde bien au contac t du fer encore plus vite que s'il est seul. 

Mais l 'oxydation reste à la surface. 

L e zinc fond à 4 a o n . C 'est une température assez basse pour que le 

zinc se prête b ien au moulage par coulée . A y . ; ï o 0 l e zinc se transforme 

en une vapeur qui brûle à l 'a ir avec une flamme bleue éclatante en 

fournissant de l 'oxyde de z inc . L a densité de cet te vapeur donne le 

poids molaire 65 , / j ; comme ce nombre est aussi le poids de c o m b i 

naison, la formule de la vapeur de zinc est Zn. E l l e ne cont ient donc 

qu'un poids de combinaison, alors que la plupart des éléments pris à 

l 'état de gaz ou de vapeurs ont la formule doublée. Cependant les 

autres métaux, dans la mesure où ils sont connus à l 'état de vapeurs, 

présentent la même part iculari té que le z inc . 

La préparation industrielle du zinc repose sur sa volatil i té. O n 

chaulfe les minerais oxvgénés directement, le sulfure de zinc après 

l'avoir transformé par grillage à l 'air en oxyde, avec du charbon dans 

des cornues . L e métal réduit de son oxyde par le charbon se volati

lise et est recuei l l i à l 'abri de l 'air par un dispositif convenable , pen

dant que les impuretés restent dans la cornue. 

Ce procédé fournit une partie du métal sous une forme souvent 

employée dans les laboratoires, savoir la poudre de z inc . Aussi long

temps que la température des récipients est inférieure au point de 

fusion du zinc, le zinc se sépare sous forme d'une poudre grise fine. 

( L e phénomène est exactement le même que celui de la formation du 

soufre en ( leur) . Ce zinc pulvérulent est pour bien des usages c h i 

miques plus utile que le zinc fondu ; mais il faut tenir compte dans 

son emploi dei ce qu' i l cont ient d'ordinaire une quantité notable 

d'oxyde de zinc par suite d'un commencement d'oxydation. 

R é c e m m e n t , on a fait de grands efforts pour préparer le zinc en 

transformant ses minerais en sels de zinc qu'on décompose ensuite 

par le courant . Il ne semble pas qu'on ait surmonté encore les diffi

cultés qu' i l y a à obteni r par cet te voie un métal adhérent et sans 

oxyde. 

Ion z inc. — L e zinc métall ique se dissout facilement dans les acides 

avec dégagement d'hydrogène (p . a i 8 , t. I ) , en se transformant dans 

le sel de zinc correspondant . L e métal forme alors de Vion zinc Zn--. 

L ' ion zinc est divalent, et se rapproche à b ien des égards de l ' ion 

magnésium. Comme ce lu i - c i i i l est incolore , et il forme a v e c les dif

férents anions des se ls dont les rapports de solubilité et les formes 

cristal l ines rappel lent c eux du magnésium. L ' ion zinc est toxique 

pour les organismes supér ieurs ; pourtant On l'a trouvé comme é l é -
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ment const i tut i f de cer ta ines plantes qui vivent sur un sol r iche en 

z inc . 

L a chaleur de formation de l ' ion zinc à partir du métal est i 4 7 k L 

C'est aussi la cha leurde dissolution du zincdans les ac ides(p . 2 3 g , 1 . 1 ) . 

Cet te dissolution présente cer ta ines particulari tés remarquables . 

L e zinc pur semble presque insoluble dans les acides é tendus; mais 

sitôt qu 'on ajoute à l 'acide une petite quantité d'un sel de cuivre , de 

p lomb, d 'argent ou d'un autre métal qui soit déplacé de ses so lu

tions par le zinc, il se produit un dégagement rapide d 'hydrogène. 

L a cause du phénomène devient visible si l 'on touche un morceau 

de zinc pur, qui se trouve dans un acide, avec un morceau d'un 

autre métal : il se dégage aussitôt de l 'hydrogène en abondance , 

mais seulement à la surface de l 'autre métal , tandis que le zinc se 

dissout t ranquil lement . S i l 'on emploie différents métaux comme 

cathodes pour l 'é lectrolyse de l 'eau acidulée, on constate que le dé

gagement d 'hydrogène sur une surface en zinc nécessi te une tension 

bien supérieure à cel le qu ' i l faut pour tout autre métal . 

O n peut donc se représenter le phénomène comme si l ' ion hyd ro 

gène cédait sa charge au zinc métal l ique, qui passe alors à l 'état d'ion 

en même temps que l 'hydrogène prend l 'état gazeux. Mais ce passage 

à l 'état gazeux est plus difficile sur une surface de zinc que sur une 

surface de tout autre métal (pour une raison encore inconnue , mais 

le fait est démontré par la nécessité d'une tension plus é levée) : la 

décomposit ion est donc faible , tant qu' i l n 'y a que des surfaces de 

zinc où le gaz puisse se dégager. Mais, si le z inc est rel ié é l ec t r ique -

t n e n t avec un autre métal à la surface duquel l 'hydrogène puisse se 

dégager faci lement , 

alors la formation de 

l ' ion zinc et le dé

gagement d 'hydro

gène se font en des 

endroits différents, 

e n m ê m e t e m p s 

qu'un courant é l e c 

trique traverse le 

métal et l 'ac ide. L a 

figure 1 1 3 rend les 

choses intuit ives. L e zinc métal l ique désigné par Zn se dissout à 

l 'état d'ion : la quanti té d 'é lectr ic i té positive nécessaire pour cela est 

empruntée à l ' ion hydrogène présent dans le ba in ; elle se rend au 

zinc par la connexion métal l ique dans le sens indiqué par la f lèche. 
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La production simultanée d'un courant électr ique est donc la condi

tion sous laquelle la dissolution du zinc et le dégagement d'hydrogène 

ont lieu en des endroits différents. 

Ce dispositif expl ique en même temps la production de courants 

électriques dans l ' ancienne chaîne voltaïque zinc-cuivre-acide é tendu; 

nous y reviendrons avec plus de détails. 

Hydrate de zinc, Z n ( O H ) 2 . — Il se précipite sous l 'act ion des bases 

dissoutes dans les solutions contenant l 'ion z i n c ; c 'est un précipité 

blanc floconneux. Il est soluble aussi bien dans un excès d'alcali que 

dans un excès d 'ammoniaque, mais pour des raisons différentes dans 

les deux cas . L a solubilité dans les alcalis t ient à la faculté qu ' i l pos

sède de laisser se séparer de l ' ion hydrogène de son hydroxyle , et par 

suite d'agir comme acide. Ces solutions renferment un zincate a l ca 

lin, par exemple K 2 Z n 0 2 et l ' ion nouveau ZnO' 2 ou H Z n O ! ¡ . Cette 

solubil i té a donc la même cause que celle de l 'alumine ( p . 1 4 8 , t. I I ) . 

La solubil i té de l 'hydrate de zinc dans l 'ammoniaque repose sur 

d'autres motifs . O n pourrait songer à la modification dans la solubi

lité, produite par l ' ion ammonium, comme cela a lieu dans le cas 

analogue de la magnésie (p . 1 2 6 , t . I I ) . Mais cela semble impossible , , 

car l 'hydrate de zinc doit être une base beaucoup plus faible, comme 

cela ressort déjà de sa solubili té dans les alcalis ( p . 1 4 8 , t . I I ) . I l y a 

bien plutôt lieu d'admettre ici la formation de nouveaux ions z inco-

ammoniques Z n ( N H 3 ) ; i ' , où n peut probablement prendre plusieurs 

valeurs. L a manière dont se comporte l 'hydrate de zinc est donc 

comparable à cel le de l 'hydrate de n icke l , dans le cas duquel la fo r 

mation de nouveaux ions était visible par les changements de couleur . 

Cette hypothèse r e ç o i t u n appui du fait que les sels de zinc, sur

tout les composés halogènes, s 'unissent avidement à l ' ammoniaque 

même à sec , et n e sont pas décomposés par lui . 

A chaud, l 'hydrate de zinc perd de l'eau et se transforme en oxyde 

de zinc b lanc Z n O . O n obtient le même corps en chauffant le zinc 

métal l ique à l 'air, et on le prépare en grand de la sorte pour l ' em

ployer en peinture sous le nom de blanc de zinc. 

L e blanc de z i n c a sur le blanc de céruse, qui sert aux mêmes 

usages, l 'avantage d'être moins toxique et de rester blanc à l 'air c o n 

tenant de l 'hydrogène sulfuré, tandis que la céruse noirci t . Pour tant 

le b lanc de céruse couvre bien mieux , car il a un indice de réfraction 

bien supérieur à celui du blanc de zinc, et, pour ce motif, il lui est 

encore souvent préféré. 

L 'emploi de substances incolores comme couleurs blanches repose 
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sur ce fait que les particules dont la substance se compose font subir 

à la lumière une réfraction mult iple et finalement la réflexion totale. 

Cet te réflexion totale rend la couche opaque, c 'es t-à-dire fait que la 

couleur a couvre ». Des différents rayons traversant un corps t rans

parent, il y en a d'autant plus à subir la réflexion totale que l ' indice 

de réfraction est plus grand, car il y a une diminution proport ion

nelle du domaine angulaire où la transmission des rayons reste pos

s ible . Il suffit parsui te d 'employer des couches plus minces pour ren

voyer toute la lumière inc idente . 

L 'oxyde de zinc est b lanc à froid, mais il vire au j aune à chaud, 

puis reprend sa couleur blanche en refroidissant. Ce changement de 

couleur ne peut être regardé comme l ' indice du passage de l 'oxyde 

de z i n c à un autre état, peut-être à un état al lotropique, car il n'a pas 

lieu brusquement , comme cela devrait être dans des cas de ce genre, 

mais graduellement. Il provient de ce que le domaine où l 'oxyde de 

zinc absorbe la lumière se déplace sous l ' influence de la chaleur de 

l 'ultraviolet, où il se trouve à la température ordinaire, vers la partie 

violette visible du spectre . C'est un phénomène très général que le 

domaine d'absorption des rayons se déplace dans ce sens lorsque la 

température s 'élève. L e s corps blancs deviennent j aunes à chaud, les 

j aunes rouges ( p . a i 4 , t . I I ) et les rouges b runs ; les corps bleus et 

verts au contraire ne subissent d'ordinaire aucun changement de c o 

lorat ion à chaud. Inversement , les matières j aunes et rouges (à l ' ex 

cept ion des matières colorantes organiques) deviennent moins colo

rées et même incolores quand on les refroidit, par exemple dans l'air 

l iquide . 

Chlorure de zinc, Z n C I , . — C'est un sel b lanc , faci lement soluble, 

bouil lant déjà à ^So" , qu 'on obtient aisément par action de l 'acide 

chlorhydrique sur le zinc ou l 'oxyde de zinc par voie sèche ou par 

voie humide. La solution aqueuse perd de l 'acide chlorhydrique à l ' é -

vaporation; par distillation dans un courant de gaz chlorhydrique on 

peut de nouveau débarrasser le produit de l 'oxygène, de même par 

électrolyse du chlorure fondu, où le zinc spongieux qui se sépare 

agit comme purificateur. Il fond très facilement en un liquide clair, 

très réfringent. 

L e chlorure de zinc sert comme protecteur du bois con t re l 'action 

des micro-organismes et des champignons, par exemple pour les tra

verses de chemin de fer. O n l 'emploie aussi comme auxiliaire dans la 

soudure à l 'étain. I l agit ici par sa faculté de dissoudre les oxydes 

métal l iques ( p . 5 a 3 , t. I ) . 
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Une solution concent rée de chlorure de zinc peut dissoudre de 

grandes quantités d'oxyde de z inc ; la solution donne des cr is taux 

d'un oxychlorure , Z n ^ ^ . S i la solution est très concent rée , elle se 

prend en une masse solide d 'osychlorure . On se sert de ce phéno

mène pour préparer un mast ic , en malaxant quelques instants avant 

l'emploi une solution sirupeuse de chlorure de zinc avec un excès 

d'oxyde de z inc . 

Si l 'on dilue avec de l 'eau la solution qui contient l 'oxychlorure , 

celui-ci est décomposé et il se précipi te , surtout dans les solutions 

très étendues de l 'hydrate de z inc . Comme le chlorure de zinc du 

commerce cont ient presque toujours de l 'oxychlorure, c 'est-à-dire a 

perdu de l 'acide chlorhydrique à l 'évaporation, on constate le même 

phénomène, car le sel se dissout en laissant un trouble ou la solution 

diluée laisse déposer un précipité b lanc . 

La formation d'un précipi té basique est encore facilitée par la dé

composition hydrolyt ique du chlorure de zinc dans la solution, 

décomposition assez sensible vu les faibles propriétés basiques de 

l 'hydrate, et reconnaissable à la réaction acide de toutes les solutions 

de sels de z inc . 

Le sulfate de zinc ou vitriol de zinc, Z n S O , , cristallise d 'ordi

naire avec j T L O dans les formes rhombiques du sulfate de magné

sium, mais il peut, suivant les conditions de température, présenter 

d'autres teneurs en eau ou d'autres formes cristall ines. C 'es t un sel 

incolore, très solublc dans l 'eau, qu 'on obtient par l 'act ion de l 'acide 

sulfurique sur le zinc métall ique ou l 'oxyde de zinc ; il s 'emploie dans 

l 'industrie et en médecine . Avec les sulfates de potassium et d'am

monium, il forme des sels doubles à firTaO. 

Le carbonate de zinc, Z n C o 3 , existe dans la na tu re ; c'est la ca

lamine noble, minerai de zinc très apprécié. Il cristallise en rhom

boèdres isomorphes de ceux du carbonate de calcium. E n précipitant 

les solutions aqueuses de sels de zinc par les carbonates alcalins, on 

obtient en général des carbonates basiques, différents selon la tem

pérature et la teneur en eau, comme pour le carbonate de magné

sium; par calcinat ion, ils se transforment en oxyde de z inc . On utilise 

la précipitation du carbonate et la pesée de l'oxyde pour la détermi

nation du zinc dans l 'analyse. 

L e silicate de zinc existe aussi dans la nature et s'appelle cala

mine commune ou calamine terreuse. On s'en sert aussi pour ob te 

nir du z inc . 
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Sulfure de zinc, ZnS. — Ce sel s 'obtient à l 'é tal de précipi té blanc 

hydraté lorsqu 'on précipite les sels de zinc par le sulfhydrate d'am

moniaque . Des métaux lourds communs le zinc est le seul qui donne 

un sulfure b l a n c ; c 'est un signe commode pour l 'analyse. L e sulfure 

de zinc est soluble dans les acides étendus, avec mise en l iberté d'hy

drogène sulfuré. La réact ion se passe ici comme pour le sulfure de 

fer ( p . 1 7 9 , t . I l ) , avec cet te différence que le sulfure de zinc est no

tablement moins soluble . D e là vient qu 'une solut ion neutre de sul

fate ou de chlorure de zinc est précipi tée par l 'hydrogène sulfuré ; 

c 'est seulement lorsqu 'une par t ie assez notable du sel s'est décom

posée que la concentra t ion de 1 ion hydrogène produit atteint une va

leur suffisante pour empêcher une précipi tat ion ul tér ieure . S i l 'on 

élève dès l 'abord la concentra t ion de l ' ion hydrogène à cet te valeur, 

en ajoutant de l a c i d e chlorhydr ique ou de l 'acide sulfurique l ibre, 

l 'hydrogène sulfuré ne produit plus aucun précipi té , car l 'équil ibre 

ne dépend que des rapports des concent ra t ions réalisées dans la so

lut ion, nul lement de la quanti té des matières solides. 

S i , d'autre part , par un moyen approprié, la concent ra t ion de l 'ion 

hydrogène est maintenue assez petite pour que l 'équil ibre ne soit pas 

encore atteint, on peut précipi ter le zinc presque complètement de 

ses solutions acides. Ce résultat s 'obtient , comme il a été dit souvent, 

par addition d'un acétate quelconque ; l ' ion acét ique s 'empare alors 

de l ' ion hydrogène pour former avec lui de l 'acide acét ique non dis

socié , et une très peti te partie seulement de l 'hydrogène échappe à 

cette l ia ison. 

S i l 'on précipi te ainsi le zinc en solution acét ique en présence de 

n icke l et de cobal t , le sulfure de zinc b lanc se précipi te d'abord, en

suite seulement le sulfure de cobalL et le sulfure de nickel noirs . On 

peut de la sorte reconnaî t re faci lement en analyse la présence du zinc 

à côté de ces deux auties métaux . 

Dans la nature le sulfure de zinc se rencont re en masses j aunes , 

brunes ou noires qu'on nomme blende. C'est un minerai de zinc i m 

portant . On él imine le soufre par gri l lage, et l 'on réduit l 'oxyde de 

zinc produit par le charbon. L e phénomène du grillage est représenté 

par l 'équat ion 
2 Z n S -+- 3 0 , = î Z n O -4- a S O j . 

L e gaz sulfureux ainsi produit est transformé en acide sulfurique, 

non seulement pour éviter une perte, mais aussi pour éviter sa diffu

sion dans l 'air et son action nuisible sur la végétat ion. 

Cadmium. — Cet é lément , très semblable au z inc , se rencontre 
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dans la nature en quantité re la t ivement petite comme satellite du z i n c , 

et se rassemble dans les produits de téte de la distillation de c e der

nier, car i l est plus volatil. C'est u n métal blanc bleuâtre, presque 

a u s s i mou que lé p lomb, qm fond à 3 a o ° et bout, à 7 7 0 0 . S a densité 

de vapeur conduit à u n poids mola i re , qui est égal au poids de c o m 

binaison C d ; la formule de l 'é lément gazeux est donc Cd, comme elle 

est Z n pour le zinc. 

L e cadmium n e forme qu 'un ion élémentaire, l 'ion cadmium diva-

lent C d - - . L e métal se dissout avec formation de cet ion dans les 

acides étendus, mais très len tement . L ' ion cadmium est incolore et 

agit sur les organismes inférieurs et supérieurs comme u n poison. S a 

chaleur de formation à part ir du métal est 7 7 ^ · 

Les sels de cadmium e n solution aqueuse s e distinguent e n c e que 

beaucoup d 'entre eux sont sensiblement moins décomposés e n ions 

que les sels correspondants des autres calions divalents. Ceci est sur

tout frappant pour les composés halogènes. 

Dans les solutions aqueuses des sels de cadmium, les hydrates a l 

calins produisent un préci pi té b lanc à? hydrate de cadmium, insoluble 

dans un excès de réactif . Ceci correspond à l 'accroissement continu 

des propriétés basiques des éléments homologues, lorsque le poids 

de combinaison s ' é l ève . L 'hydra te de cadmium s e dissout dans u n 

excès d 'ammoniaque ; la solution cont ient des ions complexes cadrnio-

ammoniques . 
C d ( N H , ) ; - . . .• 

Par calcinat ion de l 'hydrate et par combustion du métal à l 'air on 

obtient Voxyde de cadmium sous forme d'une poudre brune, faci le

ment soluble dans les acides où elle forme des sels. 

P a r m i les sels, il faut ci ter le sulfate. I l présente encore quelque 

analogie avec les sulfates de la série magnésienne, mais déjà des dif

férences no tab les ; ainsi, il cristallise à la température ordinaire avec 

la formule 
3 ( C d S 0 4 ) . 8 i I 2 0 , 

sans exemple parmi les véri tables vitriols. L a formation du sel double 

typique avec le sulfate de potassium o u d 'ammonium n 'a pas n o n 

plus lieu très faci lement . 

L e sulfate es t faci lement soluble dans l ' eau; la température n ' a , 

sur la solubilité du sel à § d'eau, que très peu d'influence. I l sert en 

médecine , et o n l 'emploie aussi e n électrici té pour la préparation 

d'étalons de force é lec t romotr ice . 

Les composés halogènes du cadmium montrent avec une net te té 
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particulière la propriété signalée plus haut d'une dissociat ion faible 

en solution aqueuse ; des trois composés, c 'est le cli lurure qui est le 

plus, l ' iodurc qui est le moins dissocié. Ce dernier sel forme des 

feuilles cristal l ines d'éclat nacré , solubles dans l ' a l coo l , et employées 

à cause de cela en photographie comme sel ioduré. 

L a faible dissociation de l ' iodure de cadmium se voit non seule

ment à la faible conduct ibi l i té de sa solution aqueuse, mais encore 

par l ' e xpé r i ence suivante. S i l ' o n mélange de l 'hydrate de cadmium 

avec de l 'eau et du tournesol ou de la phénolphtalé ine, on ne con

state aucune réact ion basique, parce que l 'hydrate est trop peu so 

luble. L e même fait s 'observe si l 'on remplace l 'eau par de l 'azotate 

o u du sulfate de potassium. Mais, si l 'on prend une solution neutre 

d'iodure de potassium, et qu 'on agite, il se produit aussitôt une forte 

réaction bas ique . L a cause en est que l ' i o n cadmium séparé de l 'hy

drate par hydrolyse, est transformé par l 'ion iode en iodure de cad

mium non dissocié. 11 faut donc qu 'une nouvelle quantité d'hydrate 

se dissolve, et ainsi de suite, jusqu 'à ce que l 'équi l ibre soit atteint. 

L ' ion hydroxyle de l ' hydra te (et l ' ion potassium de l ' jodure de po

tassium) restent en excès , et la solution doit présenter la réact ion 

de l ' ion hydroxyle , c 'est-à-dire être basique. L a réact ion se formule 

ainsi : 

G d ( 0 H ) , - i - 2 l ' = G d l 2 -t- 2 O H ' . 

Sulfure de cadmium, G d S . — C'est un précipité d'un beau j aune 

qu'on ob t ien t lorsqu'on fait passer un courant d'hydrogène sulfuré 

dans une solution neutre d'un sel de cadmium. S i la solution est ac i 

dulée, le précipité se fait encore , et il faut une quanti té d'acide très 

notable pour empêcher toute précipitation par l 'hydrogène sulfuré. 

Les rapports d 'équil ibre chimique ressemblent ici à ceux qui ont été 

décrits dans le cas du zinc ( p . 2 3 6 , t. I I ) , avec cette différence pour

tant que la concentrat ion de l 'ion hydrogène nécessaire pour l ' équi 

libre doit être beaucoup plus grande que dans le cas du z inc . 

S i l 'on a une solution où il vient de se produire un précipi té de 

sulfure de cadmium, et qu 'on y ajoute de l ' iodure de potassium (ou 

un sel quelconque contenant l ' ion iode ) , le sulfure de cadmium se 

redissout aussitôt. Ceci t ient encore à ce que la formation d'iodure 

de cadmium non dissocié fait disparaître l ' ion cadmium de la so lu

tion, ce qui nécessi te une nouvelle dissolution du préc ip i té . 

Le sulfure de cadmium sert eu peinture à cause de sa couleur j a u n e 

pure. O n l ' appel le alors cadmium tout court, car la peinture n 'u t i 

lise pas d'autre composé du cadmium. 
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Les d e n t i s t e s e m p l o i e n t c o m m e p l o m b a g e un a m a l g a m e d e c a d 

m i u m , q u i a l a p r o p r i é t é d ' ê t r e m o u e t p l a s t i q u e a u m o m e n t o ù i l 

v i e n t d ' ê t r e m i s , m a i s d e d u r c i r b i e n t ô t e n u n e m a s s e c o m p a c t e . Cela 

l i e n t à c e q u e l a c o m b i n a i s o n d e s d e u x m é t a u x , c a d m i u m e l m e r c u r e , 

e s t u n e s u b s t a n c e c r i s t a l l i s é e à l a t e m p é r a t u r e o r d i n a i r e , q u i p e u t f a c i 

l e m e n t r e s t e r s u r f o n d u e . Dans la m a s s e m o l l e se t r o u v e d û n e u n e 

p â l e d ' a m a l g a m e s u r f o n d u ; q u a n d l a c r i s t a l l i s a t i o n a c o m m e n c é , e l l e 

g a g n e l e n t e m e n t L o u l e la m a s s e , q u i p r e n d a i n s i l ' é l a t s o l i d e . 
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C U I V R E . 

Général i tés . — En t re les métaux du npuveau groupe, dit groupe 

du cuivre, et ceux des groupes précédents existent de nombreux 

rapports de parenté . Ea c i rconstance que la plupart des métaux lourds 

peuvent former différentes séries de composés, c 'est-à-dire des ions 

de valences différentes, produit une l imitat ion et une complicat ion 

de ces rapports, qui rend impossible de classer les éléments en sér ie 

simple où les plus analogues soient toujours rapprochés . I l faut au 

contraire , lorsqu 'on poursuit une de ces séries, en interrompre 

d'autres, car l ' ensemble de ces relations n 'es t pas représenté par 

l ' image d'une série l inéaire , mais par cel le d'un système de courants 

à branchements mult iples, ou peut-être mieux encore par celle d'un 

système artériel à anastomoses variées. 

Ainsi , nous trouvons dans le cuivre un métal qui se rapproche 

d'une part par certains de ses composés des é léments de la série du 

magnésium et de la série du fer, tandis que d'autres composés ont 

des relations étroites avec le mercure et avec l 'argent . Nous avons 

rencontré souvent déjà de semblables compl icat ions , en par t icul ier à 

propos du fer et surtout du manganèse ; elles mon t ren t qu 'une classi

fication des é léments chimiques en série unil inéaire est impossible , 

car une classification vraiment complète doit tenir compte de toutes 

les relat ions, et doit par suite avoir une forme qui expr ime suffisam

ment cet te compl ica t ion . O n n 'a pas réussi j u squ ' i c i à résoudre ce 

problème d'une façon satisfaisante, et nous devons nous con ten te r 

pour le moment de suivre isolément les différentes analogies e x i s - • 

tantes. 

Cuivre. — Parmi les métaux lourds dont on]a parlé j u s q u ' i c i , le 

cuivre est le premier qui se trouve à l 'état nat i f en quanti té notable à 
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la surface de la te r re ; aussi appartient-il avec l 'argent et l 'or à la c a 

tégorie des éléments métalliques qui sont connus depuis le plus long

temps. Tl se dislingue de tous les autres métaux par sa couleur rouge 

clair, qui n 'es t pourtant visible que sur des surfaces fraîchement pré

parées. Au bout d'un temps très court les surfaces se recouvrent à 

l 'air d'une couche sombre d'oxyde ou de sulfure, qui, sans enlever 

l 'éclat métal l ique, transforme la couleur rose du métal pur en un brun 

rouge qu'on nomme communément rouge de cuivre. 

L e cuivre fond à i o 5 o n , a pour densité 8 , g et est à la t empé

rature ordinaire un métal tenace, qui se laisse travailler mécan ique

ment et résiste b ien aux influences de l 'air et de l 'humidité. Il se 

recouvre b ien d'une couche d 'oxyde, lorsqu'i l a été exposé assez 

longtemps à l 'air humide ; mais cette couche reste très mince et forme 

une protect ion efficace pour le métal sous-jacent . Au ronge, le c u i v r e 

s'unit assez vite à l 'oxygène pour former un oxyde cassant, qui 

s'effrite facilement et expose le métal sous- jacent à de nouvelles 

attaques. 

L e cuivre, à cause de sa résistance chimique, de ses propriétés m é 

caniques et de son point de fusion élevé, reçoi t de multiples appl ica

tions. Un emploi très répandu du c u i v r e repose sur sa grande con

ductibilité pour le courant électrique. Il dépasse à cet égard tons 

les métaux usuels ( l ' a rgent seul lui est supér ieur) , et on l 'emploie 

pour ce mot i f en grande quantité dans l 'é leel rotechnique. Il faut alors 

qu'il soit très pur, car de très peti tes proport ions d'impuretés abaissent 

beaucoup la conduct ibi l i té . 

L e cuivre s 'emploie non seulement à l 'état pur, mais dans de nom

breux all iages. O n a déjà ment ionné le laiton et le maí l lechor t ; on 

en ci tera d'autres plus tard. 

L e poids de combinaison du c u i v r e est Gu : = 63 , 6 . 

Ions du cu iv re .— L e cuivre forme deux sortes d'ions élémentaires , 

l ' i o n c u i v r e u x monovalent, Cu-, et l ' i o n cuivrique divalent, C u " . L e 

second se rat tache aux ions divalents décrits plus haut, le premier 

appartient à un type nouveau. Des deux, c ' es t l ' ion divalent qui est 

de beaucoup le plus abondant et le mieux connu ; c 'est celui qu 'on 

décrira le premier . 

L'ion cuivrique est loin de se former avec la même facilité à partir 

du cuivre métall ique que les ions des métaux cités j u s q u ' i c i . L e s 

acides étendus n 'ont , sans l'aide de l 'oxygène de l 'air, aucune act ion 

appréciable sur le cuivre métal l ique. L 'ac ide azotique ou l 'acide sul-

furique concentré et chaud le dissolvent seuls, en dégageant non de 

O. — I I . 16 
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L ' ion cuivrique en solution est bleu verdâtre. Si un sel cuivrique 

présente une autre couleur , il faut en conclure que la partie non dis

sociée du sel est colorée de son cô té . E n fait c'est souvent le cas . 

l 'hydrogène, mais un produit de réduction de l 'acide correspondant . 

Inversement , un courant d'hydrogène agit sur la solution d'un sel 

cuivrique en séparant du c u i v r e et formant s imultanément de l 'acide 

l ibre . 

Cette réaction est si l en te , dans les conditions ordinaires, qu'on 

ne peut pas la démontrer . Mais , si l 'on accélère l 'act ion de l 'hydro

gène par la présence d'un catalyseur, par exemple du platine méta l 

l ique, elle devient saisissahle. 

L a solution des métaux dans l 'acide azotique a lieu avec réduction 

simultanée d'une partie de l 'acide. On peut ramener le phénomène 

au schéma de la page 204 , t. I I , si l 'on écr i t l 'acide azotique comme 

une combinaison hydroxylée de l 'azote pentavalent. La série est 

A c i d e a z o t i q u e U N O , H - a H 2 0 = N ( 0 H ) 5 

P e r o x y d e d ' a z o l e N 0 2 -+- 2 H 2 Û = N ( O H ) t 

A c i d e a z o t e u x I I N 0 2 - H I I . . O = N ( O I î ) 3 

B i o x y d e d ' a z o t e i \ 0 + H , 0 = N ( O H ) , 

A c i d e h y p o a z o t e u x 2 - H 2 N 2 0 2 = N ( O H ) 1 . 

Selon que l 'acide azotique en s 'oxydant se transforme dans l 'un ou 

dans l 'autre des termes inférieurs, il peut fournir d'une à quatre unités 

d'oxydation, et l 'équation doit s 'écrire en conséquence . Par exemple , 

s'il faut exprimer l 'oxydation du cuivre en ion cuivrique avec for

mation de bioxyde d'azote ( ce qui est la réact ion principale dans l 'ac

tion de l 'acide azotique sur le cuivre) , voici ce qui se passe. Chaque 

mol de cuivre emploie 2 uni tés , pour se transformer en ion cui

vr ique; or 1 mol d'acide azotique fournit 3 unités. Il faut donc faire 

réagir 2 mois d'acide azotique sur 3 de cuivre. Mais les 3 mois de 

cuivre ont besoin de 6 mois d'acide azotique pour se transformer en 

azotate neu t re ; il y a donc en réali té 8 mois d'acide azotique qui 

agissent au total sur 3 mois de cuivre : 

3 C u + 8 H N O 5 = 3 C u ( N 0 3 ) j -h 2 N O -+- 4 1 I 2 0 . 

On voit de même que l 'acide sulfurique, pour devenir de l 'acide 

sulfureux, perd deux unités d'oxydation, qui peuvent servir à t rans

former 1 mol de cuivre eu ion cuivr ique. Une seconde mol d'acide sul

furique sert à la formation du sel, de sorte que nous avons finalement : 

C u -4- 2 H j S O t = C u S 0 4 -+ - S O , + 5 ] ^ O . 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



C U I V R E . 243 

P o u r les organismes supérieurs, l ' ion cuivrique est un poison assez 

violent, tandis que les moisissures par exemple peuvent prospérer eu 

présence de sels cuivriques. 

L a chaleur de formation de l ' ion cuivrique à part ir du métal est 

— 6 6 k J ; elle est donc négative, tandis que celle des cat ions méta l 

liques considérés jusqu ' i c i était positive. D e là vient la difficulté qu ' i l 

y a d 'obtenir l ' ion en partant du métal, et la facilité du phénomène 

inverse dans le cas du cuivre. 

Hydra te cuivrique. — D e s solutions des sels cuivriques les bases 

fortes précipi tent l 'hydrate cuivrique C u ( O H ) 2 , sous forme d'un p ré 

cipité bleu clair , qui, si on le conserve longtemps sous la solution, 

et plus rapidement à chaud, devient brun foncé, en perdant de l 'eau 

et en se transformant en bxvde cuivrique C u O . O n peut se deman

der comment il est possible qu 'un corps perde de l 'eau alors qu ' i l 

est sous l ' e a u et en a, par suite, autant qu ' i l veut à sa disposition. 

L a réponse est que l 'hydrate cuivrique en général, et surtout à haute 

température, 11 ' e s l pas un composé stable, mais n 'apparaît qu 'en vertu 

du principe de l 'apparition préalable des formes instables , pour faire 

place ensuite au système, stable dans ces condit ions, oxyde cuivrique 

et eau. 

L 'hydrate cuivrique n 'es t pas soluble dans les alcalis, si ce n 'es t 

en petite quanti té dans un dissolvant très concent ré . L ' ammoniaque 

précipite a u s s i les sels cuivriques avec formation d 'hydrate; m a i s un 

excès redissout ce t hydrate. L a l iqueur prend en même temps une 

couleur d'un bleu in tense . C'est un signe qu 'un nouvel ion s'est 

formé; en fait, on peut tirer de ces solutions bleues des sels solides 

qui con t iennent le cation C u ( N H 3 ) ' ". 

L 'hydrate cuivrique n 'est pas une base for te ; parmi les hydrates 

des ions divalenls il est une des plus faibles. Cec i se voit à l ' hydro

lyse nette de ses sels, par suite de laquelle les solutions des sels cu i 

vriques d'acides forts ont toutes la réact ion acide. Les sels cuivriques 

d'acides faibles présentent, des phénomènes de décomposi t ion; c e r 

tains d'entre eux, comme par exemple le carbonate , ne peuvent même 

pas s 'obtenir à l 'état normal , et ne sont connus que comme sels h y -

droxylés ou basiques. 

L 'oxyde cuivrique s 'obt ient non seulement par décomposit ion des 

sels cuivriques, mais aussi par oxydation immédiate du cuivre à l 'a i r 

au rouge sombre . I l se forme alors d'abord du sous-oxyde de cuivre, 

l 'anhydride de l 'hydrate cuivreux (voir plus l o i n ) , mais celui-ci dans 

les condit ions en question se transforme en oxyde cuivr ique. 
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L ' hyd rogène réduit très faci lement l 'oxyde cuivrique à l 'état m é 

tall ique, avec formation d'eau. O n a déjà dit que cette réact ion a été 

util isée pour obtenir le poids de combinaison de l 'hydrogène avec 

l 'oxygène . Cette réductibi l i té facile explique aussi l 'emploi de l 'oxyde 

cuivrique dans l 'analyse organique élémentaire. O n mélange la sub

stance à analyser avec un excès d'oxyde cuivrique, on place le m é 

lange dans un tube, et l 'on chauffe ce lu i -c i , après avoir disposé des 

appareils d'absorption pour l 'eau (chlorure de ca l c ium) et pour l 'acide 

carbonique ( l e s s n e de potasse ou chaux sodée) . L e carbone du c o m 

posé organique est oxydé par l 'oxygène de l 'oxyde de cuivre en acide 

carbonique , l 'hydrogène donne de l 'eau. Ces produits sont recuei l l is 

et pesés, et donnent la teneur de la substance organique (également 

pesée) en carbone et en hydrogène. 

L ' a z o t e présent se dégage à l 'état l ibre et peut également être dé 

terminé si l 'on recuei l le et mesure le gaz. 

Chlorure cuivrique. — L e chlorure cuivrique anhydre, C u C l 2 , se 

produit lorsqu 'on fait brûler le cuivre dans un courant de chlore ; 

c 'est une poudre j aune brun qui se dissout en j a u n e foncé dans les 

dissolvants anhydres, tandis que dans l 'eau elle prend une couleur 

qui varie avec la concentra t ion du bleu au vert . La solution laisse 

cristall iser des cristaux à 2 H 2 0 , qui semblent d'ordinaire verts à 

cause des eaux mères qui y adhèrent , m a i s à l 'état pur sont bleu 

clair . Chaulfé avec de l 'eau le sel hydraté perd de l 'acide ch lo rhy -

drique, comme beaucoup de chlorures de ce groupe, en se t ransfor

mant en oxychlorure . Chauffé avec de l 'oxygène, le sel anhydre subit 

la même transformation; en même temps il s e dégage du chlore : 

4CuClj-+-O s = 2 C u s O C I j - r - 2 C l 2 . 

Sous l 'action de l 'acide chlorhydrique, l 'oxychlorure se retransforme 

en chlorure : 

C u , O C l , + 2 H C l = 2 C u C l 2 - ( - H 2 O . 

O n utilise cet te réact ion pour la préparation du chlore . On attribue 

aussi l 'accélérat ion catalytique de l 'oxydation de l 'acide chlorhydrique 

par l 'oxygène l ibre ( p . 1 9 8 , t. I ) au moyen de sels cuivriques à une 

succession alternative de ces deux phénomènes dans le mélange de 

gaz chlorhydrique et d 'oxygène, mais pour le moment cel te manière 

de voir n'a encore aucun fondement expér imenta l . 

Les solutions aqueuses concentrées de chlorure cuivrique semblent 

vertes. Par addition d'acide chlorhydrique fumant, on obt ient une 

l iqueur j aune brun. Cette couleur est la couleur propre du chlorure 
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cuivrique non dissocié, dont la dissociation est presque ramenée à zéro 

par le grand excès d ' ion ch lore . Tan t que les solutions concentrées 

cont iennent encore une quantité notable de sel non dissocié, il y a 

une couleur mixte entre le j a u n e du chlorure et le bleu de l ' ion cui 

vrique. Des solutions très étendues, où ce dernier domine, présentent 

sa couleur b leue . Par l 'action de la chaleur la dissociation rétrograde ; 

la couleur j a u n e du sel non dissocié semble en même temps devenir 

plus intense (p . 2 3 4 , t. I I ) j de sorte que la couleur des solutions semble 

encore tourner au. vert . Si l 'on écr i t sur du papier avec une solution 

de chlorure cuivrique, les traits deviennent j aunes à chaud, par suite 

de la formation du sel anhydre fortement coloré, et par refroidissement 

ils disparaissent de nouveau, car il se forme, par absorption de l 'hu

midité a tmosphérique, le sel hydraté bleu pâle. On peut donc égale

ment employer cet te solution comme « encre sympathique» ( p . 2 2 1 , 

t. I I ) , mais on ne peut l 'appliquer avec une plume d'acier, car le fer 

agit sur les solutions cuivriques avec précipitation de cuivre . 

L e chlorure cuivrique perd faci lement du chlore pour former des 

oxychlorurcs , comme il a été dit. Ceux-c i ont des composit ions diffé

rentes selon les condit ions de formation. Le composé le mieux carac

térisé est C u 2 C l ( O I l ) . 1 ( qu'on trouve dans la nature sous le nom 

cVatacamite, et qui se produit avec facilité là où des composés chlo

rés, de l 'eau et de l 'oxygène agissent sur le cuivre. C'est un corps 

vert clair , rhombique , à peine soluble dans l 'eau. Il se dissout fac i le

ment dans les acides et dans l 'ammoniaque, comme sa formule per 

met de le présumer a priori. 

Sulfate de cuivre . — Par oxydation des sulfures de cuivre naturels 

on obt ient le sulfate cuivrique ou vitriol bleu, C u S 0 4 , en grand. 

C'est un sel qui cristallise en gros prismes bleus, t r icl iniques, avec 

5 H 2 0 , et qui se rapproche des autres « vitriols » par ses propriétés. 

Se lon la température, il prend des quantités d'eau différentes et pré

sente des formes qu'on trouve dans les autres sulfates de métaux di-

valents (cf. p. 1 7 0 , t. I I ) . I l forme aussi avec le sulfate de potassium et 

le sulfate d 'ammonium des sels doubles à 6 H 2 0 . L'eau de cristallisation 

s 'élimine assez fac i lement ; on obt ient d'abord un sel à 1 I L O , qui se 

laisse plus difficilement déshydrater. L e sulfate anhydre est d'un blanc 

sale; au contact de l ' a i r il reprend de l 'eau et bleuit . O n peut utiliser 

le sulfate de cuivre déshydraté comme desséchant, surtout pour les 

l iquides, car on a l 'avantage de démontrer le succès d e l à dessiccation 

par l 'absence de coloration bleue, sur le sulfate fraîchement ajouté. 

S i l 'on fait passer un courant électr ique à travers une solution de 
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sulfate de cuivre, du cuivre métal l ique se sépare sous forme d'un 

précipité adhérent recouvrant la cathode. Comme avec J e cuivre 

il est par t icul ièrement facile d 'obtenir un bon dépôt, on s'en sert 

non seulement pour recouvri r de cuivre d'autres obje ts , mais aussi 

pour mouler en cuivre cer ta ins obje ts , et obtenir ainsi une sorte 

de moulage métal l ique à froid. L e précipi té pénètre très exac te 

ment dans tous les c reux de la cathode, et, lorsqu ' i l a at teint une 

certaine épaisseur, on peut l 'enlever tout d'une pièce. Aussi sert- i l 

surtout à la reproduct ion des c l ichés . Ceux-c i sont d'abord taillés 

dans le bois , puis moulés sur de la gul ta-percha chauffée ou sur un 

métal très fusible (cf. b i smuth ) , puis le moule est mis à la cathode 

d'un courant traversant une solution de vitriol b leu . L 'anode est en 

cuivre, de façon que la solution garde sa teneur en cuivre (p. 2 2 6 , t. II). 

Pou ries moules mauvais conducteurs , par exemple en gutta ou en gypse, 

on les recouvre au préalable d'une couche bonne conductr ice de 

l 'é lectr ici té , par exemple en les frottant avec du graphite. 

On se sert encore de ce phénomène dans les cas où il s'agit de pu

rifier du cuivre impur . Alors le cuivre impur sert d 'anode et une 

feuille mince de cuivre pur sert de cathode. S u r ce l le -c i il se dépose 

du cuivre très pur, si l 'on travaille avec un courant de faible tension, 

car, ou b ien les impuretés sont insolubles et tombent au fond dans les 

Fig. 114. « boues anodiques », ou elles ne 

-£ se déposent pas sur la cathode ( pa r 

exemple si elle est en fer) et doivent 

être él iminées de la solution lors

qu'elles se sont accumulées par trop. 

C'est de cet te manière qu 'on traite 

en part iculier le cuivre destiné aux 

usages é lec t r iques , qui a besoin d'être 

b ien pur. O n peut s 'épargner la pro

duction spéciale d'un courant é l e c 

t r ique, en provoquant la préc ip i ta 

tion du cuivre au cours des réact ions 

qui ont lieu dans une chaîne galva

nique. E n fait, le moulage électr ique 

du cuivre, la galvanoplastie, a été 

trouvée par l 'emploi de vitriol bleu 

comme oxydant dans une chaîne galvanique et la constatat ion du m o u 

lage parfait de la cathode dans le métal précipi té . U n e chaîne de ce 

genre est représentée par la figure 1 1 4 - K est la cathode en cuivre, 

P une cuve poreuse en argile cui te , qui laisse b ien passage au courant , 
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mais empêche le mélange des l iquides; Z est une anode en zinc m é 

tallique. K est entouré d 'une solution de sulfate de cuivre , Z d'une 

solution de sulfate de z inc . S i l 'on unit alors K et Z par un conduc 

teur métall ique L , la séparation du cuivre a lieu en K., tandis qu 'une 

quantité équivalente de z i n c se dissout en Z. Pendant ce temps un 

courant électr ique traverse le conducteur L dans le sens indiqué par 

la flèche, courant facile à déceler et à mesurer par l ' intercalat ion 

d'un galvanomètre . 

L e processus chimique consiste en ce que le sulfate de cuivre 

laisse déposer du c u i v r e métal l ique, tandis que le zinc se dissout pour 

former du sulfate de z inc . S i l 'on écr i t l 'équation des ions elle se 

formule ainsi 

Cu- - + SO£-+-Zn = Cu + Z n - ' + S O J ; 

si l 'on néglige dans les deux membres l ' ion SO^'. qui ne change pas, 

il vient 
Gu-' + Zn — C u - t - Z n - - . 

Le phénomène consiste donc s implement en ce que le cuivre et le 

zinc échangent leurs rôles d'ions, ou, comme l'état d'ion est déter

miné par la charge d 'électr ici té positive, en ce que l ' ion cuivre cède 

sa charge au z inc , qui se transforme par là en ion z inc , tandis que 

le cuivre se dépose à l 'état métal l ique. 

S i l 'on met du zinc métall ique dans une solution de sulfate de 

cuivre, ce phénomène se produit aussitôt; du cuivre se dépose et du 

zinc se dissout. Mais on n 'obt ient pas ainsi de courant é lec t r ique . 

Ceci tient à ce que les décharges se font toutes dans ce cas à l ' in té 

rieur du l iquide, de façon qu' i l n 'es t pas possible de saisir et de 

conduire le mouvement de l ' é lec t r ic i té . Dans la-disposition de la 

figure 1 1 4 , qu'on appelle pile de Daniell, du nom de son inven

teur, la dissolution du zinc et la précipitation du cuivre ont lieu au 

contraire en des endroits différents, et ne deviennent possibles que si 

le déplacement de l 'é lectr ic i té a lieu d'une part par le l iquide, d'autre 

part par le conducteur L . 

Pi les voltaïques. — Pour que le phénomène décrit se produise, 

savoir le passage d'un courant, dans la pile de Daniel l , il faut év i 

demment que la réact ion servant de base à .cette pile puisse avoir 

lieu, même sans ce dispositif, car il n 'y aurait sans cela aucune raison 

pour met t re le phénomène en train. O r il ne se produit spontané

ment que des phénomènes où de l 'énergie l ibre devient disponible; 
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une chaîne voltaïque est donc un appareil où de l 'énergie chimique 

l ibre est transformée en énergie é lect r ique l ibre . 

O n pourra donc const i tuer différentes piles sur le modèle de la 

pile de Dauiel l , en remplaçant le zinc et le cuivre par d'autres m é 

taux, qu'on réuni t en solution sal ine. C'est en réalité ce qui se passe; 

chaque combinaison de ce genre fournit une pile où l'un, des deux 

métaux est réduit de son sel et déposé à l'état métal l ique, tandis que 

l 'autre s 'oxyde et se dissout à l 'état d'ion. O n détermine quel rôle 

j oue ra chacun des deux métaux par une expér ience simple, qui con 

siste à placer un des métaux dans la solution d'un sel de l 'autre, 

et r éc ip roquement ; alors l 'un des métaux précipi tera l 'autre de s i 

solution, tandis que ce lu i -c i laisse inaltérée la solution saline du pre

mier . L e métal précipitant est alors toujours l 'anode : il se dissout 

dans la pile voltaïque comme il fait dans l ' expér ience s imple; le m é 

tal précipité est la cathode, il se dépose dans la pile voltaïque aussi 

b ien que par action directe . On voit par là qu 'un inétal donné peut 

aussi bien agir comme précipitant que comme préc ip i té ; le cadmium 

précipi te des solutions salines de cuivre du cuivre métal l ique, tandis 

qu ' i l est précipi té par le zinc à l 'étal métall ique de ses propres solu

t ions. 

L a loi qui régi t ces phénomènes peut s ' énoncer ainsi : il est pos

sible de ranger tous les métaux en une série unique, telle que 

chacun d'eux agisse comme précipitant sur les solutions aqueuses 

de tous les métaux suivants, et soit au contraire précipité par 

tous les précédents. A cause de la signification électr ique dont il 

va être parlé, on nomme cette série la série de tension des métaux. 

Tension électr ique. — L e travail qu 'un courant électr ique peut 

fournir dépend non seulement de l ' intensité du courant , c 'est-à-dire 

de la quanti té d 'électr ici té qui traverse dans l 'unité de temps une s e c 

tion du conducteur , mais encore d'une autre grandeur qu'on nomme 

la tension, et dont l 'unité établie une fois pour toutes s'appelle te 

volt. Ainsi une lampe électrique à incandescence qu'on alimente avec 

un courant d'un ampère ( p . 2 3 o , t . I ) , sous une tension de 5o volls, 

fournit autant de lumière qu 'une lampe qui emploie sous 1 0 volts 

une intensité de 5 ampères, tandis que sous une tension de 200 volts 

une intensité de o , 25 ampère suffit à donner le même résultat . 

On voit tout de suite,„par cet exemple , que le travail é lect r ique d'un 

courant se mesure par le produit de l ' intensi té et de la tension. Ce 

rapport a une grande analogie avec le travail que peut fournir une 

chute d'eau ; ce lu i -c i dépend aussi du débit et de la hauteur de chute , 
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et avec le même débit on peut obtenir un travail d'autant plus grand 

qu'il y a une plus grande différence entre les deux niveaux. Au débit 

correspond la quanti té qu'on a appelée quantité d'électricité, et que 

d'après la loi de Faraday ( p . 23 i , t. I I ) on mesure à la masse de ma

tière séparée é lec t ro ly l iquement , si l 'on intercale une cuve de dé

composition dans le c i rcui t . A la hauteur de chute correspond la 

propriété de l 'énergie électr ique qu 'on nomme tension. L e produit 

d'un volt par un ampère, qui représente un travail fourni par seconde 

(car un ampère est une unité d 'électr ici té par seconde) , s'appelle 

watt. U n watt est égal au travail de i o T ergs ( p . 2 8 , 1.1) par seconde, 

voisin par suite du travail d'une chute d'eau qui a un débit de i o o B 

par seconde et une hauteur de i m . C'est donc une grandeur assez pe

tite. Dans l ' industrie on compte d'ordinaire par unités mille fois plus 

grandes, c 'est-à-dire par kilowatts ( le kilowatt vaut i o ' ° ergs par s e 

conde ) . 

Tension des piles. —- Imaginons qu'on ait construi t différentes 

piles voltaïques sur le modèle du Daniel l , en employant d 'une part 

toujours du z inc , d'autre part des métaux différents, par exemple du 

cadmium, du cuivre et de l 'argent, dans des solutions d'un de leurs 

sels : chacune de ces piles pourra fournir du courant et du travail . 

Le zinc se dissoudra et l 'autre métal sera précipité. S i nous laissons 

travailler chacune des piles assez longtemps pour qu 'une quanti té 

déterminée de z inc , par exemple 1 mol, se soit dissoute, les travaux 

des différentes piles seront différents, car l 'énergie chimique qui de

vient disponible est différente. E l l e est la plus grande dans la pile 

argent-zinc, la plus petite dans la pile cadmium-zinc, car l 'argent est 

de nos trois métaux le plus facile, le cadmium le plus difficile à r é 

duire, de sorte que du travail fourni par le zinc dans son passage à 

l 'étal d'ion la partie qui restera pour le courant sera maximum dans 

le cas de l 'argent, minimum dans cas du cadmium. 

O r la quanti té d 'é lectr ic i té qui est mise en mouvement dans ces 

différentes piles pour la dissolution d'une même quanti té de zinc est 

partout la même , car d'après la loi de Faraday des masses égales de zinc 

doivent t ransporter des quantités égales d 'électr ici té , quels que soient 

d'ailleurs les effets du courant . Comme les travaux des différentes 

piles sont nécessairement différents, il faut que ces différences s ' ex

priment dans l 'autre facteur du travail électr ique, c 'est-à-dire qu'il 

faut que les tensions de ces différentes piles soient différentes. C'est 

aussi ce qui résulte des mesures . S i l 'on mesure les tensions des 

piles au voltmètre ( ins t rument qui permet de lire immédiatement la 
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aigui l le) , on trouve les valeurs suivantes : 

Argent-z inc 1 , 5 7 volt 

Cuivre-zinc 1 , 1 0 11 

Cadmium-zinc o , 3 5 » 

Les considérat ions qu 'on vient d 'émettre peuvent se général iser . 

D'après la loi de Faraday , les quantités d 'électr ici té mises en mou

vement sont égales, non seulement pour des quantités égales de z inc , 

mais pour des quanti tés équivalentes d'ions quelconques ( p. » 3 1 , 1 . 1 ) . 

La tension des piles est donc partout la mesure du travail é lectr ique 

et ch imique qu'el les peuvent fournir, ou la mesure de l 'énergie l ibre 

des réact ions qui se passent dans la pile. La mesure des tensions est 

en fait le moyen le plus fécond de déterminer cet te grandeur impor 

tante et difficilement access ib le . 

S i l 'on établi t des piles entre les trois métaux sus-indiqués, on 

obt ient les valeurs suivantes des tensiobs : 

Argent -cu ivre o, ¡ 7 volt 
A r g e n t - c a d m i u m 1,22 » 

Cuivre-cadmium ° : 7 5 . " 

E n comparant ces valeurs avec les précédentes, on voit, que la ten

sion de la pile argent-z inc est égale à la somme des tensions ar

gent-cuivre , plus cuivre-z inc , ou argent-cadmium, plus cadmium-

zinc, e t c . Si l 'on écr i t les valeurs : 

Argent 1 , 5 y volt 
Cuivre 1 , 1 0 » 

Cadmium o , 3 5 » 

Zinc 0 , 0 0 » 

on trouve la tension d'une pile composée de deux quelconques de 

ces métaux égale à la différence des nombres correspondants . Ces 

nombres peuvent donc être désignés comme les tensions des métaux 

isolés, en prenant arbi t ra i rement le point de départ de la numéra 

tion, savoir zinc = o. Mais ce point est sans influence sur le résultat , 

car , si l 'on pose n ' importe quel autre métal égal à o, et si l 'on calcule 

les tensions correspondantes en tenant compte du signe, on obt ient 

une nouvelle série où les différences des termes sont les mêmes que 

dans la première , et qui a par suite même signification. 

Cette série est l 'expression numérique de la série des tensions 

( p . 2 4 8 , t. I I ) et expr ime une propriété fondamentale des mé taux . 

Les nombres dépendent de la température, mais ils ne se déplacent 
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guère les uns par rapport aux autres dans le domaine des tempéra

tures observées ; au delà de ce point nos connaissances sont encore 

assez imparfaites. 

Une série plus complète des tensions est donnée dans la table c i -

dessous. Ic i la série n 'a pas été prise à partir du zinc : on a pris un 

autre zéro qui expr ime le changement effectif de l 'énergie l ibre dans 

le passage de l 'état métal l ique à l 'é tal d ' i on . La justification du cho ix 

de ce zéro ne peut être donnée i c i ; elle est d'ailleurs sans importance 

pour nous, puisque nous n 'avons affaire qu'à des différences qui sont 

indépendantes du zéro : 

C a e s i u m . . . 

R u b i d i u m . . 

P o t a s s i u m . . 

S o d i u m 

M a g n é s i u m . 

A l u m i n i u m . 

M a n g a n è s e . 

Z i n c 

C a d m i u m . , . 

T h a l l i u m . . . 

F e r 

C u b a i t 

N i c k e l 

-H 1 , 2 4 v . 

1 ,o3 

0 ,82 

o , 5 i 

0 , 1 6 

0 , 1 1 

0 ,03 
— 0 ,02 

— o , 02 

Ë t a i n 

P l o m b 

H y d r o g è n e . 

A n t i m o i n e . 

B i s m u t h . . . 

A r s e n i c , . . . 

C u i v r e 

M e r c u r e . . . 

A r g e n t 

P a l l a d i u m . . 

P l a t i n e . . . , 

Or 

o , 10 v . 

- o , 2 5 

— 0 ,5g 

— 1 , o3 

— 1 .06 

L à où les nombres manquent , on connaî t s implement la place dans 

la série, mais non la valeur numérique de la tension. 

Azotate de cu iv re . — C ' es t un sel qui cristallise en cr is taux bleus à 

3 ou à 6 H 2 O, et qui ne peut se débarrasser de son eau de cristall isation 

par la chaleur, sans perdre en même temps de l 'acide. L 'azotate b a 

sique C t i n ( N 0 3 ) ( O I l ) 3 s 'obtient par l 'action du carbonate de cuivre 

sur l 'azotate neutre ou piar précipitat ion partielle de ce dernier par 

un carbonate (dont l 'acide carbonique se dégage) ; c 'est une poudre 

d'un bleu vert très difficilement soluble dans l 'eau, dont la compos i 

tion correspond à cel le de l 'a tacamite , et qui se distingue en ce que 

c'est un des rares azotates insolubles dans l 'eau. 

Si l 'on enveloppe quelques c r i s t a l l i d'azotate neutre de cuivre dans 

des feuilles d'étain (papier d 'é ta in) , ce lu i -c i s 'oxyde et il se produit 

une réaction violente avec é t incel les . L a même réact ion a déjà donné 

lieu à des explosions dangereuses dans les fabriques de poudre, où il 

peut se former de l 'azotate de cuivre par l 'action du salpêtre sur le 

métal des us tens i les . 
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(' ) On n o m m e a u s s i p a r f o i s vert-de-gris l e s c o u c h e s d e c a r b o n a t e b a s i q u e q u i 

s e f o r m e n t s u r l e c u i v r e à l ' a i r . 

Carbonate de cuivre. — P a r précipitat ion de solutions cuivriques 

au moyen des carbonates , on obt ient des précipi tés bleus ou verts de 

carbonate de cuivre basique ; les phénomènes correspondants ont été 

expliqués à propos du magnésium ( p . i 3 o , t. I I ) . On ne trouve pas 

non plus de carbonate neutre dans la nature, mais seulement des ca r 

bonates basiques . L a malachite, minéral vert qu 'on travaille pour en 

faire des objets d'art, a la composi t ion C u , ( C O : ) ) ( 0 H ) 2 ; Vazurite, 

minéral bleu foncé qui sert aux mêmes usages, est un carbonate 

moins basique de formule C u 3 ( C 0 3 ) 2 ( O H ) 2 . L e s deux sels sont des 

minerais de cuivre est imés. 

Acétate de cuivre, C u ( C 2 H 3 0 a ) 2 •+- H 2 0 . — Ce sel est connu depuis 

longtemps sous le nom de veri-de-gris ( ' ) . O n l 'obt ient en empi 

lant a l ternat ivement des couches de cuivre en lames et des résidus 

de la préparation du vin, puis abandonnant le tout à l 'oxydat ion par 

l 'oxygène de l 'air . Celu i -c i transforme l 'a lcool des résidus en acide 

acét ique, qui forme de l 'acétate de cuivre . Ce dernier se sépare sous 

forme d'un sel basique en masses bleu vert sur les lames de cu ivre ; 

il est mis sous ce l te forme dans le commerce , pour servir de couleur 

verte. Pa r cristallisation dans l 'acide acét ique étendu on obt ient le 

sel neut re , qui se dépose en cr is taux vert foncé, et t rouve éga le

ment usage en peinture et en te inture . 

Sulfure cuivrique, C u S . — O n le trouve dans la nalure sous le nom 

de covelline, et on l 'obl ient en précipi tant des composés cuivriques 

par l 'hydrogène sulfuré. Il se présente ainsi à l 'état de poudre d'un 

brun noir , dont la composit ion n 'est pas très constante , car elle a 

une grande tendance à se t ransformer en sulfure cuivreux, C u 2 S , 

et soufre l ib re . Il est prat iquement insoluble dans les acides é ten

dus; on peut donc précipi ter le cuivre en solution acide par l 'hydro

gène sulfuré, ce qui est en analyse un moyen de séparer le cuivre 

( e t les autres métaux de ce groupe) des métaux du groupe du fer . 

A cause de l ' incert i tude ci-dessus signalée de sa composi t ion, on 

ne peut pas peser immédiatement le sulfure de cuivre précipi té . On 

le dissout dans l 'acide azotique et l 'on précipite l 'azotate produit soit 

par la potasse, ce qui donne de l 'oxyde cuivrique brun ( p . » 4 3 , t. II), 

soit par le courant é lec t r ique, ce qui donne un dépôt de cuivre m é 

tal l ique. O n peut aussi chauffer le sulfure cuivrique dans un courant 
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Fig. n5. 

et rés is tance) ; comme anode on emploie un fil de platine épais en

roulé plusieurs fois. O n règle la résistance de façon à obtenir un 

courant de i ampère envi ron; en quelques heures le cuivre se dépose 

alors sur le platine sous forme d'une couche rouge rosé . 

Ferrocyanure cuivrique. — Pression osmotique. — L e mélange 
d'ion cuivrique et d'ion ferrocyanure en solution aqueuse donne un 

précipité amorphe, rouge brun, de ferrocyanure cuivrique C u 2 F e ( C N ) 6 , 

qui, même en très petite quanti té , se reconnaît à sa couleur in tense , 

et sert par suite à caractér iser le cuivre . 

Tandis que l ' importance de ce corps en analyse est assez pet i te , il 

a, à un autre point de vue, pris une importance très grande pour le 

développement de la ch imie . Ceci t ient à la propriété suivante : 

S i l 'on imprègne d'abord une cuve d'argile poreuse avec une solu

tion de sulfate de cuivre, puis qu 'on éloigne cel le-c i superficiel le

ment et remplisse la cuve d'une solution de ferrocyanure de potas

sium, le précipité de ferrocyanure de cuivre se forme dans les pores 

de la cuve et les bouche dans une certaine mesure. S i l 'on remplit 

d'eau pure une cuve de ce genre, comme W . Pfeffer ( 1 8 7 7 ) en a fa

briqué le premier, elle se comporte essentiellement comme une cuve 

d'argile ordinaire, car aux faibles pressions l 'eau la traverse, seule

ment plus len tement qu'en l 'absence de précipité. Mais si au lieu 

d'hydrogène, ce qui fourmi du sulfure cuivreux C u , S , lequel possède 

une composit ion constante . 

Pour la précipitat ion électrolyt ique on peut se servir de l 'appareil 

que représente la figure 1 1 5 . L a solution est mise dans une capsule 

de platine qui sert de cathode à un courant électr ique (accumula teur 
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d'eau on verse une solution aqueuse de certaines substances, par 

exemple de l'eau sucrée ordinaire, ce l le-c i commence par ne pas fil

t rer . S i l 'on augmente la pression, la l iqueur commence à passer pour 

une valeur déterminée de la pression, mais ce qui passe n 'est pas de 

l'eau sucrée, c 'est de l 'eau pure . 

S i l 'on fait l ' expér ience avec différentes solutions de sucre, on con

state qu'il faut pour chacune d'elles une pression déterminée pour 

que l'eau sorte, et cet te pression est proport ionnelle à la concent ra 

t ion. 

S i l 'on ferme la cuve sur un manomètre et qu 'on la place dans l 'eau 

pure, cel le-c i entre par la paroi du vase, et cela tant qu 'on n'a pas 

atteint la pression à laquelle l 'eau commence à filtrer hors du vase. 

Différentes autres matières se comportent comme le suc re ; elles 

sont retenues par la paroi et engendrent une pression. Mais il y a aussi 

des matières qui ne sont pas retenues par la paroi ; cel les- là n ' en 

gendrent pas non plus de pression (ou une pression plus peti te si 

elles sont retenues par t ie l lement ) . 

Nous devons donc conc lure que la pression provient de la matière 

dissoute; l 'eau ne peut la provoquer puisqu'el le traverse la paroi. 

E n comparant des solutions de différentes matières, qui ne peuvent 

traverser la paroi, au point de vue de la pression qu'el les sont c a 

pables d 'engendrer, on constate que des solutions dont les concen

trations sont proportionnelles aux poids molaires donnent toutes 

la même pression. O n pourrait donc employer ces pressions, qu'on 

nomme pressions osmotiques, à déterminer le poids molaire des ma

tières dissoutes, aussi bien que l 'abaissement du point de congélat ion 

et la diminution de la tension de vapeur ( p . i 8 5 , t . 1 ) . Seu lement des 

mesures de ce genre présentent de grandes difficultés expérimentales . 

L a température a une influence sur la pression osmol ique ; dans 

les conditions ordinaires, ce l le-c i augmente d'environ ; | pour 1 0 0 par 

degré. 

La pression osmotique suit donc dans l 'ensemble des lois analogues 

à celles de la pression des gaz; ce l le-c i est aussi proport ionnel le à la 

concentra t ion ou à la densité du gaz (loi de B o y l e , p. 8 1 , t. I ) et 

augmente par degré de -j-yi, c 'est-à-dire en nombre rond de j pour 

1 0 0 (loi de Gay-Lussae , p . 8 2 , t . I ) . 

Mais l 'analogie va plus loin encore . S i l 'on détermine par exemple 

la pression osmotique qu 'exerce une solution déterminée d'acide car

bonique , on la trouve exac tement égale à celle qu 'exercera i t la même 

masse d'acide carbonique si elle occupai t à l 'état gazeux le volume 

total de la solution. Ains i un corps dissous se compor te comme un 
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( ' ) Pour plus de détails voir le Livre de l'auteur : Grundriss der allgemeinen 
Chemie (Leipzig, »899) . 

gaz et sa pression osmotique est régie par la même formule que la 

pression d'un gaz : 

en particulier la constante R a la même valeur. O r on a indiqué 

( p . 1 0 6 , t. I ) qu'à o° i mol de chaque gaz exerce une pression de i a t m 

si elle occupe un espace de 9 . 2 / J o o c m 3 ou 2 2 ' , 4 - S i l 'on dissout i mol 

de n ' importe quelle substance dans un volume de 2 2 ' , 4 ) sa solution 

aura aussi une pression osmotique de i a , m . 

Ces lois sont valables non seulement pour les solutions aqueuses, 

mais pour des dissolvants quelconques . Pour les autres dissolvants, 

on ne les a pas vérifiées expérimentalement d'une manière directe , 

mais d'une manière indirecte . 

S i l 'on compare les lois qu'on vient d 'énoncer avec celles de la 

page i 8 5 , t. I , relatives à l 'abaissement de la tension de vapeur et du 

point de congélat ion, on constate un très grand accord . Cet accord 

n'est pas fortuit, mais est fondé en théorie, car si les lois de l ' abais

sement du point de congélation par exemple sont données, les autres, 

par exemple celles de la pression osmotique, s'en déduisent. L e l ien 

tient à ce qu 'on peut employer chacun de ces phénomènes à la p ro 

duction d'un certain travail et que, d'après le pr incipe de l ' imposs i 

bi l i té du mouvement perpétuel de seconde espèce ( p . i 5 g , t. I ) , le 

travail fourni par un changement d'état déterminé doit être le même , 

quel que soit le chemin employé pour le produire. S i l 'on calcule 

alors la quantité de travail pour les différents chemins (congéla t ion, 

évaporation, fdtration par la paroi poreuse) et qu'on fasse la c o m 

paraison, on obt ient les formules qui permettent de calculer avec 

une pression osmotique donnée le changement correspondant de la 

tension de vapeur et du pe in t de congélation, et inversement . E n 

particulier, on trouve que ces trois grandeurs, dans des condit ions 

•comparables, res tent proport ionnel les entre elles ( ' ) . 

On peut encore se demander si les lois de la pression osmotique ne 

sont valables que pour des parois en ferrocyanure de cuivre. L a r é 

ponse est que ces lois sont générales pour toutes les parois qui ne 

laissent pas passer la matière dissoute. E n particulier, les parois des 

cellules végétales et animales ont cette propriété de perméabi l i té s é 

lective à un haut degré, et c 'est par elles qu'on a vérifié, voire même 

découvert , les lois de la pression osmotique. 
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Composés cuivreux. — L e s composés d'un type où le cuivre semble 

monovalent sont nombreux , bien que l 'ion correspondant , C u - , soit 

à peine connu. E n d'autres termes, on connaî t des combinaisons so

lides de cette série monovaleiiLe, mais pas de sels dissous à l 'état pur. 

Par oxydation du cuivre chauffé à l 'air, il se produit d'abord un 

oxyde rouge dont la composi t ion est C u 2 0 , et qui s'appelle oxyde 

cuivreux ou oxydule de cuivre. Par chauffage ul tér ieur à l 'air il se 

transforme en oxyde cuivrique noir . Mais, si l 'on détache cette 

couche noire qui recouvre un morceau de cuivre oxydé, on trouve 

que du côté du métal elle est généralement colorée en rouge, c 'es t -

à-dire composée d'oxydule de cuivre. 

L'hydrate cuivreux correspondant , 0 0 3 ( 0 1 1 ) 2 ou C u ( O H ) , s 'ob

tient par décomposi t ion au moyen de la potasse ou de la soude du 

chlorure cuivreux dont il va être parlé . C'est une poudre rouge 

br ique . 

Dans la nature, on rencontre l 'oxydule de cuivre sous le nom de 

cuprile. C'est un minerai très est imé, parce qu' i l est part icul ière

ment r iche en cuivre, et facile à réduire par le charbon en cuivre 

métal l ique. 

L 'oxydule de cuivre s 'obtient aussi comme produit de réduct ion de 

la l iqueur de Feh l ing par le glucose et les corps analogues ( p . 2 6 0 , 

t. I I ) , et peut se préparer de ce l le façon. A l 'air humide il s 'oxyde en 

hydrate cuivrique ou en carbonate bas ique. 

S i l 'on traite l 'oxydule de cuivre ou l 'hydrate cuivreux par les 

acides, il ne se produit pas en général les sels cuivreux cor respon

dants, mais des sels cuivriques, et la moitié du cuivre se dépose à 

l 'état métall ique sous forme d'une poudre rouge noi re . Avec l 'acide 

sulfurique, par exemple , la réact ion se passe d'après le schéma sui

vant : 
CujO + HjSC-4 = Cu - t - C u S C u - i - H 2 0 . 

L a considération des ions permet de concevoi r qu'il se forme d'abord 

du sulfate cuivreux, dont l ' ion cuivreux subi l aussitôt une transfor

mation en ion cuivrique et cuivre métal l ique : 

2 Cu - = C u ' · + Cu. 

L a solution cont ient d'une manière tout à fait prédominante de l ' ion 

cuivrique, mais elle répond pourtant au schéma général , car il s'agit 

d'un équil ibre chimique entre les deux ions et le cuivre méta l l ique ; 

seulement à une concentrat ion très élevée en ion cuivrique corres

pond une concentrat ion très faible en ion cuivreux. E n fait, on a 
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démontré que si l 'on met en présence une solution de sulfate de cuivre 

et du cuivre métal l ique, une partie de ce dernier se dissout avec for

mation de sulfate cuivreux, c 'est-à-dire d'ion cuivreux. 

S i l 'on prend à la place de l 'acide sulfurique un hydracide ha lo 

gène, de l 'acide sulfocyanique ou un autre acide qui peut former un 

sel cuivreux très difficilement soluble, cel te décomposit ion n 'a pas 

l ieu, et il se produit le composé cuivreux correspondant. Ceci s ' ex

plique parce que, dans les solutions obtenues, l 'ion cuivreux n 'exis te 

qu'en quantité infinitésimale, c a r i e s sels sont très peu solubles ; la 

décomposit ion d'ion cuivreux en ion cuivrique et cuivre ne peut 

donc porter que sur des quantités insensibles. 

L e Chlorure cuivreux, ou sous-chlorure de cuivre, est un sel 

b lanc , très difficilement soluble dans l 'eau, qu'on peut obtenir en 

faisant bouil l i r avec du cuivre pulvérulent une solution de chlorure 

cuivrique dans l 'acide chlorhydr ique fort. L a l iqueur, for tement c o 

lorée au début, finit par devenir j aunâ t re , et, en la versant dans beau

coup d'eau, on a un précipité b lanc de neige de chlorure cuivreux. 

II faut le laver autant que possible à l 'abri de l 'air, sans quoi il se 

transforme rapidement en oxychlorure cuivrique ( p . 2 4 5 , t . T I ) . 

Cette réact ion est opposée à celle de tout à l 'heure : tandis que 

l ' ion cuivreux se décomposait en ion cuivrique et cuivre méta l 

l ique, ici c 'est l ' ion cuivrique qui en présence de cuivre donne de 

l ' ion cuivreux. L a cause en est que dans la solution chlorhydrique 

l 'ion cuivreux n 'existe qu 'en très petite quant i té ; de plus, le fait de 

la solubilité dans l 'acide chlorhydrique du chlorure cuivreux, presque 

insoluble dans l 'eau, montre que, ou bien le chlorure y est dissous 

comme tel (sans d issocia t ion) , ou b ien il s'est formé une combina i 

son des deux, un acide cuprochlorhydr ique. On n'a pas encore fait 

de recherches pour savoir laquelle des deux alternatives est la vraie. 

L e chlorure cuivreux se dissout aussi dans l 'ammoniaque "pour 

former un l iquide inco lore qui cont ient un ion cupro-ammonique 

C u ( N H 3 ) - . L e chlorure de ce t ion, C u N H 3 C l , peut s 'obtenir en cris

taux incolores du système cubique , en faisant bouil l i r une solution 

de chlorhydrate d 'ammoniaque avec de la poudre de cuivre, et la is

sant refroidir lentement la l iqueur obtenue. La solution aqueuse 

jbleuit presque instantanément à l 'air avec absorption d 'oxygène. 

Les deux solutions, chlorhydrique et ammoniacale , du chlorure 

cuivreux, absorbent une quantité notable d'oxyde de carbone, qui 

semble assez solidement combiné , mais peut néanmoins s 'extraire du 

l iquide en faisant le vide d'une manière répétée. Il s'agit ici de la for-

O . — I I . 17 
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maüon d'un cation complexe , analogue à l ' ion formé par le b i o x j d e 

d'azote et l ' ion ferreux (p . 1 8 6 , t. I l ) , qui n'est pas non plus très stable 

et a une tension de dissociation notable . L a réact ion sert à doser 

l 'oxyde de carbone dans un mélange gazeux, mais nécessi te quelques 

précautions à cause des raisons qu'on vient de donner . 

Le bromure cuivreux ressemble beaucoup au chlorure cuivreux. 

L'iodure cuivreux se produit en même temps que de l ' iode l ibre, 

lorsqu'une solution cont ient à la fois de l ' ion cuivr ique et de l ' ion 

iode, d'après la réact ion 

2 C u - - - r - 4 I ' = 2 C u I + L . 

On peut se représenter le phénomène comme si l ' ion cuivrique per

dait une charge positive et neutralisait ainsi la charge négative de 

l ' ion iode; l 'ion cuivreux ainsi produit forme aussitôt, avec un autre 

ion iode, de l ' iodure cuivreux qui se dépose. S i l 'on ajoute au préa

lable un réducteur qui puisse transformer l ' ion cuivrique en ion cui

vreux, il ne se dépose que de l 'iodure cuivreux sans iode l ib re . On 

emploie à cet effet, par exemple , de l 'acide sulfureux ou une solution 

acidulée de vitriol ver t . 

Comme l ' iodure cuivreux est ext rêmement peu soluble, on peut 

de la sorte séparer d'une solution des traces d'iode très faibles, et l 'on 

se sert de ce procédé dans l ' industrie pour ret i rer l ' iode des eaux 

mères qui cont iennent à côté de l ' ion iode des masses plus grandes 

d'autres halogènes. 

L ' iodure cuivreux est une poudre dense d'un blanc rougeàtre qui 

fournit, par distillation avec du bioxyde de manganèse , de l 'oxyde 

cuivrique et de l ' iode, par ébullition avec de la potasse, de l ' iodure 

de potassium et de l 'oxydule de cuivre, et qui se dissout dans l ' am

moniaque comme le chlorure . 

L 'ac t ion mutuelle qu'on vient de décrire entre l ' ion cuivrique et 

l ' ion iode n'est pas instantanée ; elle a lieu avec une vitesse mesurable , 

qui est très petite aux grandes dilutions. Ainsi l 'on peut mélanger 

des solutions très étendues de sulfate de cuivre et d'iodure de potas

sium, sans qu' i l y ait tout de suite séparation d' iode; mais, après 

quelque temps, l ' iodure commence à se déposer et l ' iode apparaît. 

Ent re les corps en présence il y a donc un équil ibre ch imique , et la 

réaction ne peut devenir complète que par l 'él imination de l 'un ou de 

l'autre des éléments dissous. 

Sulfocyanate de cuivre, C u S G N . — Il se rat tache aux corps qu 'on 

vient de décrire par son insolubilité et, par suite, par les condit ions 
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de sa préparation. S i l 'on met en présence, dans une solution c o n t e 

nant l ' ion cuivricfue, de l ' ion sulfocyanate et un réducteur , comme 

l'acide sulfureux, il se dépose du sulfocyanate de cuivre b l anc . L a 

réaction correspond tout à fait à celle qui se passe dans le cas de l ' i o -

dure, ce qui nous dispense d'y revenir . On s'en sert pour séparer le 

cuivre d'autres métaux ; pour l 'analyse quantitative le sulfocyanate 

précipité et desséché est mélangé avec du soufre et chauffé dans un 

courant d 'hydrogène, ce qui le transforme en sulfure cuivreux. 

Autres composés cuivreux. — L e sulfure cuivreux est assez abon

dant dans la nature. C'est la chalcosine, qui est un minerai de cuivre 

important. S a couleur est foncée, il cristallise en cris taux rhom-

biques, qui fondent assez faci lement et sont mauvais conducteurs de 

l 'é lectr ic i té . O n a déjà dit qu' i l prenait naissance lorsqu'on chauffe le 

sulfure cuivrique dans un courant d'hydrogène. Par grillage à l 'air i l 

se transforme en un mélange d'oxyde et de sulfate de cuivre. 

L ' ion cuivrique se comporte v is -à-vis de l 'ion cyanogène comme 

vis-à-vis de l ' ion iode. Si les deux ions se rencont ren t en solution, il 

se dégage du cyanogène l ibre , et le cyanure cuivreux se sépare sous 

la forme d'un précipi té b lanc : 

s C u - - - i - 4 C : N ' = a C u C N - t - C C N ) , . 

C'est un procédé commode pour obtenir du cyanogène gazeux; il 

suffit de mélanger des solutions équivalentes de sulfate de cuivre et 

de cyanure de potassium pour obtenir un dégagement gazeux abon

dant. 

Composés complexes du cuivre. — O n a ment ionné déjà la for

mation d'un composé complexe d'ion cuivrique et d 'ammoniaque, 

qui se reconnaî t à la production d'une couleur bleu foncé dans le 

mélange des deux solut ions. II se forme dans ces solutions l ' ion nou

veau C u ( N H 3 ) ¡ ' , dont les sels s 'obt iennent en sursaturant d 'ammo

niaque les solutions des sels cuivreux correspondants . 

L e mieux connu de ces sels est le sulfate, C u ( N I I 3 ) 4 S 0 4 , qu 'on 

obtient faci lement en versant de l 'ammoniaque dans une solution 

concentrée de sulfate de cuivre, j u squ ' à ce que la l iqueur soit r ede

venue parfaitement c la i re , puis ajoutant de T'alcool. L e sel n 'es t que 

très peu soluble dans l 'a lcool , et par la lente diffusion de ce lu i -c i il 

se dépose dans la solution sous- jacente sous forme de cr is taux bleu 

foncé très b ien formés. O n peut obtenir de la m ê m e manière diffé

rents autres sels du même ion. Les solutions, de ces sels servent à 

combat t re certains parasites de la vigne (mildew). 
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L e cuivre forme d'autres composés complexes de la même couleur, 

l o r squ 'on sursature les sels cuivriques d'alcali en présence de. cer 

tains composés organiques, par exemple le sucre ou l 'acide tartrique. 

I l se produit alors également un liquide bleu foncé, d'où l 'on peut 

t i rer un sel de même couleur . Dans ces sels sont contenus des acides 

cuivr iques dont la composi t ion dépend de celle des corps employés 

et ne peut ê t re expl iquée i c i . E n général, la propriété de former des 

composés de ce genre se trouve chez les mêmes composés bydroxylés 

organiques qui empêchent la précipitation de l 'oxyde de fer par les 

bases ( p . 1 8 6 , t. I I ) . 

La plus connue de ces combinaisons est la l iqueur de Fehl ing , 

qu 'on obt ien t en mélangeant une solution de sulfate de cuivre d'abord 

avec de l 'acide tar t r ique, puis avec de la potasse en excès . C'est un 

l iquide b leu foncé que différents réducteurs modifient de façon à y 

produire un précipi té d'oxydule rouge de cuivre ( p . 2 . 56 , t. I I ) . E l le 

peut donc servir à reconnaî t re ces corps, et s 'emploie comme telle en 

analyse, par exemple pour la recherche du glucose dans l ' u r i n e . 

O n a déjà c i té quelques composés complexes cuivreux. Il faut o b 

server encore que le cyanure cuivreux se dissout dans le cyanure de 

potassium en un l iquide incolore , d'où l 'on peut extraire le sel com

plexe K C u ( C N ) 2 , sel de potassium de l ' ion cupro cyanure. Ce com

posé est très stable et cont ien t extrêmement peu d'ion cuivreux; de 

sorte que tous les composés c u i v r e u x solides, même le sulfure cu i 

vreux, se dissolvent dans le cyanure de potassium pour former ce sel 

complexe . O n se sert aussi de ce fait en analyse. 

L e cuivre forme en outre encore un grand nombre de composés 

complexes où le soufre j o u e un rôle, et qui dérivent de l 'acide sulfu

reux et de l 'acide hyposulfureux; il nous suffira d'en avoir indiqué 

l ' ex i s tence . 

Méta l lu rg ie du cuivre. — A cause des grands besoins de l ' indus

tr ie , la préparat ion du cuivre en partant des composés naturels est 

devenue une industr ie importante . Tan t qu'il s'agit de minerais oxy 

dés, cupri te ou carbonates basiques, il suffit d'une réduction par le 

charbon,, qui s'effectue faci lement . L e travail est plus compliqué pour 

les minerais sulfurés, dont les plus importants sont la chalcopyrite 

et le cuivre panaché. T o u s deux sont des combinaisons de sulfure de 

cuivre et de sulfure de fer, et la préparation du cuivre pur nécessite 

l 'é l iminat ion à la fois du soufre et du fer. L a difficulté s 'accroî t du 

fait que le soufre est bien plus solidement fixé sur le cuivre que sur 

le fer, de sorte qu ' on a grande peine à l 'é l iminer . Par grillage et oxy-
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dation il se produit donc principalement de l 'oxyde salin de fer et du 

sulfure cuivreux, et, par fusion de ce mélange additionné de fondants 

si l iceux, on obt ient par des opérations répétées une scorie qui c o n 

siste essentiel lement en silicate de fer et un mélange ou un alliage de 

cuivre et de sulfure cuivreux. S i la teneur en soufre est assez faible, 

le cuivre b r u t ( m a t t e no i r e ) est coulé en plaques qu 'on met à l 'anode 

d'un bain acide de sulfate de cuivre, avec de la tôle de cuivre pur à 

la cathode. O n obt ient ainsi du cuivre pur, et le sulfure cuivreux qui 

forme avec les autres impuretés les boues anodiques, est ajouté à la 

masse dans une fusion ul tér ieure . 

Les progrès de la précipi tat ion électrolytique ont conduit à trai ter 

les minerais de cuivre par voie humide et à séparer le métal é l c c t ro -

lyt iquemenl des solutions salines ainsi obtenues. Pour ce la , on se sert 

le plus souvent de sels ferriques qui sont réduits en sels ferreux en 

même temps que le sulfure de cuivre se dissout pour former un sel 

cuivrique avec dépôt de soufre. 

E n refondant le cuivre, on forme de l'osyduLe de cuivre qui se 

dissout dans le métal fondu, mais réapparaît au refroidissement et 

rend le cuivre cassant. Aussi le cuivre, immédiatement avant d'être 

coulé, doit-il encore être soumis à un traitement réducteur (brassage 

avec un bâton de bois mou i l l é ) . Si la réduction va trop loin, la t éna

cité du cuivre diminue de nouveau, probablement par suite du pas

sage de traces d'oxydes métal l iques étrangers à l 'état métal l ique, de 

sorte que cet te dernière opération doit se faire avec précaut ion et 

en exécutant de nombreux essais. 
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Générali tés. — L e plomb se rat tache au strontium et au baryum 

comme le zinc et le cadmium au magnésium. L e ca lc ium, qui a des 

relations d ' isomorphisme des deux côtés , t ient le mi l ieu . D'autre 

part, le plomb est par exce l lence un métal lourd, avec un sulfure inso

luble de couleur foncée. 

L e plomb est assez répandu dans la nature. Sa forme la plus im

portante est le sulfure de plomb, qui fournit de beaucoup la plus 

grande quantité du métal . O n trouve aussi le carbonate et le sulfate, 

qui sont isomorphes des sels correspondants du strontium et du b a 

ryum . 

L e plomb métallique est connu depuis longtemps, car il est aisé de 

l 'extraire de ses minerais . Ses nombreuses applications reposent d'une 

part sur le fait que son point de fusion est bas , 33o" , et sa densité 

élevée, 11 , 4 , d'autre part sur ce qu' i l est mou et par conséquent plas

t ique. Ceci rend possible, surtout à température un peu élevée, de 

mouler le plomb comme une masse plastique, et de fabriquer ainsi 

des fils, des tubes, e tc . 

L e plomb s'oxyde très vite à l 'air humide, mais seulement à la sur

face, de sorte qu ' i l peut durer assez longtemps. Mais il faut remar

quer qu'il résiste beaucoup m o i n s b ien à l 'eau pure qu'à l 'eau de 

source ou de rivière ordinaire. Cec i t ient à ce que, dans la première , 

il se forme sous l ' inf luence de l 'oxygène de l 'air de l 'hydrate un peu 

soluble dans l 'eau et incapable par suite de protéger le p lomb; dans 

l ' eau impure, qui cont ient de l ' ion sulfate et de l ' ion carbonate , il se 

forme les sels de plomb correspondants , dont la solubilité est ex t rê 

mement faible, et qui forment une couche adhérente sur le p lomb. 

Ainsi des conduites d'eau en plomb peuvent très b ien servir pour 

l ' e au ordinaire, mais non pour l'eau disti l lée. 
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L e poids de combinaison du plomb a été déterminé par transfor

mation du métal en oxyde et inversement ; il a été trouvé égal à 

Pb - - 2 0 6 , 9. 

Ion plomb. — L e plomb forme un ion élémentaire divalent, peut -

être aussi un ion quadrivalent, et en outre différents ions oxygénés et 

complexes . 

L ' i on p lomb, P b - " , est incolore et se rapproche beaucoup dans 

ses combinaisons de l'ion baryum. C'est un poison violent pour les 

organismes supérieurs, et son action accumulée finit aussi par être 

très nuis ible , lorsqu ' i l est absorbé à petites doses d'une manière 

répétée . Aussi les ouvriers qui ont affaire au plomb sont-ils constam

ment exposés à l ' empoisonnement , et faut-il beaucoup d'attention et 

de propreté pour l imiter le danger. 

La chaleur de formation de l 'ion plomb à partir du métal est —H a k J . 

V u sa place dans la série des tensions, le plomb ne présente pas de 

tendance part iculière à passer à l ' é t a t d'ion. Les acides l ibres ne sont 

pas décomposés par le plomb d'une manière appréciable, de sorte 

qu ' i l faut employer des oxydants pour le dissoudre. L e meil leur dis

solvant du plomb métal l ique est l ' a c ide azotique, qui f o r m e un des 

rares sels de plomb solubles, car la plupart des sels de plomb sont 

insolubles. 

Des solutions salines, les bases précipi tent Vhydrate de plomb, 

P b ( O H ) 2 , sous forme d'un précipi té blanc f loconneux, qui ne se dis

sout pas dans un excès d 'ammoniaque, mais se dissout dans un excès 

d'alcali. L a raison est fa même que pour l ' a lumine , qui se comporte 

parei l lement : l 'hydrate de plomb peut, en mettant en l iberté de l ' h y 

drogène, former des a n i o n s de composit ion P b 0 2 et H P b O ' 2 , dont 

les sels alcalins sont solubles dans l 'eau. 

L 'hydrate de plomb est un peu soluble dans l 'eau. I l se forme très 

faci lement quand le plomb est mis en présence de l 'eau et de l ' o x y 

gène de l 'air . I l est remarquable que dans cette oxydat ion, comme 

dans beaucoup de celles qui ont lieu avec l 'oxygène l ibre en présence 

de l ' e a u , il y a formation simultanée d'eau oxygénée . Des mesures 

ont fait voir que la quanti té d'eau oxygénée correspond à cel le de 

l 'hydrate de p lomb, de sorte que la réact ion peut s 'écrire ainsi : 

P b + 2 l t , 0 - h O , = P b ( O H ) i - f - H 2 C v 

Il est. probable que le premier produit de la réact ion est unique , 

peut-être un composé P b ( O H ) 4 , qui se décompose en P b ( O H ) , et 

H 2 0 2 . Alors cette réact ion serait un nouvel exemple du fait que les 
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composés instables ont coutume de se former avant les composés 

s tables . Pour tant les propriétés de l 'anhydride de ce composé hypo

thét ique P b ( O I I ) J J , le peroxyde de plomb, qui est un corps stable 

b ien connu, rendent cet te interprétat ion un peu douteuse. 

L a formation de peroxyde d'hydrogène ou d'autres composés du 

type peroxyde a été démontrée pour un très grand nombre d 'oxyda

tions à l 'oxygène l ib re , de sorte qu'elle semble être la règle . A la vé

r i té , le peroxyde se décompose en général si vite avec dégagement 

d 'oxygène libre qu'on ne peut j a m a i s saisir sa masse totale, et. qu'on 

n'en trouve le plus souvent que des traces infinitésimales si l 'on n ' em

ploie pas des précautions spéciales. Linlerpré ta t ion rat ionnelle de ces 

phénomènes longtemps négligés, mais très généraux, est fournie par 

la loi préci tée de la formation préalable des formes instables ; pour

tant on ne l'a pas encore vérifiée partout. 

L 'hydra te de plomb perd très facilement de l 'eau et se transforme 

en oxyde de plomb, P b O , coloré en j aune clair . O n obt ient le même 

composé en quantités aussi grandes qu 'on veut en chauffant le plomb 

à l 'a ir l ibre au-dessus de son point de fusion; si la température a été 

poussée au delà du point de fusion de l 'oxyde lu i -même, on l 'obt ient 

en écail les bril lantes d'un j aune rouge, qu 'on nomme communément 

lilharge. O n l 'emploie dans l ' industrie pour de nombreux usages, la 

fabricat ion des verres, des vernis, la teinture, e t c . 

L e chlorure de plomb, P b C l 2 , est un sel peu soluhle dans l 'eau 

froide, bien plus soluble dans l'eau chaude, qui cristall ise en aiguilles 

anhydres. Il s 'unit à l 'oxyde de plomb pour former des sels basiques, 

qu 'on prépare en chauffant la 11 tharge avec du chlorhydrate d 'ammo

n iaque ; ils sont d'un j a u n e pâle, et servent en peinture sous le nom 

de jaune de Naples. 

L e bromure de plomb ressemble an chlorure , il est encore moins 

soluble . 

\liodure de plomb, P b l 2 , est moins soluble encore . I l cristallise en 

feuillets dorés des solutions saturées à chaud; précipité à froid par 

un iodure de la solution d'un sel de plomb, c 'es t une poudre j a u n e . 

I l se décompose dans une certaine mesure à la lumière , de sorte qu 'un 

mélange d'iodure de plomb et d'amidon se colore rapidement en bleu 

foncé , par suite de la formation d'iodure d 'amidon. I l s 'unit à l ' iodure 

de potassium pour former un sel double, qui n 'est stable qu 'en pré

sence de solutions contenant un grand excès d'iodure de potassium; 

l 'eau pure le décompose avec précipitat ion d'iodure de p lomb. 
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Azotate de plomb, P b ( N 0 3 ) , . — I l cristallise anhydre dans le sys

tème cubique et est isomorphe avec l'azotate de baryum. O n l 'obt ient 

facilement par dissolution du plomb ou de l 'oxyde de plomb dans 

l 'acide azotique é tendu; l 'acide concent ré le précipi te de ses solu

tions, à cause de l ' accroissement de concentrat ion de l ' ion azotate. 

L 'acide azotique fort est donc presque sans action sur le métal , car 

l'azotate formé j o u e le rôle de couche protectr ice . 

Lorsqu 'on le chauffe, l 'azotate de plomb se décompose en oxyde 

de plomb, oxygène et peroxyde d'azote : 

aPhcNOj) , = s P b O + 4N0 2-+- O s . 

On se sert de ce fait pour préparer le peroxyde d'azote ( p . 3go , t. I ) . 

Sulfate de plomb, PbSCv — C'est un sel b lanc , ex t rêmement peu 

soluble dans l 'eau, qui se forme chaque fois que l ' ion plomb et l ' ion 

sulfate se r encon t ren t dans une solution. I l ressemble beaucoup au 

sulfate de baryum, mais, à cause de sa grande densité, il se dépose 

plus vite de ses solutions que ce lu i -c i . Il se dissout faci lement dans 

une solution de tartrate d 'ammoniaque sursaturée d 'ammoniaque, ce 

qui permet de le séparer faci lement du sulfate de baryum. Cette s o 

lubil i té t ient à la formation d'un acide complexe , le plomb s'unissant 

à l 'anion de l 'acide tartr ique pour former un anion complexe . C'est 

un nouveau cas de la formation souvent signalée de composés orga-

nométall iques hydroxylés ( p . l'j^ e l 2 6 0 , t. I I ) . Comme la formation 

de ce produit complexe appauvrit le l iquide en ion plomb, il faut que 

du sulfate de plomb entre en solution pour couvrir les perles, et ceci 

se cont inue jusqu ' à ce que, ou bien tout le sulfate de plomb soit dis

sous, ou b ien un équil ibre chimique se soit établi entre les différents 

constituants de la solution et le sel solide. 

Le sulfate de plomb existe dans la nature en cristaux rhombiques 

isomorphes de la baryt ine et de la cé les t ine ; c 'est Vanglésile ou v i 

triol de p lomb. Ce sel prend aussi naissance comme produit in termé

diaire de la transformation du sulfure de plomb en plomb métal l ique. 

L a grande insolubil i té du sulfate de plomb explique l 'emploi du 

plomb dans la fabrication de l 'acide sulfurique, pour revêtir les 

chambres de réact ion et les chaudières de concentrat ion ( p . 3 4 o , t. I ) . 

L e plomb, sous l ' influence de l 'acide, se recouvre très vite d 'une 

couche solide de sulfate, qui protège le métal sous-jacent . 

Dans l 'acide sulfurique concent ré le sulfate de plomb se dissout 

notablement , ce qui fait que l 'acide sulfurique brut cont ient presque 

toujours de fortes quanti tés de p lomb. O n ne sait pas encore d'une 
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manière certaine si cela t ient à la formation d'un sulfate acide, 

P b H 2 ( S 0 4 ) 2 , ou si l 'acide sulfurique comme tel n 'est pas un dissol

vant du sulfate de p lomb . Par dilution avec de l 'eau, le sulfate de 

plomb se reprécipi te , car il est encore moins soluble dans l 'acide sul

furique étendu que dans l 'eau, à cause de la présence de l ' ion sulfate. 

L e fait qu 'on vient de ment ionner , savoir que la solubilité d'un sel 

dans l 'eau est d'abord diminuée, puis augmentée par addition de son 

acide, est assez général . L a diminution est un phénomène régulier ; elle 

provient, comme on l 'a dit, de la présence de l 'anion, qui fait que le 

produit de solubilité est at teint pour une concent ra t ion beaucoup 

moindre du cation (qu i mesure ici la solubilité du s e l ) . L ' acc ro i s se 

ment de solubil i té , souvent constaté dans l 'acide très concen t ré , a 

d'ordinaire sa cause dans la production d'un nouveau composé so

luble d'acide et de sel . 

A cause de son insolubi l i té , on emploie le sulfate de plomb pour 

séparer l ' ion plomb de ses solutions dans l 'analyse qualitative et quan

titative. Pour ne r ien perdre au lavage, on lave d'abord à l 'acide sulfu

r ique étendu, qu'on chasse ensuite par l 'a lcool , dans lequel le sulfate 

de plomb est bien moins soluble que dans l 'eau. 

Chromate de plomb. — Lorsque l 'ion chromale et l ' ion plomb se 

rencon t ren t en solution, il se produit un précipi té j aune très diffici

lement soluble dans l 'eau, le chromate de plomb, P b C r 0 4 , qui , à 

cause de sa vive couleur , est employé en peinture sous le nom de 

jaune de chrome. Mélangé au bleu de Prusse ( p . i 8 3 , t. I l ) le j aune 

de chrome donne une bel le couleur verte, qu 'on appelle cinabre 

vert. L e chromate de p lomb basique a une couleur qui va du rouge 

j aune au rouge vermillon, e t sert aussi en peinture sous le nom d'o-

rangé de chrome ou de rouge de chrome. 

On obt ient le même précipi té de chromate de plomb normal s i 

l 'on emploie pour précipi ter le sel de plomb la solution d'un b i c h r o 

mate ; il se forme alors de l ' ion hydrogène, et la solution prend une 

réact ion acide. L e s détails du phénomène sont tout à fait les mêmes 

que pour la précipitation des sels de baryum par les bichromates 

( p . 2 1 6 , t. I I ) . Si l 'anion du sel de plomb est celui d'un acide fort, la 

précipitat ion dans ces condi t ions reste incomplè te , c a r i a production 

d'ion hydrogène diminue la concent ra t ion de l ' ion chromate en fa

veur de l ' ion b ichromate , de façon qu'à la fin le produit de solubilité 

du chromate de plomb n 'es t plus atteint. S i l 'on a employé au con 

traire le sel de plomb d'un acide faible, par exemple l 'acétate de 

p lomb, la précipitat ion est prat iquement complète , car l ' ion hydro-
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gène produit se transforme pour la plus grande partie en acide a c é 

t ique non dissocié . 

L e enrómate de plomb se dissout dans les bases fortes en un l iquide 

j a u n e . Comme celui-ci cont ient l ' ion chromate, il faut que l ' ion plomb 

ait presque ent ièrement disparu, car sans cela une solution ne pour

rait se mainteni r . E n fait, le cation P b - - , sous l ' influence de l ' ion 

hydroxyle présent en abondance, s'est transformé en anion PbO!J 

(p . 2 6 3 , t . I I ) : 
P b - - H - 4 O H ' = P b 0"8 + 2 H 2 O . 

L'expl ica t ion est manifestement générale; tous les hydrates, qui , 

comme l 'hydrate de plomb, ont aussi bien des propriétés basiques 

"que des propriétés acides,' doivent présenter la même réact ion : leurs 

sels insolubles doivent, quel qu 'en soit l 'acide, se dissoudre dans des 

"alcalis. E n fait c 'est le cas ; c 'est ainsi que par exemple les sels i n s o 

lubles de l 'a lumine, comme le phosphate, se dissolvent faci lement 

dans la potasse. 

L e ebromate de plomb, outre son emploi en peinture , sert encore 

dans les laboratoires comme oxydant dans l 'analyse organique é l é 

mentaire, au même titre que l 'oxyde de cuivre. 

L ' a c é t a t e de plomb, P b ( G 2 0 2 H : , ) 2 . 3 H 2 O ou sucre de Saturne (à cause 

de son goût s u c r é ) est de tous les sels de plomb celui qui sert le plus 

dans l ' industr ie , car il est soluble, et permet ainsi, lorsqu ' i l le faut, 

d'employer l ' ion p lomb. O n l 'obt ient par action de l 'acide acét ique 

brut sur l 'oxyde de plomb et purification du sel par cristall isation. 

L 'acéta te de plomb est très faci lement soluble dans l ' eau; les so lu 

tions paraissent d'ordinaire troublées par un précipité blanc ; ce p r é 

cipité consiste en carbonate de plomb, résultant de l 'act ion de l 'acide 

carbonique de l 'a ir sur le se l ; cette action est facilitée piar la volatilité 

de l 'acide acét ique. 

S i l 'on fait passer un courant d'acide carbonique dans une solution 

d'acétate de plomb, il se précipite aussitôt du carbonate de plomb 

sous forme d'un dépôt blanc cris tal l in. Pourtant la réact ion n 'est pas 

complète , et il ne tarde pas à s 'établir un équil ibre dans la solution 

entre l ' ion plomb restant, l ' ion acétate, l ' ion carbonate, l ' ion hydro

gène, et les corps non dissociés résultant de ces ions . Des sels de 

plomb d'acides forts, par exemple l 'azotate de p lomb, l 'acide ca rbo 

nique ne précipi te pas de carbonate , pas plus qu'il ne précipi te du 

carbonate de l 'acétate si l 'on a ajouté dès le début une quanti té suffi

sante d'acide acé t ique . 

Les rapports qui ont lieu ic i ressemblent beaucoup à ceux qui se 
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réal isent dans la précipi tat ion des sels de zinc par l 'hydrogène sul

furé (p. 2 3 6 , t. I I ) , seulement ici une concent ra t ion beaucoup moindre 

de l ' ion hydrogène suffit pour l ' équi l ibre . 

L 'oxyde de plomb se dissout abondamment dans une solution d'a

céta te neutre et forme des sels basiques, dont plusieurs ont été pré

parés à l 'état solide, par exemple le sel P b ( C ^ O a l L ) ! ! ) ! ! . L a solution 

prend le nom d'extrait de Saturne, et sert en médecine et, comme 

réactif , dans les laboratoires . E l l e cont ien t des quantités notables 

d ' ion hydroxyle, car elle présente à l 'égard des colorants végétaux la 

réac t ion bas ique . 

Carbonate de plomb, P b C 0 3 . — O n l 'obt ient sous forme d'un pré

cipi té blanc dans les solutions où les ions Pb" • et C O , se rencont ren t . 

L e p lomb, comme le magnésium, a une tendance à former des carbo

nates basiques, mais elle est moins marquée. On rencont re le ca rbo

nate normal dans la nature, sous les mêmes formes rhombiques que 

l 'aragoni te , avec laquelle-i l est i somorphe ; c 'est la cérusite. 

L e b lanc de céruse, la couleur b lanche la plus employée , est un 

mélange de différents carbonates basiques . O n obt ient le b lanc de 

céruse en faisant agir l 'acide carbonique sur l 'oxyde de p l o m b ; pour 

faci l i ter la réact ion on emploie d 'ordinaire l 'acide acét ique coVnme 

adjuvant. Dans l 'ancien procédé hollandais, on plaçait des laines de 

p lomb enroulées en spirale dans des pots où se trouvait un peu de 

vinaigre, et l 'on recouvrai t le tout de fumier, qui en s 'oxydant l en 

tement à l 'air fournissait l 'acide carbonique . Dans ces condi t ions , les 

lames de plomb se recouvrent d 'une couche de carbonate basique, 

qu 'on détache de temps en temps. Maintenant en général on délaie 

finement de la l i tharge avec un peu d'acétate de plomb et d'eau, et 

l 'on y fait passer un courant d'acide carbonique (ob tenu par calcina-

tion de pierre ca l ca i r e ) . O n peut aussi, avec de l 'acétate de plomb et 

de la l i tharge, préparer une solution d'acétate basique, et décomposer 

cel le-ci par un courant d'acide carbonique . O n précipi te ainsi du car

bonate neutre , pendant que l 'acide acét ique reste avec un peu d 'acé

tate de p lomb. L a l iqueur est employée pour dissoudre une nouvelle 

quanti té de l i tharge, et ainsi de suite. Comme on le voit, les deux 

réact ions qui se font ici i solément ont lieu aussi dans le premier p ro 

cédé, mais elles se font en même temps. 

L 'acé ta te de plomb j o u e ici le rôle d'un catalyseur , car il accé lère 

la combinaison de l 'acide carbonique et de l 'oxyde de p lomb, qui au

rai t lieu sans lui , mais trop len tement pour les besoins industr iels . 

Dans ce cas, on peut connaî t re dans une cer ta ine mesure la cause 
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de l 'accélérat ion, car l 'acide acét ique fait passer l 'oxyde de plomb 

à l 'é tatdissous, où il peut s'unir plus facilement à l 'acide carbonique . 

E n d'autres termes , la vitesse de réact ion de l 'acide acét ique sur 

l 'oxyde de plomb, comme aussi la vitesse de précipi tat ion du ca rbo

nate de plomb par l 'acide carbonique , sont beaucoup plus grandes 

que la vitesse de combinaison directe de l 'oxyde de plomb et de 

l 'acide carbonique . I l est probable que bien des actions catalytiques 

peuvent se ramener à des causes de ce genre. 

L 'essent ie l de cette explicat ion est qu'à la p lace d'une réact ion di

recte il se passe une série de réact ions intermédiaires conduisant au 

même résultat . S i ces réact ions intermédiaires se font plus vite que 

la réact ion di rec te , on a l ' explicat ion de l 'act ion accéléra t r ice du 

corps intermédiaire fonctionnant comme catalyseur. Mais, en négl i 

geant la partie essentielle de cet te explicat ion, on s'est souvent ha 

bitué à voir une a explicat ion » des accélérat ions catalytiques dans la 

simple possibilité de ces réact ions intermédiaires, sans songer à la 

nécessité de démontrer que ces réact ions intermédiaires doivent se 

faire plus vite que la réact ion directe , pour que l'effet d 'ensemble 

soit accé léré . 

Sulfure de plomb. — D e s solutions qui cont iennent l ' ion p lomb, 

l 'hydrogène sulfuré précipi te , même en présence d 'ion hydrogène 

(pourvu que celui-c i ne soit pas par trop concen t ré ) , du sulfure de 

plomb brun noir . Un acide concen t ré empêche la précipitat ion ou 

redissout le sulfure précipi té . 11 s'agit de nouveau d 'un de ces équi

l ibres maintes fois signalés, qui ici se caractérise par une insolubil i té 

considérable du sulfure, et, par suite, une insensibili té assez grande 

à l 'égard de l ' ion hydrogène. 

Cette insolubil i té est si grande, que la petite teneur en ion plomb 

dans les sels complexes suffit déjà pour que le produit de solubilité 

soit dépassé lorsqu'on fait passer un courant d 'hydrogène sulfuré. 

Aussi tous les sels de p lomb, même les sels complexes , sont-ils p ré

cipités par l 'hydrogène sulfuré. 

L 'ac ide azotique oxyde le sulfure de plomb et le transforme en 

sulfate. 

L e sulfure de plomb se rencontre dans la nature sous la forme de 

cubes réguliers gris d'un éclat métal l ique. C'est un minéral mou, de 

grande densité ( 7 , 5 ) , qui est très répandu et s'appelle galène. La 

galène est le minerai de plomb le plus important . 

Composés du plomb tétravalent. — D e même que, pour le cuivre, 

les sels du type monovalent n 'étaient connus qu'à l 'état solide, car 
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l ' i o n c u i v r e u x se d é c o m p o s e i m m é d i a t e m e n t e n s o l u t i o n , d e m ê m e 

i l y a u n e s é r i e d e c o m p o s é s d u p l o m b q u i s e r a t L a c h e n t à u n i o n 

p l o m b t é t r a v a l e n t P b * - - - , s a n s q u ' u n i o n d e c e g e n r e se r e n c o n t r e e n 

s o l u t i o n en q u a n t i t é a p p r é c i a b l e . Mais i c i l a r a i s o n d e l ' i n s t a b i l i t é 

e s t a u t r e : i l f a u t l a c h e r c h e r d a n s c e f a i t , q u e l ' a n h y d r i d e d e l ' h y 

d r a t e l é t r a v a l e n t 

P b 0 2 = P h ( O H ) t — 2 H 2 0 

e s t u n c o m p o s é p a r t i c u l i è r e m e n t s t a b l e e t i n s o l u b l e , q u i se f o r m e 

t o u j o u r s s o u s l ' a c t i o n d e l ' e a u l à o ù l ' o n p o u r r a i t a t t e n d r e l ' i o n P b - - " 

t é t r a v a l e n t . I l s e p r o d u i t d o n c l a r é a c t i o n h y d r o l y t i q u e 

P b - + - 1 H 2 O ^ P b 0 2 -+- 4 H • , 

c ' e s t - à - d i r e q u ' i l s e f o r m e d u p e r o x y d e d e p l o m b e t d e l ' a c i d e l i b r e . 

L e peroxyde o u oxyde puce de plomb, P b O a , e s t u n c o r p s b r u n , 

d ' é c l a t p r e s q u e m é t a l l i q u e q u a n d i l e s t c r i s t a l l i s é , p r a t i q u e m e n t i n s o 

l u b l e d a n s l ' e a u , e t q u i s e f o r m e t o u j o u r s , l o r s q u ' o n s o u m e t d e s c o m 

p o s é s d u p l o m b à u n e a c t i o n o x y d a n t e é n e r g i q u e . O n l e p r é p a r e d ' o r 

d i n a i r e p a r l ' a c t i o n d u c h l o r u r e d e c h a u x s u r l e c h l o r u r e de p l o m b 

en l i q u e u r b a s i q u e ; i l s ' e m p l o i e c o m m e o x y d a n t d a n s l ' i n d u s t r i e 

c h i m i q u e e n q u a n t i t é s c o n s i d é r a b l e s . 

Chauffé a v e c p r é c a u t i o n à l ' a i r , l ' o x y d e d e p l o m b s e s u r o x y d e 

a u s s i , m a i s n e s e t r a n s f o r m e p a s e n p e r o x y d e ; i l d o n n e u n e c o m b i 

n a i s o n d e l ' o x y d e e t d u p e r o x y d e : 

9 . P b O -+- P b 0 2 = P b a C v 

L e p r o d u i t e s t u n e p o u d r e d ' u n r o u g e v i f q u i e s t c o n n u e d e p u i s t r è s 

l o n g t e m p s e t u t i l i s é e e n p e i n t u r e ; o n l ' a p p e l l e minium. 

C ' e s t d u m o t m i n i u m q u e v i e n t l e m o t miniature, q u i d é s i g n a i t un 

d e s s i n d ' o r n e m e n t s u r m a n u s c r i t , o ù l ' o n e m p l o y a i t c e t t e c o u l e u r 

( o u l e c i n a b r e , q u ' o n c o n f o n d a i t a u t r e f o i s a v e c e l l e ) . Main tenant l e 

m o t a p r i s u n e a u t r e s i g n i f i c a t i o n , q u i n e s e r a t t a c h e p l u s q u e v a g u e 

m e n t à l ' é t y m o l o g i e . 

S i l ' o n t r a i t e l e m i n i u m p a r d e s a c i d e s é t e n d u s q u i f o r m e n t d e s s e l s 

d e p l o m b s o l u b l e s , p a r e x e m p l e l ' a c i d e a z o t i q u e , d e l ' a z o t a t e d e p l o m b 

se d i s s o u t , e t l ' o x y d e p u c e r e s t e s o u s f o r m e d ' u n e p o u d r e b r u n e : 

P b 3 O l - r - 4 H N 0 3 = P b O , -+- 2 P b ( N 0 3 ) 2 -+- 2 H 2 0 . 

C ' e s t d e c e t t e f a ç o n q u ' a u t r e f o i s o n p r é p a r a i t e n g é n é r a l l e p e r o x y d e 

d e p l o m b . 

Un a u t r e m o d e d e p r é p a r a t i o n t r è s i m p o r t a n t d u p e r o x y d e d e 
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plomb est la transformation des sels de plomb par le courant é l e c 

trique à l 'anode, par exemple du sulfate de plomb dans l 'acide sulfu-

rique é tendu. L e courant entraîne et décharge l ' ion sulfate S O ^ , e t 

l 'on a la réaction 

P h S C \ S O " -+- 2 H , 0 = P b O , H- 2 H 2 S 0 4 . 

Suivant les considérations exposées plus haut, on peut admettre 

qu' i l se passe d 'abord la réact ion 

P b S 0 4 -+- S 0 4 = P b ( S 0 4 ) „ 

avec formation du sidfate du plomb tétravalent; ce lu i -c i est hydro 

lyse par l 'eau et se décompose en tétrahydrate de plomb et acide su l -

furique, ou peroxyde de plomb et acide sulfurique, conformément à 

l 'équation 
P b ( S 0 4 ) 2 - 1 - 2 H 2 0 = P b 0 2 - H - 2 H 3 S 0 4 . 

Ces réactions sont de grande impor tance pour la préparation des 

accumulateurs é lect r iques , et seront bientôt étudiées plus en 

détail. 

E n trai tant le peroxyde de p lomb par des acides anhydres ou peu 

hydratés, où par suite l 'hydrolyse est impossible, on peut préparer les 

dérivés salins correspondants . C'est ainsi que le peroxyde de plomb 

se dissout à froid dans* l 'acide chlorhydrique fumant pour former un 

liquide foncé, d'où l 'on extrai t par addition de chlorhydrate d ' ammo

niaque un sel j aune d 'ammonium ( N H 4 ) 2 P b C l n , sel de l ' ion p lom-

bochlorhydrique bivalent PbCl'^; ce sel, décomposé par l 'acide sulfu

rique concent ré , fournit l 'acide I L Pb C L , lequel se décompose aussitôt 

en gaz chlorhydrique et tétrachlorure de plomb, Pb C l 4 . L e té t rach lo

rure se présente comme un liquide j a u n e , qui ne se solidifie qu'à — 1 5 ° , 

et se décompose faci lement en b ichlorure et chlore . Dissous dans beau

coup d'eau, il subit la dissociation hydrolytique sus-indiquée en acide 

chlorhydrique et peroxyde de p lomb, 

P b C I 4 -+- 2 H , O = P b O 2 -+- 4 H C l . 

L e sulfate et l 'acétate du plomb tétravalent peuvent aussi se p r é 

parer dans des condit ions convenab les ; ce sont des sels j a u n e s , qui 

se colorent en brun par l 'eau, avec précipitatiun de peroxyde. 

L e tétrahydrate de plomb hypothét ique peut aussi agir comme 

acide, l 'hydrogène de l 'hydroxyle se dissociant a l 'état d'ion. Comme 

les formules I I 4 P b 0 4 et I L P b 0 3 (premier anhydride) le font voir , 

on peut dériver du tétrahydrate aussi bien un acide té t rabasique 
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qu'un acide b ibas ique. O n peut regarder le minium comme le sel de 

plomb de l 'acide tétrabasique, car, si l 'on remplace 4 H par 2 P b , il 

v ient 
P b 2 P b O t = P b 3 0 . , 

formule du minium. Sa décomposi t ion par les acides étendus parle 

aussi en faveur de cet te manière de voir ; les acides met ten t d'abord 

en l iberté l 'acide p lombique l ibre , qui se décompose en eau et anhy

dride ou peroxyde de p lomb. 

U n autre composé de l 'acide tétrabasique est le composé qu' i l donne 

avec la c h a u x ; pour l 'obtenir , on chauffe à l 'air un mélange d'oxyde 

de plomb et de chaux, ce qui donne lieu à une absorption d 'oxygène. 

Chauffé avec de l 'acide carbonique , le sel se décompose en carbonate 

de ca lc ium, oxyde de plomb et oxygène ; un chauffage à l 'air chasse 

de nouveau l 'acide carbonique , et il se forme de nouveau par absorp

tion d 'oxygène du plombate de calcium. O n a fondé sur ces t rans

formations un procédé de fabrication de l 'oxygène pur. 

Les métaux alcalins donnent au contra i re des sels de l 'acide b iba

sique. 

L e peroxyde de plomb se dissout dans une solution de potasse 

forte, et l 'on peut t i rer de la solution le sel K / P b O s - f - 3 H 2 0 c r i s 

tal l isé. 

Dans la solution qui renferme un excès de potasse, on peut aussi 

admettre l ' ex is tence de l ' ion télravalent PbO™. 

L'accumulateur au plomb. — S i l 'on place dans l 'acide sulfurique 

étendu deux lames de plomb, dont l 'une est recouverte de peroxyde 

de plomb, on a une chaîne voltaïque efficace, dont la tension atteint 

2 volts, et qui peut donner un fort courant . L e phénomène chimique 

dans cet te chaîne consiste en ce que d'un côté le plomb se transforme 

en sulfate de plomb, comme le zinc dans la pile de Danie l l se t rans

forme en sulfate de z inc , avec cette différence qu ' ic i le sulfate de 

p lomb, à cause de son insolubil i té , forme une couche solide sur 

l 'é lectrode. D e l 'autre côté , le peroxyde de plomb est ramené du 

quatr ième degré d 'oxydation au second, et forme aussi avec l 'acide 

sulfurique présent du sulfate de p lomb. L a réact ion qui fournit l ' é 

nergie pour le courant est donc représentée par 

P b - i - P b O , - + - ^ H , S O v = ï P b S O t - t - a H , 0 . 

Ce que cet te pile présente de remarquable , c 'est qu'el le se laisse 

faci lement invertir , c 'est-à-dire que si l 'on fait passer un courant en 
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sens inverse à travers la pile, d'une part le sulfate est réduit à l 'état 

métall ique, d'autre part il est oxydé en peroxyde de plomb ( p . 370, 

t. I I ) . L a pile revient donc à son état pr imit i f et peut de nouveau 

fournir du courant . 

Au premier abord cela semble un fait bien indifférent, car , d'après 

la loi de la conservation de l 'énergie, on ne peut redemander à la pile 

chargée que la quantité d'énergie employée à la charger ; on n'a donc 

de gain en aucun cas, et, si l 'on tient compte des pertes inévitables, 

on a même un déchet inuti l isé d'énergie é lectr ique. C'est en effet le 

cas ; mais la possibilité d 'accumuler de grandes quantités d'énergie 

électrique sous un faible poids, et de l 'uti l iser en temps et par frac

tions voulus, est un si grand avantage dans la pratique qu'on l 'achète 

volontiers au prix de semblables pertes . Qu 'on imagine par exemple 

une exploitation où l 'on emploie de temps en temps de grandes quan

tités d 'énergie é lect r ique, tandisqu 'on en use peu dans les intervalles, 

il faudrait que la dynamo fût assez grande pour fournir les forts c o u 

rants sans être endommagée, tandis qu'entre temps elle devrait mar 

cher à vide. S i , au contra i re , on r e l i c à l ' installation un accumulateur 

électr ique, la machine n 'aura besoin d'être construite que pour la 

demande moyenne , non pour la demande maxima, car , en temps de 

forte demande, c 'est l 'accumulateur qui fournit l 'énergie, tandis qu 'en 

temps de faible demande l 'accumulateur emprunte l 'énergie à la ma

chine et la tient prête pour la consommat ion. 

L e même effet s 'obtiendrait par insert ion d'une pile voltaïque c a 

pable de fonct ionner dans les deux sens, c 'est-à-dire capable, d'une 

part, de fournir du courant , d'autre part d 'absorber un courant op 

posé au moyen d'une réact ion chimique inverse. Cette propriété ap 

partient à beaucoup de piles, par exemple à la pile de Danie l l , où un 

courant inverse déposerait du zinc et dissoudrait du cuivre, et re for 

merait par conséquent du sulfate de cuivre. 

Pourtant j u squ ' i c i l 'accumulateur qu 'on vient de décrire s'est seul 

montré viable, car il a la propriété de ne contenir qu'un seul métal . 

Ceci est rendu possible par la c irconstance que le peroxyde de plomb, 

qui possède la conductibi l i té métal l ique, est un oxydant très éner 

gique, tandis que le plomb métall ique est un réducteur modéré . Les 

chaînes à deux métaux, du type de la pile de Daniel l , ne peuvent pas 

échapper à la longue à une diffusion de la solution d'un des métaux 

(cu ivre) vers l 'autre ( z inc ) : alors, au lieu du processus chimique in 

direct qui fournit le courant , se produit la réact ion immédiate , qui 

ne fournit plus que de la chaleur , de sorte que la pile cesse de t ra

vailler. 

0 . — I I . 18 
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U n accumulateur au plomb se compose donc de deux feuilles de 

plomb, recouvertes de sulfate de plomb, et placées dans l 'acide sul-

furique dilué. 

Pour qu'un accumulateur de poids donné puisse emmagasiner 

le maximum d'énergie électrique., on fait des plaques poreuses de 

façon que l 'acide y ait accès le plus possible. L a réunion de cette 

condition avec cel le d'une durée máxima des plaques est le véritable 

problème de l 'accumulateur é lectr ique. O n le résout en général 

en remplissant de plomb spongieux un cadre grillagé en p lomb; 

le plomb spongieux est obtenu par réduction électrique de différents 

composés du plomb. Une pareille plaque à matière rapportée est alors 

réunie à une seconde, où le p lomb spongieux a été transformé en per

oxyde par oxydation é lect r ique. On prépare par exemple des plaques 

de ce genre en empâtant dans la grille de plomb un mélange épais 

d'oxyde de plomb et d'acide sulfurique, laissant durcir la pâte, et 

mettant deux plaques de ce genre dans l 'acide sulfurique étendu, puis 

faisant passer le courant . Alors, d'uu côté le sulfate de plomb est ré 

duit à l 'état métal l ique, de l 'autre il est transformé en peroxyde. La 

lin de l 'opération se reconna î t à ce qu ' i l se dégage de l 'hydrogène sur 

une des plaques, de l 'oxygène sur la seconde ; en même temps la ten

sion nécessaire pour le courant de charge augmente. A. ce moment , 

l 'accumulateur est chargé . S i , après décharge, l 'accumulateur doit 

être rechargé, il faut prendre garde d 'employer la même plaque que 

précédemment comme plaque à peroxyde, sans quoi les plaques sont 

détériorées. 

Gomme cela ressort de. l 'équation de réaction indiquée (p. 2 7 2 , t. I I ) , 

dans le travail de l 'accumulateur il entre en combinaison de l 'acide sul

furique, qui est de nouveau l ibéré à la charge . On a donc, dans la 

teneur de l 'accumulateur en acide sulfurique, une mesure pour l 'état 

de charge, et, comme la densité varie avec la teneur, un aréomètre flot

tant dans le l iquide permet de connaître faci lement l 'état de charge. 

Ceci est important , car l ' expér ience apprend qu 'un accumulateur 

resté longtemps déchargé se détériore, le sulfate de plomb des plaques 

perdant en partie ses aptitudes réact ionnelles . 

Métallurgie du plomb. — Pour obtenir le plomb on ne se sert pra

t iquement que de la galène. Cel le -c i est d'abord gril lée, de façon 

qu'une partie du soufre s 'échappe à l 'état de gaz sulfureux, l 'autre 

partie restant dans la masse, car le sulfure de plomb passe à l 'état 

de sulfate. 

L e mélange résultant d'oxyde de plomb, de sulfate de plomb et 
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de sulfure inal téré , est fondu à l 'abri de l 'air , ce qui donne lieu 

aux réact ions suivantes : 

P b S + 2 P b O = 3 P b - t - S O i , , 

P b S -+- P b S O i a P b - 4 - a S O , . 

Dans ce cas part iculier , le sulfure de plomb inal téré agit donc 

comme réducteur sur les produits oxygénés qui ont pris naissance, 

et le produit final est du plomb métall ique avec du gaz sulfureux. 

L e « plomb d'oeuvre » obtenu est le plus souvent argentifère et 0 1 1 

le traite ul tér ieurement pour en ret i rer l 'argent; les procédés em

ployés à cet effet seront expliqués à propos de ce méta l . 
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Général i tés . — Par ses rapports ch imiques , le mercure se ra t tache 

pr incipalement au cuivre , car il forme comme lui deux ions é lémen

taires, un monovalent et un divalent, qui, par b ien des particularités, 

ressemblent à ceux du cuivre . Il partage avec le cadmium la ten

dance à former des composés halogènes peu dissociés de la série di

valente . 

L e mercure métal l ique existe à l 'état l ib re dans la nature, et a a t 

tiré depuis longtemps l 'attention parce qu' i l se trouve à l 'état l iquide 

aux températures moyennes . A u x débuts de la ch imie , quand la n o 

tion expérimentale de l 'é lément chimique n 'étai t pas encore déve

loppée, le mercure passait pour le modèle des propriétés méta l 

l iques ; cec i se traduisait par l 'idée que le mercure était une partie 

consti tut ive de tous les métaux. Les efforts corrélatifs pour tirer l 'or 

et l 'argent des métaux communs avaient leur point de départ dans 

l ' idée de rendre le mercure « fixe )>, c 'es t -à-dire non volatil . Pour ce 

motif, et à cause de la découverte faite vers le x v e siècle de l 'act ion 

médicale énergique des composés du mercure , la ch imie du mercure 

a été connue avant celle de la plupart des autres mé taux . 

Tendan t le développement de la période moderne de la chimie , à 

la fin du x v i n " siècle, le mercure a de nouveau j o u é un rôle impor 

tant. D 'abord à cause des propriétés chimiques de l 'oxyde de m e r 

cure : la possibil i té de transformer par chauffage à l 'air le métal en 

son oxyde, et d'effectuer par un chauffage plus énergique la dissocia

tion de ce t oxyde en métal et oxygène , a été de la plus grande i m 

portance pour la concept ion exacte des phénomènes d 'oxydation 

( p . 45, t. I ) . D 'aut re part, l ' in troduct ion de la cuve à mercure dans 

l 'étude des gaz a condui t tout de suite à la découverte de toute une 

série de corps inconnus jusque- là ( p . 2 1 2 , t. I ) . 
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Même aujourd'hui , le mercure n'a pas perdu son impor tance pour 

le travail scientifique. S o n état l iquide, son assez grande résis tance 

aux agents chimiques , sa grande densité, e t c . , lui assurent un emploi 

incessant dans les appareils physico-chimiques, parmi lesquels , pour 

ne ci ter que les plus importants , nous ment ionnerons le thermomètre 

et le ba romèt re . Comme c'est un métal l iquide, et qu' i l échappe par 

suite aux variations que les autres métaux subissent quand on les t ra 

vaille, il sert comme métal normal dans les appareils é lec t rochimiques , 

et l 'on pourrait ci ter encore un grand nombre d'autres applications 

scientifiques. 

L e mercure métall ique a pour densité i 3 , 5 g S à 0°. S o n coefficient de 

dilatation thermique ju squ ' aux environs du point d 'ébulli t ion de l 'eau 

est si près d'être proport ionnel à celui des gaz, que le thermomètre à 

mercure concorde bien avec le thermomètre à gaz dans ce domaine. 

L e mercure gèle à — 3p/ ' ,4 en une masse solide semblable à l 'a rgent ; 

il présente faci lement alors de notables phénomènes de surfusion 

( p . 1 3 9 , t. I ) . A 358° le mercure bout sous la pression a tmosphé

r ique ; comme dans beaucoup de mesures on a aussi besoin de c o n 

naître la tension de vapeur du mercure aux basses températures, on 

les trouvera dans la table ci-dessous : 

o cm o cm 
0 0,00002 l 5 o ° : 29 

20 o , o o o i 3 200 1 , 8 2 

4 o 0,0007 2 3 0 7 , 5 8 

60 0,0028 3 o o 24,2 

80 0,0093 3 5 o 6 6 , 3 

100 0,0280 

O n voit qu'au-dessous de i o o ° l a tension de vapeur est pet i te , i n 

férieure à i m m . 

A l 'air, le mercure se compor te en général comme un métal 

« noble » , c 'est-à-dire qu'il ne s 'oxyde pas spontanément . Ce n 'es t 

pourtant pas le cas en toute r igueur, car, si on le maint ient longtemps 

à environ 3oo° , il se recouvre lentement de cr is taux rouges d 'oxyde 

de mercu re . L 'eau qui reste eu contac t avec du mercure prend des 

propriétés toxiques. O n ne sait pas encore au ju s t e si cela provient 

de la dissolution d'une trace d'oxyde formé, ou de la dissolution du 

métal dans l 'eau 

( ' ) On p e u t r e g a r d e r c o m m e h o r s d e d o u t e le f a i t q u e le m e r c u r e m é t a l l i q u e p e u t 

s e d i s s o u d r e c o m m e tel d a n s l ' e a u . E n effet, t o u s les g a z s e d i s s o l v e n t d a n s l ' e a u ; 

c o m m e le m e r c u r e , m ê m e à la t e m p é r a t u r e o r d i n a i r e , a u n e t e n s i o n d e v a p e u r , f a i b l e 

il e s t v r a i , m a i s a p p r é c i a b l e , i l f a u t b i e n q u e s a v a p e u r s e d i s s o l v e d a n s l ' e a u . O r 
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Ions mercure — L e mercure forme deux ions élémentaires , l ' ion 

mercureux Hg- et l ' ion mercur ique H g - - . L e premier se rat tache par 

ses propriétés à l ' ion cuivreux et à l ' ion argent, le second ne se rat

tache étroi tement à aucun autre métal. On a trouvé que l ' ion mercureux 

se présente en solution concent rée sous la forme d'un ion double d i 

valent Hg^", en solution étendue sous la forme monovalente Hg- ; 

mais , pour plus de s implici té , et j u squ ' à ce que les faits du même 

ordre aient été élucidés pour les autres ions monovalents des m é 

taux lourds, la notat ion simple sera employée ; d'ailleurs elle n'est 

en contradict ion avec aucun des faits expér imentaux qui vont être 

traités i c i . 

il n'y a p a s d e d i f f é r e n c e e n t r e u n e s o l u t i o n de m e r c u r e l i q u i d e et d e m e r c u r e g a 

z e u x , c a r d a n s u n e s o l u t i o n o n n'a a f f a i r e q u ' à l ' é t a t a c t u e l , non a u x é t a t s a n t é r i e u r s 

d e s c o n s t i t u a n t s . 

L e poids de combinaison du mercure a été établi par l 'analyse de 

l 'oxyde et du sulfure. C'est Hg = 9 . 0 0 , 0 . L a densité de vapeur four

n i t le poids molaire 2 0 0 ; il est égal au précédent . L e mercure , à cause 

de son point d 'ébulli t ion peu élevé, est le premier métal pour lequel 

ce rapport remarquable ait été établi ( p . 47> t. I f ) . 

Le -mercure pur ne moui l le pas le ver re ; mais, s'il cont ient des 

métaux étrangers à l 'état dissous, il se recouvre d'une fine pellicule 

d'oxyde, qui fait qu'il ne coule plus en gouttes rondes 

sur le verre et sur d'autres surfaces; on dit « qu' i l 

fait la queue » . C'est là un indice très sensible de la 

pureté du métal . 

Pour purifier le mercure , problème qui se pose 

cons tamment dans les laboratoires, on l 'agite avec de 

l 'acide sulfurique étendu, auquel on ajoute de temps 

en temps une goutte d'une solution de bichromate 

de potassium; puis on le lave avec beaucoup d'eau, 

et on le chauffe un peu pour le dessécher. D e cette 

façon on peut vite é l iminer de grosses impuretés . O n 

fait couler le mercure assez pur par gouttes fines à 

travers l 'appareil de la figure 1 1 6 , qui est rempli 

d'une solution acide étendue d'azotate mercureux 

(voir plus b a s ) . Ces méthodes reposent sur ce que 

les oxydants employés oxydent plutôt les métaux 

étrangers que le mercu re ; pour arriver au résultat voulu, il faut que 

le mercure ait une grande surface, en d'autres termes qu' i l soit fine

ment, divisé. 
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\Jion mercureux se forme lorsqu'on prépare les sels de mercure 

en présence d'un excès de mercure métall ique. L e meil leur dissolvant 

du mercure est l 'acide azotique étendu ; il y a dégagement de bioxyde 

d'azote ( p . 3 8 6 , t. 1 ) et formation de nitrate mercureux , à condit ion 

qu 'on évite de trop grandes concentrat ions d'acide azotique et une 

trop grande élévation de température. S i , pour ces motifs, il s 'étai t 

formé du nitrate mercur ique , il suffirait d 'abandonner longtemps la 

solution en présence d'un excès de mercure pour la transformer de 

nouveau en sel mercureux . 11 se produit alors presque intégralement 

la transformation 
H g - - - h I I g = a H i j - . 

E n l 'absence de mercure métall ique, l ' ion mercureux s'oxyde au 

contraire faci lement et donne de l 'ion mercurique, 

Les solutions des deux ions ne se distinguent pas à l 'œil, car elles 

sont toutes deux incolores . Au contraire leurs composés de même 

anion sont en général très inégalement solubles, et c 'est là-dessus 

qu 'on base leur dis t inct ion. 

Les deux ions sont des poisons violents pour les organismes tant 

inférieurs que supérieurs. Mais, comme l ' ion mercureux forme, avec 

l ' ion chlore , partout présent dans l 'organisme, un composé très diffi

c i lement soluble, ce qui réduit presque à zéro sa concent ra t ion et 

son act ion, en fait les empoisonnements par le mercure sont dus pour 

ainsi dire exclus ivement à l ' ion mercur ique . 

Composés mercureux . — Des solutions des sels mercureux les 

bases précipi tent de Voxyde mer-cure ux ou oxydulede mercure noir , 

H g a O . L 'hydra te mercureux, auquel on devrait s 'attendre, est si in 

stable , qu 'on n'a pas pu en démontrer l 'existence avec cer t i tude; 

il semble qu' i l se transforme immédiatement après .sa formation en 

anhydride. L 'oxydule de mercure est une poudre noire , instable, qui 

se transforme lentement à l 'obscur i té , rapidement au soleil en oxyde 

mercur ique et mercure métall ique : 

H g l O = H g O + Hg. 

Les propriétés basiques de cet oxyde ne sont que faiblement dé

veloppées, car les sels mercureux , pour autant qu'ils sont solubles 

dans l'eau, subissent l 'hydrolyse, avec formation de précipités de sels 

basiques insolubles . Pour obtenir des solutions l impides, il faut y 

ajouter un excès d'acide l ibre . 

C ' e s t le cas par exemple pour l 'azotate mercureux, H g N 0 3 , qu 'on 

obt ient aisément en dissolvant le mercure dans l 'acide azotique étendu. 
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L e sel cristall ise à froid des solutions contenant un excès d 'acide; 

mais , si l 'on cherche à le dissoudre dans l 'eau, il se sépare un p réc i 

pité b lanc d'azotate bas ique, d'autant plus abondant, pour une 

quanti té de sel donnée , qu 'on a mis plus d'eau. Par addition d'acide 

azotique, on peut de nouveau clarifier la solution, el il y a une c o n 

centrat ion déterminée de l 'acide azotique, variable avec la tempéra

ture, pour laquelle aucune décomposit ion du sel n 'a plus l ieu. 

L e sulfate mercureux , H g 2 S 0 4 , est un sel très difficilement so-

luble dans l 'eau, qui se forme lorsqu 'on chauffe du mercure avec de 

l 'acide sulfurique concen t ré . La moitié de l 'acide sulfurique agit alors 

comme oxydant , et se transforme en acide sulfureux et eau; l 'autre 

moit ié de l 'acide donne du sulfate mercureux , qui se sépare sous 

forme d'une poudre b lanche , grossièrement cr is ta l l ine . S i l 'on é l i 

mine par lavage à l 'eau l 'acide sulfurique en excès , l 'hydrolyse c o m 

mence après que le gros de l 'acide a été enlevé, et le sel prend une 

couleur foncée . 

On emploie le sulfate mercureux comme point de départ pour pré

parer les autres composés du mercure , et pour la fabrication d 'é lé-

„ . ments no rmaux . 

Ces é léments normaux servent à procurer pour 

les mesures une valeur constante de la tension 

é lec t r ique . L e plus usité de ces éléments est r e 

présenté par la figure 1 1 7 . Il cont ient dans un 

bras du mercur,e, recouvert de sulfate mercureux , 

dans l 'autre un mélange à 1 2 pour 1 0 0 de cad 

mium avec du mercure ; la place l ibre est remplie 

par une solution saturée de sulfate de cadmium, 

à laquel le on a ajouté un peu de sulfate de cad

mium cristal l isé. L a tension d'un é lément de ce genre est 1 , 0 1 8 6 Volt ; 

si l 'on emploie des corps re la t ivement purs, elle est toujours la même 

à quelques dix-mil l ièmes près, et ne varie que peu avec la tempéra

ture. 

L e chlorure mercureux ou protochlorure de mercure, H g C l , est 

un sel b lanc , ex t rêmement peu soluble dans l 'eau, utilisé depuis 

longtemps en médecine sous le nom de calomel. A cause de sa faible 

solubil i té il ne pénètre que lentement dans l 'organisme, et a par suite 

une action douce ; c 'est là-dessus que repose son emploi thérapeu

t ique . 

O n obt ient le calomel en traitant un sel mercureux soluble par 

l ' ion c h l o r e ; aussi les sels mercureux sont-i ls complè tement p réc i -
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pités, non seulement par des solutions de chlorures neutres , mais par 

l 'acide chlorhydrique lu i -même. Inversement , les acides n ' exe rcen t 

guère d'action dissolvante sur le calomel. Cette part iculari té peut se 

prévoir, car la solubil i té dans les acides de sels insolubles dans l 'eau 

repose sur ce que leurs anions peuvent former avec l 'hydrogène de 

l 'acide ajouté des composés non dissociés, de sorte que la c o n c e n t r a 

tion de l 'anion diminue et qu 'on tombe au-dessous du produit de so

lubil i té . Mais , dans le cas présent, cela ne peut pas se produire , car 

l 'anion du calomel , l ' ion ch lore , qui forme un des acides les plus 

forts, ne peut, même pas par l 'addition d'ion hydrogène, être réduit 

d'une manière notable à l 'état non dissocié. Aussi , même par l 'addi

tion d'un acide fort, le produit de solubilité d'une solution de ca lo 

mel res te- t - i l très sensiblement le même, et le calomel ne se dissout 

pas davantage. 

S i l 'on traite le calomel par une solution concent rée de chlorure 

de sodium ou d'acide chlorhydrique', on peut pourtant en dissoudre 

une quantité assez no tab le ; en même temps il se dépose un peu de 

mercure . Cet te réact ion sera expl iquée à propos du composé iodé, 

pour lequel elle est bien plus net te . 

L e sulfate mercureux se transforme lui aussi en calomel par addi

tion d'une solution de chlorure de sodium ou d'acide ch lorhydr ique , 

car le calomel est beaucoup moins soluble. Pourtant, c 'es t par sub l i 

mation du sulfate mercureux avec le sel marin qu'on prépare d 'ordi

naire le calomel, qu 'on obtient alors sous forme de masses cr is tal l ines 

semi-transparentes, d'éclat adamantin (à cause de leur indice de r é 

fraction é levé) . Comme d'ordinaire i l se trouve mélangé de plus ou 

moins de chlorure mercurique, il faut que le calomel subl imé, avant 

de servir aux usages médicaux, soit soigneusement épuisé par l 'eau, 

de façon à é l iminer le chlorure mercur ique, soluble et très tox ique . 

L e calomel se sublime faci lement, et l 'on a pu il y a longtemps 

déterminer sa densité de vapeur. Celle-ci donne le poids molaire 2 3 5 , 

qui correspond à la formule simple H g C l . Ce résultat était contradic

toire avec une hypothèse anc iennement adoptée, d'après laquelle les 

différents éléments ne possèdent qu 'une valence b ien déterminée : on 

regardait en effet le mercure comme constamment divalent; la for

mule doublée I I g 2 C l 3 aurait pu, au contraire, se conci l ier avec la di-

valence du mercure , suivant la formule 'ClHg — H g C l . Il y a donc eu 

une vive polémique pour savoir si la vapeur de calomel est h o m o 

gène ou si elle est décomposée en chlorure mercurique et mercu re , 

conformément à l 'équat ion 

H g 8 C l , = H g C U + H g . 
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O n n'a pas réussi j u s q u ' à présent à résoudre la quest ion en déter

m i n a n t le nombre d'une façon indubi table . 

L e bromure et l ' iodure ressemblent au calomel . L e dernier est une 

poudre verdâtre qu 'on obt ient le plus commodément ' en malaxant 

ensemble de l ' iode et du mercure dans la proport ion des poids de 

combina ison . Il se décompose avec une facilité ext rême en iodure 

mercur ique et mercure l ibre . 

Les sels mercuriques se forment des composés mercureux lo rs 

qu 'on soumet ceux-ci à des act ions oxydantes . C'est ainsi qu 'en dis

solvant du mercure dans de l 'acide azotique concent ré et, bouil lant , 

on obtient l 'azotate mercur ique H g ( N O : 1 ) 2 , qu 'on ret ire par évapo-

ration de ses solutions sous la forme de cristaux incolores . D e même, 

le sulfate mercureux , chauffe avec un excès d'acide sulfurique, dé

gage une nouvelle quanti té d'acide sulfureux et se transforme en 

sel mercur ique : 

H g s S O i - l - a H j S O i = a H g S O t -+- S O , -+- 2 I I 2 O . 

L e s sels mercur iques présentent la propriété de l 'hydrolyse à un 

plus haut degré encore que les sels mercureux . Comme ic i les sels 

basiques se dist inguent par une couleur j aune , on peut faci lement 

reconnaî t re le commencement de la décomposi t ion. S i , malgré cela , 

on peut obtenir un grand nombre de sels mercur iques qui se dis

solvent dans l'eau sans indice de décomposi t ion, cela t ient à des con

ditions part iculières dont nous allons parler à l ' instant. 

Les sels mercur iques fournissent, sous l 'ac t ion des bases solubles, 

l 'oxyde mercur ique ou oxyde de mercure , H g O . L'hydrate n 'est pas 

c o n n u ; on peut donc encore admettre qu' i l se forme d'abord, m a i s 

se transforme aussitôt en son anhydride. 

L 'oxyde de mercure est une poudre j a u n e , ou rouge, dont la c o u 

leur varie avec l 'état de division. Précipi té à froid de ses solutions 

salines, il est j aune ; précipi té à chaud, il semble déjà orangé. On 

l 'obt ient sous forme d'une poudre rouge cristall ine par ca lc inat ion 

ménagée du nitrate mercureux au mercur ique ; du peroxyde d'azote 

et de l 'oxygène se dégagent (cf. p. 2 6 5 , t. I I ) , il reste de l 'oxyde de 

mercure , et il est facile d'arriver à la décomposi t ion complè te , sans 

atteindre la température où l 'oxyde se décompose en oxygène et 

métal . Suivant leur degré de subdivision, les différents échanti l lons 

d'oxyde de mercure présentent de légères différences de solubilité 

et d'aptitude aux réact ions chimiques . Mais il est hors de doute qu'il 

s'agit de l ' influence de la grandeur des grains, c 'es t-à-dire d'effets 

d'énergie superficielle, et non d'un véritable polymorphisme. 
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Comme on l'a déjà souvent dit , l 'oxyde de mercure se forme 

aussi par union directe de l 'oxygène et du mercure , au voisinage 

de 3oo° . Mais la réact ion est très lente. I l s 'établit un état d'équi 

l ibre, dépendant de la température, entre le mercure , l 'oxygène et 

l 'oxyde de mercure , et selon la température et la pression de l ' oxy

gène on petit or ienter la réact ion dans un sens ou dans l 'autre. 

L a préparation de l 'azotate mercurique a déjà été donnée. L ' azo 

tate basique qui s'en sépare sous l 'action de l'eau a pour formule 

H g 3 ( N 0 3 ) 2 (OH). , . 11 se dissout faci lement dans l 'acide chlorhydr ique, 

et la solution est l impide. 

L a même chose est vraie du sulfate mercur ique , H g S O , . L e sel 

bas ique, précipi té j a u n e cristallin qu 'on obtient en traitant le sel 

neutre par l 'eau, a une composi t ion correspondante H g 3 S O , ( O H ) , . 

O n l 'emploie en médecine sous le nom de lurbilh minéral. 

Dans ces derniers temps, le sulfate mercurique a pris de l ' impor

tance en analyse chimique par l 'act ion catalytique qu'il exerce dans 

l 'oxydation des matières organiques par l 'acide sulfurique à chaud : 

on s'en sert aussi dans la préparation industrielle de l ' indigo artifi

ciel ( transformation par oxydation de la naphtaline en acide phta 

l é i q u e ) . 

Les composés mercur iques halogènes forment un constraste frap

pant avec les composés oxygénés . Ils se dissolvent dans l'eau sans 

hydrolyse sensible ( c e u x du moins qui sont solubles) et n 'on t r ien 

de l ' instabil i té des précédents . 

L 'expl ica t ion du fait est fournie par la mesure de la conduct ibi l i té 

électr ique des solutions de ces substances. El le se montre très peti te, 

et il s 'ensuit que nous avons ici affaire à des sels qui , à l 'opposé de 

l ' immense majori té de ces corps, ne sont pas sensiblement dissociés 

en ions ; aussi ne peuvent-ils présenter les réactions des ions que dans 

une mesure très l imi tée . 

L e plus dissocié relat ivement est le chlorure, H g C L . Ce composé 

chloré du mercure est lui aussi connu depuis très longtemps. A cause 

de ses propriétés très toxiques et de son mode de préparation (par 

sublimation de sels mercur iques , part iculièrement du sulfate, avec 

du sel m a r i n ) , il porte le nom de subli.m.é corrosif ou de sublimé 

tout court . 

L e chlorure mercur ique est un sel incolore , cristal l in, moyenne

ment soluble dans l 'eau, remarquablement dense ( 7 , 2 ) , et dont les 

solutions se comportent comme des poisons violents à l 'égard des or

ganismes tant inférieurs que supérieurs. Aussi l 'emploie-t-on en très 

grande quanti té en médecine comme désinfectant, c 'est-à-dire pour 
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tuer les spores des microorganimes nuisibles , et autres emplois de 

ce genre, qui sont l imités seulement par le fait que c 'est aussi un 

poison très violent pour l 'organisme humain . A peti tes doses, il a 

une action thérapeutique spécifique. 

L e chlorure mercur ique fond à 2 6 5 " et bout à 3 0 7 ° , de sorte qu'il 

est facile à volatiliser et à purifier. S a densité de vapeur donne le poids 

molaire 2 7 1 , correspondant à la formule I l g C L . 

Les solutions de chlorure mercur ique sont assez faciles à réduire 

en calomel . Parmi ces réduct ions, celle par l 'acide oxal ique est par

t icul ièrement intéressante (p . 4 ç 8 , t. I ) , car elle n 'a lieu avec une 

vitesse mesurable qu'à la lumière , et reste au contraire prat iquement 

stat ionnaire dans l 'obscur i té . Aussi a-t-on employé cet te réact ion 

comme moyen de mesure de l 'act ion ch imique de la lumière , ou 

comme photomètre ch imique ; elle est représentée par l 'équat ion 

2HgClî -H C i C ^ H , = 2 H g C l -+- a C O , - t - a H C l . 

I l se forme donc de l 'acide carbonique et de l 'acide ch lorhydr ique ; 

pour éviter l 'act ion nuis ible de ce dernier on se sert à la place d'acide 

oxalique l ibre d'un de ses sels, par exemple l ' oxa la t e d 'ammoniaque. 

Mais les indications de ce photomètre sont, elles aussi, purement in

dividuelles 'cf. p . 1 8 7 , t. I I ) . 

Les bases fortes dissoutes préc ip i tent des solutions l 'oxyde mercu

r ique ; mais l 'étude quantitative fait voir qu ' i l ne se produit j ama i s 

autant d 'oxyde qu' i l en faudrait pour correspondre à la quanti té de 

base, mais moins . Inversement , l 'oxyde mercur ique se dissout dans 

les solutions des chlorures , et il se forme des l iqueurs à réact ion 

for tement basique. Cec i provient de ce que la solution du chlorure 

mercur ique ne cont ient que très peu d'ion mercur ique . S i l 'on 

ajoute une base, c'est-à-dire l ' ion hydroxyle , il faut d 'abord arriver à 

une concentra t ion déterminée, finie, de ce dernier , avant que le p ro 

duit de solubili té de l 'oxyde de mercure soit atteint et que ce dernier 

soit précipi té . Inversement , si dans une solution aqueuse d'oxyde de 

mercure (où il faut admettre qu ' i l y a de l ' ion m e r c u r i q u e ) on ajoute 

de l ' i o n chlore , la plus grande partie de l ' ion mercur ique présent se 

transforme en chlorure mercur ique non décomposé , et il faut qu 'une 

nouvelle quanti té d 'oxyde de mercure en t re en solution pour que le 

produit de solubil i té soit ré tabl i . Cec i se reproduit et l ' équi l ibre finit 

par être a t te in t ; une quanti té mesurable d'ion hydroxyle provenant 

de l ' o x y d e de mercure se trouve alors dans la solut ion. 

E n présence de l 'acide sulfurique concen t ré le chlorure de m e r 

cure est ex t rêmement stable, et, même à chaud, il ne se dégage pas 
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trace d'acide chlorhydrique. L 'acide azotique concentré n'agit pas 

davantage, bien qu' i l décompose tous les autres chlorures salins avec 

dégagement de chlore ou de chlorure de ni t rosyle. Les deux faits 

proviennent également de la très faible dissociation é lect r ique du 

sublimé. 

L e chlorure mercur ique cristallise avec les chlorures alcalins pour 

former des composés qui semblent intermédiaires entre les sels 

doubles ordinaires, dont les constituants sont juxtaposés dans la so 

lution, et les sels complexes , dont les ions sont formés de la réunion 

d'un sel avec un ion de l 'autre. Ceci veut dire qu 'une partie des sels 

est jux taposée dans la solution, l 'autre partie s'est condensée en c o m 

binaison complexe , et les rapports de masse des deux parties dé 

pendent de la concentrat ion et de la température. 

Cette concept ion est, en toute r igueur, celle qui convient à tous 

les sels doubles et complexes , et les deux cas se distinguent seu le 

ment par une prédominance marquée d'une des deux alternatives. 

Dans le cas précité des composés mercuriques, on a l ' exemple , assez 

rare, d'un partage presque égal entre les deux fractions. 

Les sels complexes qu 'on peut admettre ici sont les sels alcalins 

des anions chloromercur iques H g C l 3 e tHgCl^_ Les solutions mixtes 

des deux sels fournissent, selon la concentrat ion et la température , 

des composés de l'un ou de l 'autre type, par exemple K H g C l 3 e t 

K 2 H g C l t , et il faut par conséquent les regarder comme coexistants 

dans la solution. S i une ci rconstance donnée amène le départ de l 'un 

ou de l 'autre de ces composés, l 'équil ibre est rompu dans la solu

tion; le composé se reforme aux dépens des corps présents , et ainsi 

de suite. 

Ces faits sont importants dans l 'application du sublimé corros i f 

à la désinfection. O n a constaté que l 'action toxique des sels m e r 

curiques est proport ionnel le à la concentration de l ' ion m e r c u 

rique présent . Pa r addition de chlorures alcalins, la concentrat ion de 

l'ion mercur ique est en tout cas diminuée, soit par formation des 

ions complexes cités plus haut, soit par diminution de la dissociation 

par suite de l 'action de masse de l ' ion chlore. L'addition usuelle de 

chlorure de sodium au sublimé produit donc toujours une diminu

tion de tox ic i té , à égale teneur en mercure , par rapport à une solution 

de sublimé pur, et il faut être au courant , le cas échéant , de cette 

influence, afin d'éviter les erreurs dans la mesure de la puissance dé 

sinfectante d'une solution donnée. 

O n peut reconnaî t re la formation de l 'acide chloromercurique c o r 

respondant à ces ions complexes , en traitant du chlorure mercur ique 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



¿80 C H A P I T R E X X X I V . 

par de l 'acide chlorhydrique concen t ré . I l s'en dissout alors des quan

tités notables avec dégagement considérable de chaleur , et la solution 

ne fume plus, elle cont ient donc beaucoup moins de gaz chlorhydr ique . 

Pa r refroidissement, la masse se prend en cr is taux de formule H H g C l 3 . 

L e chlorure mercur ique s'unit à l 'oxyde pour former des c o m 

posés, des oxy chlorures, qui répondent à la formule générale 

mUgCh.nUzO, 

où m : n peut varier de 6 : i j u squ ' à 1 : 2 . O n obt ien t ces différents 

composés en traitant des quanti tés variables d 'oxyde par plus ou 

moins de chlorure en solution concen t r ée , à différentes tempéra

tures. Les combinaisons les plus r iches en oxyde sont rouges, brunes 

ou noires , quelques-unes aussi v io le t tes ; ce l les qui sont plus r iches 

en chlorure sont plus claires, elles vont j u squ ' au j a u n e pâle. Tandis 

que les dernières abandonnent du chlorure dans l 'eau, les premières 

ne le font que dans une très faible mesure , de sorte qu 'une solution 

aqueuse de chlorure mercur ique perd presque tout son chlorure par 

agitation avec de l 'oxyde de mercure . Cet te réact ion est employée 

pour la product ion d'acide hypochloreux au moyen d'eau de chlore 

et d 'oxyde de mercure . 

B romure mercurique, H g B r 2 . — C'est un sel b lanc peu soluble, 

qui ressemble beaucoup au chlorure et s 'obt ient faci lement à part ir 

des é léments . Dans toutes ses relations ch imiques il se rapproche 

du chlorure de si près, qu'on pourrai t presque répéter mot pour 

mot la description précédente . Sa dissociat ion é lect rolyt ique est 

encore plus faible que celle du chlorure , sa tendance à la formation 

de composés complexes encore plus grande. 

L ' iodure mercurique, Hgl 2 , est un corps rouge, peu soluble dans 

l 'eau (1 : 120), mais faci lement soluble dans l 'a lcool , d'où il se dépose 

par évaporation en cr is taux rouges quadrat iques. L a manière la plus 

simple de l 'obtenir est de b royer ensemble du mercure et de l ' iode 

dans le rapport pondéral 4 : 5 . 

S i l 'on chauffe ce corps, il devient j aune au-dessus de 1 2 6 0 , en pre

nant une autre forme cr i s ta l l ine ; conservé à froid, il se t ransforme 

de nouveau en la forme rouge. Nous avons donc affaire à un corps 

énant iotrope, et 1 2 6 ' est la température de passage, qui sépare les 

deux domaines de stabilité ( p . 3 o 2 , t. I ) . 

Cependant , si on laisse se former d'une manière ou d'une autre de 

l ' iodure de mercure solide à basse température , la forme j a u n e ap 

paraît toujours la première . C'est un des exemples les plus frappants 
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de la règle souvent signalée, que les formes instables apparaissent les 

premières. O n peut l 'observer faci lement en précipitant du chlo

rure mercur ique par une solution d'iodure de potassium; il se forme 

d'abord un précipité j aune clair , qui se transforme en un corps rouge 

en peu d'instants. La forme j aune est plus durable, si on la produit 

par précipi tat ion d'une solution alcoolique du sel au moyen de l 'eâu; 

par suite de son état de division extrême, elle est j aune très clair, 

presque b lanche . La transformation en la forme stable rouge est très 

accélérée par la lumiè re ; le vase qui contient le précipité jaune 

clair, si on l 'expose à la lumière , rougit en peu d'instants du côté 

éclairé. 

Par sublimation du sel rouge sa vapeur se condense aussi toujours 

aux endroits froids d'abord sous la forme j aune . Ceci se passe indif

féremment, qu 'on produise la vapeur avec du sel rouge ou du sel 

j aune , indice que cette différence entre les formes solides n'existe plus 

à l 'état gazeux. 

L ' iodure mercur ique est un composé très stable qui est à peine at

taqué par les solutions étendues des réactifs ordinaires. Ceci provient 

de ce qu' i l est encore bien moins décomposé en ses ions que le 

chlorure mercur ique . Inversement , il se forme avec une facilité ex

trême à partir de ses é léments . 

L'iodure mercur ique forme avec les iodures des autres métaux des 

composés complexes très stables, dont il sera parlé plus loin. 

La manière d'être du fluorure de mercure forme le contraste le 

plus frappant avec la grande stabilité du chlorure, du bromure et de 

l 'iodure de mercure . L 'oxyde de mercure se dissout bien dans un 

excès d'acide fluorhydrique ; mais il suffit d'étendre d'eau la solution 

pour qu'un sel basique de couleur jaune se dépose, et si l 'on traite 

ce sel par de nouvelles quantités d'eau, il reste finalement de l'oxyde 

de mercure pur, débarrassé de fluorure. C'est là une manière d'être 

qui est propre aux sels oxygénés du mercure, et qui montre une 

différence essentielle entre le fluor et les autres halogènes (p . 283, 

t . I ) . 

Sulfure de mercure . — Tandis qu'on ne connaît pas de composé 

sulfuré répondant à l 'oxydule de mercure , le composé H g S , qui ré

pond à l 'oxyde, est un corps stable facile à former, existant dans la 

nature et connu depuis longtemps. 

Si l 'on précipi te la solution d'un sel mercureux par l'hydrogène 

sulfuré, il se forme aussi un précipité no i r ; mais celui-ci se comporte 

à un examen approfondi comme un mélange de sulfure mercurique 
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et de mercure métal l ique. O n peut admettre que le sulfure mercureux 

qui a pris naissance en premier lieu s'est décomposé en ces deux 

substances : 

H g 5 S = H g S - t - H g . 

Le sulfure de mercure s 'obtient sous forme d'une poudre noire , 

lorsqu'on malaxe ensemble ses deux const i tuants . O n l 'obt ient aussi 

en précipitant les sels mercur iques par l 'hydrogène sulfuré. I l est in

différent que cette précipi tat ion ait l ieu en l iqueur acide ou basique, 

car le sulfure de mercure est ex t rêmement peu soluble, et sa préc ip i 

tation n'est pas sensiblement influencée par les acides. Il se distingue 

d'autres sulfures métall iques en ce qu'il n 'a pas la moindre tendance 

à s 'oxyder à l 'a i r ; c 'est une combinaison beaucoup plus stable que le 

sulfate mercurique qui pourrait prendre naissance. 

Le sulfure de mercure existe dans la nature en quantités assez 

grandes; i l forme le plus important minerai de mercure , et s'appelle 

cinabrese c inabre pur cristallise dans le système ternaire en masses 

rouge gris, d 'éclat métal l ique, qui donnent par frot tement une belle 

poussière rouge. C'est la forme cristall ine du sulfure de mercu re ; 

le produit noir peut être considéré comme amorphe. 

Comme cela résulte déjà de l 'apparition préalable de la forme noire 

dans la précipitation du sulfure de mercure , cette forme noire est la 

moins stable et la forme rouge cristall ine la plus s table. Cela résulte 

aussi du passage spontané de la première à la seconde. S i l 'on verse 

sur le sulfure de mercure noir une solution de sulfure alcalin (où le 

sulfure de mercure est un peu soluble) , il se forme après un certain 

temps dans la masse noire des taches rouges qui vont sans cesse en 

augmentant, j u squ ' à ce que toute la masse soit devenue rouge, c 'est-

à-dire ait passé à la forme cristal l ine. 

L e sulfure de mercure noir , en tant que forme moins stable, doit 

être plus soluble que le sulfure rouge dans tous les dissolvants. Lor s 

donc que le l iquide est saturé de sulfure noir , il est sursaturé de sul

fure rouge, et, si en un endroit ou en un autre de la solution existe 

ou se forme une trace du corps rouge, il faut que le sulfure rouge 

continue à se précipi ter . Alors la solution devient non saturée par rap

port à la forme noire , elle en redissout une nouvelle quanti té , et la 

précipitation et la dissolution cont inuent jusqu ' à ce que la forme in 

stable ait complè tement disparu. Des transformations de ce genre 

sont donc d'une manière générale activées par les dissolvants, car 

ceux-c i servent d ' intermédiaires, tandis qu 'autrement il n 'y a que les 

masses de matière en contact immédiat qui puissent s ' influencer. 
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L e c inabre sert en peinture à cause de sa belle couleur , mais il 

n 'est pas très stable à la lumière. Les deux formes du sulfure de 

mercure ne sont pas sensiblement solubles dans les acides é ten

dus, l 'acide azotique lui-même est sans action. El les se dissolvent au 

contraire faci lement dans l 'eau régale ou dans tous les réactifs qui 

dégagent du chlore l ibre . Cela t ient à la faible stabilité des sels oxy 

génés du mercure et à la grande stabilité de ses sels halogènes. O n se 

sert de ce fait en analyse pour séparer le mercure des autres métaux 

dont les sulfures sont insolubles dans les acides étendus, car tous les 

autres sulfures de ce groupe sont attaqués par l 'acide azotique. 

L e sulfure de mercure se dissout abondamment dans les solutions 

concentrées des sulfures a lcal ins; lorsqu'on étend d'eau, il se r ep ré 

cipite presque intégralement sous la forme noire . L e phénomène t ient 

à la formation d'un thiosel , c 'est-à-dire d'un composé salin où l ' oxy

gène est remplacé par du soufre (Cf. p. S o i , t. I ) . A cet égard, le 

mercure sert de transit ion pour passer aux métaux du groupe sui

vant, où cet te propriété est générale, et où les composés correspon

dants sont stables, même aux grandes dilutions. Nous expliquerons 

là plus à fond les nouveaux rapports chimiques qui apparaissent. 

Lorsqu 'on fait passer un courant d'hydrogène sulfuré dans la solu

tion d'uii sel mercur ique , il se forme d'abord un précipité b lanc , qui 

par action prolongée de l 'hydrogène sulfuré devient j a u n e , rouge et 

enfin noir . Ce sont là des combinaisons en rapports variables du sul

fure de mercure avec les sels mercur iques présents, qui sont décom

posées par l 'hydrogène sulfuré et transformées en sulfure pur. C'est 

là une manière d'être très caractérist ique qui peut servir à r econ

naître immédiatement le mercure lors de la précipitat ion par l 'hydro

gène sulfuré. 

L e sulfure de mercure se rencontre dans la nature, en partie sous 

forme de beaux cristaux de c inabre , en partie mélangé à d'autres 

substances sous forme de cinabre b i tumineux. Les deux servent à 

préparer le mercure par simple gri l lage; le soufre se transforme en 

gaz sulfureux, tandis que le mercure métallique se volati l ise; par 

condensat ion des vapeurs on obt ient le mercure brut , qu'on filtre à 

travers du cuir et qu'on purifie ainsi mécaniquement . 

Cyanure, de mercure, H g ( C N ) , . — C'est un sel incolore , assez fac i 

lement soluble dans l 'eau, mais qui ne présente les réact ions ni de 

l ' ion cyanogène , ni de l ' ion mercur ique . La conclusion à tirer de là, 

c 'est qu ' i l n 'es t pas dissocié électrolyt iquement, et elle est confirmée 

par le fait que sa solution aqueuse ne conduit pas le courant ; d'ailleurs 

O. - II. 19 
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l 'abaissement du point de congélat ion donne comme poids molaire 

2 5 2 , indiquant aussi l 'absence de toute dissociat ion. 

, E n raison de cet te dissociation infinitésimale, le composé se forme 

partout où les ions cyanogène et mercur ique , même en concen t r a 

t ion très faible, se rencont ren t . C'est ainsi que le bleu de Prusse 

( p . i 8 3 , t . I I ) est rapidement décomposé par ébull i l ion avec de l 'eau 

et de l 'oxyde de mercure , avec dissolution de cyanure de mercure et 

départ d 'oxyde de fer. O n se sert aussi de cet te réact ion pour p ré 

parer le cyanure de mercure . 

Chauffé à l 'état solide, il se décompose en cyanogène gazeux qui 

s 'échappe, et mercure qui distille dans les parties froides de l 'appa

rei l . Cette décomposit ion est un moyen commode d'avoir du cyano

gène gazeux ( p . 5 o 2 , t. I ) . Une partie du cyanogène se dépose tou

jour s ici à l 'état polymère , sous forme d'une poudre brune noirâtre , 

le paracyanogène. 

S i l 'on mélange la solution de cyanure de mercure avec cel le d'un 

cyanure alcalin, il se produit un dégagement de chaleur assez impor

tant, qui indique la formation d'un nouveau composé . On peut aussi 

obteni r ce dernier à l 'état sol ide; le composé potassique a la formule 

K . 2 H g ( C N ) , , c 'est le sel de potassium d'un ion mercur icyanure 

Hg(ClN)^, qui a m ê m e structure que l ' ion n icke locyanure (p. 2 2 8 , t. I I ) . 

L'ac ide correspondant, H 2 H g ( C N ) 4 n 'est pas très stable, et se dé

compose faci lement en cyanure de mercure et acide prussique. 

Composés complexes du mercure . — Comme on peut déjà le sup

poser , d'après la faible dissociation des composés halogènes du m e r 

cure , ce métal a une grande tendance à former des composés com

plexes, dont les solutions aqueuses ne con t iennent l ' ion mercur ique 

qu 'en quantité ex t rêmement faible, et où le mercure forme une partie 

const i tut ive d'ions (de sels) plus composés ou complexes . 

D e pareils composés complexes se rencont ren t , d'une part, dans les 

dérivés ha logènes ; d'autre part, le soufre et l 'azote ont eux aussi la 

faculté de former avec le mercure de multiples composés de ce genre . 

A cause du grand nombre et de la variété de ces matières, nous ne 

pouvons prétendre en épuiser ici l 'étude, et il doit nous suffire de s i 

gnaler les types les plus importants . 

Les trois halogènes les plus lourds forment d'abord de ces com

posés complexes , dont la stabil i té s 'accroît avec le poids de c o m b i 

naison de l 'halogène. L e type le plus important est ici celui de l ' ion 

mercurihalogenhydrique, H g A 4 , où A peut désigner un halogène 

que lconque . Il suffira d 'expliquer les relations chimiques dans le cas 
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du composé iodhydrique, qui est le plus stable, et qui, à cause de 

l ' insolubil i té de l ' iodure de mercure , offre les phénomènes les plus 

marqués ( p . 2 8 2 , t. I I ) . 

L ' iodure de mercure se dissout facilement dans les solutions 

aqueuses qui cont iennent l ' ion iode, et d'autant plus abondamment 

que les solutions sont plus concent rées . Lorsqu 'on étend d'eau, l ' i o 

dure de mercure se précipi te , mais il en reste toujours un peu plus 

en solution que ce qui correspond au rapport H g l 2 : 2 L ' . Les solu

tions sont colorées en j aune pâle, ne présentent pas les réact ions du 

mercure , et donnent par concent ra t ion une partie du sel solide c o r 

respondant, par exemple le sel de potassium K 2 H g I 4 ; elles con 

tiennent l 'anion complexe Hgl'^. 

Par addition d'une base forte à la solution, il ne se précipi te pas 

d'oxyde de m e r c u r e ; inversement , l ' oxyde de mercure se dissout 

abondamment dans l ' i odure de potassium par exemple, et forme une 

solution dont la réact ion est fortement basique. Il se produit alors 

d'une manière assez complète la réact ion 

4 K I - < - H g O + H j O = K s H g I 4 - i - 2 K O H , 

ou, en ions , 
41 ' -H H g O - H l I j O = H g l J - f - 2OH' . 

Une pareille solution alcal ine d'iodure de mercure sert, sous le 

nom de réactif de Nessler, à reconnaî t re de petites quantités d 'am

moniaque. Cette réact ion, qui repose sur la formation d'un nouveau 

composé complexe , sera expl iquée plus loin . 

L e brome et le chlore forment des composés complexes du même 

genre , mais de moindre stabili té. 

Certaines contradict ions apparentes dans la manière dont le m e r 

cure se comporte s 'expl iquent par la production de composés c o m 

plexes stables. C'est ainsi qu 'on a vu ( p . 279 , t. I I ) que l ' ion m e r 

cur ique , au contact du mercure métal l ique, se transforme en ion 

mercureux . Mais , si l 'on traite de l ' iodure mercureux par de l ' iodure 

de potassium, inversement du mercure métal l ique se sépare et la 

moitié du mercure se dissout à l 'état d'iodure mercur ique . L a r é a c 

tion est 
a H g l - i - 2 K I = K , H g I 4 -t- H g . 

L a réact ion des ions est 

a H g I + a I ' = H g I Ï + H B ; 

il ne s'agit donc pas du tout de la formation d'ion mercur ique , mais 

de celle d'un composé complexe (appartenant par son degré d 'oxyda-
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Dimcrcuriammonium 

Mercur iamraonium. . 

Mercuridiammonium 

H g i N -

H g I I , N -

H g t U N j -

tion à la série mercur ique) , et il n 'y a donc pas contradict ion avec 

la réaction entre les deux ions du mercure indiquée page 2 7 9 , t. I I . 

Une action semblable a lieu entre le bromure de potassium et le 

bromure mercureux , et même entre les composés chlorés . Plus la 

solution d'un chlorure soluble est concent rée , plus elle dissout le 

calomel, avec séparation de mercure métall ique et dissolution de 

chlorure mercur ique non dissocié. V u l 'act ion physiologique intense 

de ce dernier sel, la connaissance de cet te réact ion est importante en 

médecine. 

Le calomel est naturel lement dissous bien plus facilement encore 

par l ' iodure de potassium et par tous les liquides renfermant l ' ion 

iode. 

Composés ammoniacaux complexes . — L e s deux séries de c o m 

posés du mercure se prêtent à la production de composés complexes 

avec l ' ammoniaque; mais on n 'a fait l 'étude approfondie que des 

composés de la série mercur ique . 

Si l 'on fait agir l ' ammoniaque l ibre sur les sels mercureux , ils 

noircissent . Il semble que dans cette réact ion la base ait précipité de 

l 'oxyde mercureux ; mais les précipités noirs renferment de l 'azote et 

peuvent être regardés comme des sels d 'ammonium où deux poids de 

combinaison d'hydrogène sont remplacés par deux poids de c o m b i 

naison de mercure . E n outre de cette série de composés, il y en a 

une autre qui se forme simultanément, de sorte que la composi t ion 

des précipités noirs s 'éloigne beaucoup de ce schéma simple. L a 

préparation des sels à l 'état isolé est, rendue plus difficile par le fait 

qu'ils sont insolubles et, par suite, non susceptibles de recr is ta l l i 

sation. 

O n se sert de cette coloration noire comme d'un réact i f de l ' am

moniaque; il suffit de placer dans le gaz étudié un morceau de pa

pier imbibé d'azotate mercureux . Cet te réact ion est pourtant moins 

sensible que cel le du papier de tournesol . 

Les composés complexes ammoniacaux de la série mercur ique 

peuvent eux aussi être envisagés comme des sels ammoniacaux, où 

l 'hydrogène de l 'ammoniaque a été remplacé par du mercure , sauf 

qu ' ici un poids de combinaison de mercure , à cause de sa divalence, 

en remplace deux d 'hydrogène. Par cet te considérat ion, on obt ient 

d 'abord les cations suivants : 
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Dans l ' ion dimercur iammonium touL l 'hydrogène de l ' ammonium 

est remplacé par du m e r c u r e ; dans l ' ion mercur iammonium seule

ment la moi t i é ; le mercur idiammonium enfin correspond à deux 

poids de combinaison d 'ammonium qui ont perdu ensemble deux hy

drogènes remplacés par un poids de combinaison de mercure . 

L 'hydra te correspondant au dimercur iammonium s 'obtient l o r s 

qu 'on traite de l 'oxyde de mercure finement pulvérisé par de l ' ammo

niaque concen t r é . Sans changement visible par t icul ier ( la couleur 

s 'éclaircit seulement un p e u ) , il se produit la réact ion 

2 H g O - + - N I I 3 ^ H g j N ( O H ) + H s O . 

L'hydra te produit est presque insoluble dans l ' eau , décrépi te 

à la chaleur et forme, avec la plupart des acides, des sels également 

presque insolubles , dont la couleur va du j aune au brun. Parmi 

c e u x - c i , l ' iodure est le plus connu , car il forme un précipi té brun lo r s 

qu'on verse de l ' ammoniaque dans une solution alcaline d ' iodomer-

curate de potassium ( p . 2 9 1 , t . I I ) . Des traces très petites d 'ammo

niaque peuvent se reconnaî t re de cet te façon, car le l iquide se colore 

en j aune brun, et cette méthode, qui a reçu du nom de son inventeur 

le nom de réaction de Nessler, sert aussi b ien à reconnaî t re qu'à 

doser de très petites quanti tés d 'ammoniaque, par exemple dans les 

eaux usuelles. Pour la déterminat ion quantitative, on compare la 

couleur que fournit une eau donnée avec toute une série de couleurs 

produites dans les mêmes condit ions par des quantités connues d'am

moniaque (sous forme de solutions très étendues de chlorhydrate 

d ' ammoniaque) . 

Dans les deux autres types, ce sont les composés chlorés qui sont 

le mieux connus ; ils se forment lorsqu 'on précipi te par l ' ammo

niaque, dans des condit ions variables, des solutions de chlorure mer

cur ique . S i l 'on ajoute à froid une solution de sel mercur ique à de 

l 'ammoniaque étendu en excès , il se précipite un composé b lanc , 

le chlorure de mercuriammonium H g H 2 N C l , qui à chaud se su

bl ime avant de fondre, en même temps qu' i l se décompose. L e p ro 

duit de la sublimation est const i tué en grande partie par du ca lo 

mel ; un mélange d'azote et d 'ammoniaque se dégage; ce dernier 

noirc i t en général le calomel : 

ô H g H j N C l = 6 H g C l + 4 N H , H - N , . 

Ce composé était autrefois utilisé comme médicament et s 'appelait 

précipité infusible. 

S i l 'on fait la réaction de l 'ammoniaque sur le chlorure mercur ique 
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en présence de beaucoup de chlorhydrate d 'ammoniaque en solution 

chaude, on obtient une l iqueur claire à chaud, qui laisse déposer à 

froid de petits cr is taux d'un sel b lanc , qui est le chlorure du mercuri-

diammonium et a, par suite, la formule H g H 6 N 2 C l 2 . O n peut dé

composer cet te formule en chlorure mercur ique plus ammoniaque, 

H g C U —f— 2 N H 3 ; mais la nature complexe du composé résulte de ce 

qu' i l ne dégage pas d 'ammoniaque avec de la potasse, et n 'est décom

posé par elle qu 'à haute température . Gomme le sel fond à chaud en 

un l iquide clair j aunâ t r e , on l 'appelait précipité fusible pour le dis

t inguer du chlorure de mercur iammonium, ou précipi té infusible. 

Out re les composés ci tés, il y en a encore d'autres appartenant à 

la série ammoniacale , dont il ne sera pas parlé ici parce qu 'on n 'en 

a pas fait une étude assez complè te . 

Autres composés azotés complexes. — Parmi les autres sels de 

mercure complexes de la série azotée, il faut ci ter le mercuroni t r i te 

de potassium K 2 H g ( l N O a ) < , qu 'on obt ient en dissolvant l 'oxyde de 

mercure dans une solution de nitri te de potassium ( c e qui produit un 

dégagement de cha l eu r ) , et supprimant par l 'acide acét ique la r éac 

tion basique résul tante . L a solution fournit de beaux cris taux d'un 

sel j a u n e clair , qui a la composit ion indiquée plus haut et se dissout 

fac i lement dans l 'eau. L a solution est neutre et ne se décompose pas 

à l 'ébul l i t ion, elle ne présente donc pas l 'hydrolyse ordinaire des 

sels mercur iques . 

L e mercure entre aussi ex t rêmement facilement dans des c o m p o 

sés organiques, qui cont iennent le groupe imide NH. Les composés 

produits ne mont ren t pas davantage les réact ions du mercure , ils 

con t i ennen t donc ce lu i -c i dans un composé complexe . Gomme ils 

appar t iennent à la chimie organique, il suffira de les avoir c i tés à 

propos du mercure . 

L e s composés ainidés, qui renferment le groupe N H 2 , présentent 

aussi des propriétés de ce genre , mais à un bien moindre degré que 

les composés imidés . 

Les composés cyanogènes appart iennent aussi à cette c lasse ; le né

cessaire à leur sujet a déjà été dit page a g o , t. I L 

Composés sulfurés complexes. — L a tendance à s'unir que pré

sentent déjà le soufre et le mercure dans le sulfure de mercure , ce 

composé si s table , se manifeste aussi par la formation de composés 

complexes lorsqu 'on met en présence de composés du mercure 

les acides oxygénés inférieurs du soufre. C 'es t ] ainsi que l 'oxyde de 

mercure se dissout avec grand dégagement de chaleur et apparition 
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de réact ion basique daus les sels neutres alcalins de l 'acide sulfureux 

et de l 'acide hyposulfureux; la plupart des autres sels insolubles du 

mercure sont aussi faci lement solubles dans ces sels. L a cause est, 

dans les deux cas, la dispari t ion de l ' ion mercur ique avec formation 

d'un composé complexe . 

Par dissolution d'oxyde de mercure dans du sulfite de potassium, 

et par cristal l isat ion, on obt ient le composé K 2 H g ( S 0 3 ) 2 , sel de 

potassium de l ' ion mercurisulfite H g ( S 0 3 ) 2 ; en même temps, il 

se forme de la potasse, qui reste dans les eaux mères . L ' ex i s t ence 

seule de ce sel en solution fortement alcaline démontre qu 'il s 'agit 

d'un composé complexe du mercure , car, d'un sel ordinaire, il se 

précipi terai t nécessai rement de l 'oxyde de mercure . E n solution 

acide la décomposi t ion ne tarde pas à se faire, avec départ de sulfate 

mercu reux . 

L a composi t ion du sel solide qu 'on obtient par l 'action de l 'oxyde 

de ,mercure sur l 'hyposulfite de potassium est moins s imple. Il ré

pond à la formule K | 0 H g 3 ( S 2 0 3 ) 8 , et l 'on ne sait pas encore si ce t te 

formule représente aussi f an ion présent dans la solution, ou s'il 

s 'agit d'un sel double formé d'un sel d'anion plus simple et d 'hypo-

sulfîte de potassium, par exemple 3 K 2 H g ( S o 0 3 ) 2 . 2 K 2 S 2 0 3 . 

Ce sel est, lui aussi, très stable en solution bas ique; en solution 

acide il laisse déposer du sulfure de mercure, noir si la précipi tat ion 

est rapide, rouge si elle se fait lentement . L a cause de ce t te diffé

rence repose sur des principes connus . 

Thermochimie du mercure. — A cause du grand nombre de ses 

composés peu dissociés, le mercure présente dans ses composés des 

rapports thermochimiques beaucoup plus variés que ceux des autres 

métaux. E n part iculier , la loi de thermoneutrali té ( p . 2Ç)3, t. I ) , qui 

ne se rapporte r igoureusement qu'à des sels ex t rêmement dissociés 

en ions , perd ici toute valeur, et, au lieu de l 'équil ibre de tempéra

ture qui doit avoir lieu lorsqu 'on mélange deux sels neutres , on a 

des dégagements de chaleur plus ou moins importants , lorsqu'on mé

lange avec les ions du mercure des ions susceptibles de former avec 

eux des composés non dissociés. 

C'est ainsi que les chaleurs de neutralisation de l 'oxyde de mercure 

par différents acides sont les suivantes : 

A c i d e a z o t i q u e 27 

» c h l o r h y d r i q u e 7 9 

» b r o m h y d r i q u e i 4 6 

» c y a n h y d r i q u e i 3 o 

u i o d h y d r i q u e 192 
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Les quatre premiers nombres sont comparables, car ils se rap

portent aux corps dissous; mais le dernier se rapporte à l ' iodure de 

mercure solide, et est par suite trop élevé d'une quanti té inconnue , 

la chaleur de précipitation inconnue ( l a chaleur de dissolution changée 

de s igne) . Les différences des nombres donnent les quantités de cha

leur qui se dégagent lorsque les ions correspondants se déplacent . 

Les trois composés halogènes se dissolvent dans un excès des sels 

de potassium correspondants avec un dégagement de chaleur faible. 

Les chaleurs de formation des composés solides du mercure sont 

les suivantes : 

O x y d u l e H g î O o 3 l i 

C h l o r u r e m e r c u r e u x H g j C l 2 262 

B r o m u r e m e r c u r e u x H g 2 B r 2 2 o 5 

I o d u r e m e r c u r e u x H g s I 3 1 1 9 

O x y d e d e m e r c u r e H g O 8 7 

C h l o r u r e m e r c u r i q u e . . H g C l j 2>3 

B r o m u r e m e r c u r i q u e H g B r 2 169 

t o d u r e m e r c u r i q u e H g l 2 1 0 2 

S u l f u r e H g S 20 

Il est très remarquable que la chaleur de formation de l 'oxyde de 

mercure est 8 7 ^ , cel le du sulfure au contra i re seulement 2 0 k J , alors 

que le dernier est pourtant incomparablement pliis stable que le 

premier. 
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A R G E N T . 

Général i tés . — L 'a rgen t appartient, à cause de ses remarquables 

propriétés et de son exis tence à l 'état natif, à la classe des métaux 

qui sont le p lus anciennement connus . C'est, de plus, un exemple 

typique de métal « noble » , c 'est-à-dire de métal qui ne s 'oxyde à 

l 'air ni à chaud ni à froid, et qui garde par suite de la manière la 

plus complète ses propriétés métall iques dans les c i rconstances les 

plus variées. Cette résis tance, j o i n t e à son bel éclat, sa malléabil i té et 

sa rareté relative, ont assuré à l 'argent son emploi pour les objets 

précieux et la monnaie . Par la propriété qu'ont beaucoup de c o m 

posés de l 'argent , de subir une modification chimique à la lumière , 

il a trouvé en photographie un emploi industriel ext rêmement étendu. 

Enfin, la grande insolubil i té de différents composés de l ' a rgen t , e t 

surtout des dérivés halogènes, explique l 'emploi de l 'argent comme 

réact i f dans le laboratoire, et fait qu ' i l y est devenu indispensable. 

Par ses rapports chimiques, l 'argent montre différentes analogies. 

Il est lié aux métaux alcalins par son ion monovalent ; quelques c o m 

posés de l 'argent sont aussi isomorphes des composés correspondants 

du sodium. L ' insolubi l i té de ses composés halogènes établi t une ana

logie avec les composés cuivreux, mercureux et thal leux; le thallium 

sert d ' intermédiaire entre l 'argent et les métaux alcal ins . 

L ' a rgen t est un métal d'une bel le couleur b lanche , qui fond vers 

g45" , et se mont re indifférent à l 'humidité et à l 'oxygène de l 'air . 

L 'hydrogène sulfuré l 'at taque, en le transformant en sulfure d'ar

gent ; beaucoup de sulfures organiques et les sulfures métal l iques 

solubles agissent de même. Même à haute température, l 'oxygène 

n'agit pas sur l 'argent à la pression ordinaire; mais, si l ' o n augmente 

la pression, on dépasse b ientô t la pression de dissociation de l 'oxyde 

d'argent, et ce dernier se forme par union directe de l ' oxygène et de 

l 'argent. 
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Outre l 'argent blanc à l 'état compact , i l existe d'autres formes de ce 

méta l . E n particulier, lorsque l 'argent est précipi té de ses solutions à 

l 'é ta t métallique par des réducteurs , il peut, selon les c i rcons tances , 

prendre une grande variété de couleurs . I l semble qu'en part icul ier 

les formes jaunes et brunes de l 'argent, qui se séparent par l ' ac t ion 

de la lumière sur des mélanges de sels d'argent et de substances o r 

ganiques (agissant c o m m e réducteurs) , soient amorphes ; elles sont 

plus vite attaquées que les formes grises et noi res de l 'argent, e t se 

transforment aussi en ces dernières sous un grand nombre d ' influences 

catalyt iques. 

L 'a rgent métall ique a de plus la faculté de passer à l'état col loïdal . 

O n obt ient cet argent colloïdal par réduction des sels d 'argent en s o 

lu t ion basique, ou en faisant passer l 'arc é lec t r ique sous l 'eau entre 

électrodes d'argent; dans ce cas, l 'argent c o m m e n c e par se volati l iser, 

puis il se précipite tout à coup dans l 'eau avoisinante en prenant la 

fo rme instable d 'argent colloïdal. Ces solutions ont une couleur qui 

va du brun au rouge ; les formes de l 'argent colloïdal obtenues par 

voie chimique donnent par évaporation une masse d 'éclat mé ta l 

l ique , dont la couleur change sous de petites influences, de sorte 

qu 'e l le passe par toutes les nuances du j a u n e , du rouge, du violet et 

du vert . Malgré leur éclat métal l ique, ces masses ne se compor ten t 

pas comme un métal , car elles ne sont pas conduct r ices de l ' é l ec t r i 

c i té . El les sont instables et se transforment sous de nombreuses i n 

fluences catalytiques en argent ordinaire b lanc ou gris. 

L 'argent n 'est pas attaqué p a r l e s acides é tendus, sauf par l 'acide 

azotique qui le dissout facilement avec dégagement d 'oxyde azotique 

et formation d'azotate d'argent. Il se dissout aussi dans l 'acide sulfu-

r ïque concentré et boui l lant , avec dégagement d 'acide sulfureux et 

formation de sulfate d 'argent. Il est très résis tant vis-à-vis des matières 

bas iques ; des creusets et des capsules d 'argent servent dans les la

boratoi res pour travailler avec les a lc i l i s caus t iques , car ceux-ci n 'at

taquent pas sensiblement l 'argent, même lorsqu ' i ls sont fondus. 

L 'a rgen t à l 'é tat pur est un métal mou, tenace , qui se laisse fac i le 

m e n t étirer en fil ou étendre en lames très m i n c e s par laminage ou 

bat tage. Pour les applicat ions, on l 'allie avec 10 pour 100 de cuivre , 

pour le rendre plus dur. I l conduit très bien la chaleur et l ' é lec t r ic i té , 

e t vient à cet égard en tête des métaux. 

L e poids de combina ison de l 'argent est une quant i té importante , 

car , à cause des propriétés analytiques remarquables de ses composés 

halogènes , un grand nombre d'autres poids de combinaison ont été 

mesurés au moyen de ces dérivés. Pour déterminer le poids de c o m -
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lunaison de l 'argent par rapport à l ' oxygène on s'est servi du procédé 

suivant : 

Une quanti té dé terminée de chlorate d'argent est réduite à l 'état de 

chlorure; comme un poids de combinaison de chlorate en cont ien t 

trois d 'oxygène, on a la proport ion : 

Perte de poids du chlorate 3 poids de combinaison de l'oxygène 

Poids du chlorure d'argent poids de combinaison du chlorure d'argent 

Ainsi, dans une expé r i ence , i 3 8 s , 7 8 g , de chlorate d'argent ont 

fourni i o 3 g , 9 8 0 de ch lorure . Comme le triple du poids de c o m b i 

naison de l 'oxygène est dans notre hypothèse (p . 1 6 8 , t. I ) 4 8 , 0 0 0 , on 

trouve pour le poids de combinaison du chlorure d'argent i 4 3 s , 3 8 1 . 

Puis on transforme de l 'argent en chlorure d'argent. Si l 'on partage 

le poids de combinaison du chlorure d'argent dans le rapport où, 

conformément à l 'observat ion, les deux éléments se combinen t pour 

former du chlorure d 'argent , on obtient les deux poids de combina i 

son individuels. 

C'est ainsi que i o 8 B , 6 7 9 d'argent fournissent I 4 4 6 J 2 0 7 de c h l o 

rure d'argent. On en tire la proport ion : 

C l : A g = (144,207 — 1 0 8 , 5 7 9 ) : 108 ,579 , 

où Cl désigne le poids de combinaison du chlore et Ag celui de l 'ar

gent, et, par suite, 
A g = 1 0 7 , g 3 et C l = 35,45. 

Ion argent . —- L 'a rgen t ne forme qu'une sorte d'ions élémentaires , 

l 'ion argent monovalent A g - . E n outre, il est susceptible d'entrer dans 

un grand nombre d'ions composés ou complexes, surtout azotés et 

sulfurés. 

L' ion argent est incolore et se rat tache par les propriétés de ses 

composés aux ions monovalents du cuivre et du mercure. D 'un autre 

côté, il présente des relat ions d'isomorphisme avec le sodium. C'est 

l 'ion d'une base forte , car les solutions de sels d'argent sont parfaite

ment neutres, et ne mont ren t presque aucune hydrolyse, à la diffé

rence de sels neutres de la plupart des métaux lourds. 

Ceci n 'est nul lement contredit par le fait que l ' i on argent se t rans

forme faci lement en métal et que la transformation inverse est diffi

cile, car il s'agit dans les deux cas de relations et de transformations 

chimiques essent ie l lement différentes. L a chaleur de formation de 

l 'ion argent à part ir du métal est fortement négative, il faut une ab 

sorption de — i o 6 k J pour que l 'argent se transforme en son ion. 
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Aussi l 'argent métall ique se régénère-t- i l faci lement de ses sels ; le 

simple contact d'un corps organique, part icul ièrement à la lumière , 

suffit d 'ordinaire; ce corps se colore alors en brun ou en noir par 

suite d'un dépôt d'argent finement divisé. 

L' ion argent est un poison violent pour les êtres vivants. Son a c 

tion est cependant l imitée par la présence universelle de l ' ion chlore , 

avec lequel il forme un composé très peu soluble . 

Oxyde d'argent. — Les bases solubles précipi tent des solutions des 

sels d'argent, non pas l 'hydrate, comme on s'y attendrait, mais son 

anhydride, l 'oxyde d'argent A g 2 O. C'est une poudre brune , assez 

soluble dans l 'eau pour lui donner une réact ion basique net tement 

sensible aux colorants végétaux, et qui s 'unit très faci lement aux 

acides pour former des sels. Dans le laboratoire, il sert à re t i rer l 'ha lo

gène des composés halogènes dissous, et à le remplacer par de l ' oxy

gène ou de l 'hydroxyle. A cet effet, il doit être f ra îchement préparé 

ou gardé sous l 'eau, car il s 'agglomère en se desséchant, et la réact ion 

cesse d'être complète pour des raisons mécaniques . 

A chaud, l 'oxyde d'argent se décompose au-dessous du rouge, l ' oxy

gène se dégage, et il reste de l 'argent blanc pulvérulent . 

Nitrate d'argent, A g N 0 3 . — C'est le plus important des sels d'ar

gent solubles. On l 'obtient par dissolution de l 'argent métall ique dans 

l 'acide azotique. Comme l 'argent usuel cont ient du cu ivre , on débar

rasse le nitrate d'argent du sel de cuivre qui s'est formé en même 

temps, par évaporation à sec et fusion; l 'azotate de cuivre se décom

pose en oxyde de cuivre, qui reste, et en peroxyde d'azote mélangé 

d'oxygène qui se dégage, tandis que le nitrate d'argent reste ina l té ré ; 

en reprenant par l 'eau et filtrant pour séparer l 'oxyde de cuivre, on 

obt ient une solution de nitrate d'argent pur. 

L'azotate d'argent est très soluble dans l 'eau. Il cristallise de ses 

solutions en cris taux monocliniques anhydres, qui à l 'état pur sont 

incolores et stables, mais au contact de corps organiques se réduisent 

et noircissent , de même que sous l 'action de la lumière. Pour ce mo

t i f et à cause de son action sur les albuminoïdes avec qui il forme des 

combinaisons insolubles, on l'utilise comme caustique en médecine , 

ce qui lui a valu le nom vulgaire de pierre infernale. Pour cet usage 

on a coutume de le fondre en baguettes minces . L e point de fusion 

du sel est très bas, il est voisin de 2 0 0 0 . Le nitrate d'argent se dissout 

aussi dans l 'a lcool , surtout dans l 'alcool hydraté. 

La solution de nitrate d'argent sert dans les laboratoires à r econ

naître et à doser les ions halogènes, qui s 'unissent à l ' ion argent pour 
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former des composés insolubles . Il sert aussi de point de départ pour 

la préparation des produits photographiques. 

Chlorure d'argent. — Lorsque l ' ion chlore et l ' ion argent se ren

contrent en solution aqueuse, il se sépare aussitôt, à moins que les 

solutions ne soient ex t rêmement diluées, un précipité blanc qui se 

rassemble en flocons par l 'agitation et se colore en gris à la lumière . 

C'est le chlorure d'argent, A g C l . Ce composé existe aussi dans la 

nature et s'appelle à cause de son aspect extér ieur argent corné. 
C'est un corps brunâtre qui peut se couper au couteau. 

L e chlorure d'argent est ex t rêmement peu soluble dans l ' eau; les 

mesures ont montré q u à la température ordinaire un l i tre de solu

tion saturée de chlorure d'argent en renferme i m g , 5 . I l est sens ib le 

ment plus soluble dans les solutions concentrées d'autres ch lo rures ; 

cela provient probablement de la formation de petites quantités de 

composés complexes , dont nous trouverons bientôt le type schéma

tique à propos du cyanure d'argent. D e plus, le chlorure d 'argent 

se dissout dans l 'ammoniaque et les hyposulfites ; la cause est aussi 

dans ce cas la formation de composés complexes bien connus . 

A la lumière , le chlorure d'argent se transforme en un corps gris 

violet, qui n 'es t pas de l 'argent métal l ique, car il ne se dissout pas 

dans l 'acide azotique étendu. O n a montré récemment qu' i l s'agit de 

la formation d'un sous-chlorure, A g 2 C l ou A g 4 C l 2 , qui peut de n o u 

veau être transformé en chlorure par du chlore l ibre. L ' inf luence de 

la lumière consiste en une décomposit ion du chlorure en sous -ch lo 

rure et ch lore l i b r e ; l 'équil ibre s 'établit quand la concentra t ion du 

chlore au contact de ces deux substances a atteint une valeur déter

minée. Cette valeur est d'autant plus grande que la lumière est plus 

intense, et devient infiniment petite à l 'obscuri té . L ' in tens i té l umi 

neuse j o u e ainsi dans cet équil ibre le rôle de la température dans la 

décomposit ion du carbonate de calc ium par la chaleur . 

S i la décomposi t ion se fait dans des conditions où le chlore peut 

entrer dans d'autres combinaisons , elle est i l l imitée, et augmente 

avec l ' intensité lumineuse et le temps. C'est là-dessus que repose 

l 'emploi du chlorure d'argent pour la préparation de copies des c l i 

chés négatifs. L a combinaison du chlore mis en l iberté est assurée 

par la présence constante de corps organiques. 

L 'ac t ion photochimique que subit le chlorure d'argent est plus lente 

que pour les autres composés halogènes de l 'argent. Aussi ne sert-i l 

pas à prendre des photographies directement, car il est trop peu sen

sible pour ce la . 
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Ce sont les rayons bleus et violets qui exercen t l 'act ion chimique 

la plus grande sur le chlorure d 'argent. Mais la présence d'autres ma

tières permet de déplacer notablement le domaine des rayons actifs. 

L e chlorure d 'argent est la forme sous laquelle on reconna î t et on 

dose l ' ion chlore ; l 'opérat ion consiste à verser dans la solution en 

quest ion un excès de ni trate d'argent, à filtrer et à peser le précipité 

du chlorure d 'argent. 

Inversement , on peut aussi doser l 'argent sous forme de chlorure 

d 'argent . Ce procédé est surtout développé dans les établ issements 

où l 'Etat frappe monna ie , pour la détermination de la t eneur en ar

gen t des barres d'argent. Il consiste à dissoudre une quanti té pesée 

du métal , et à ajouter une solution de chlorure de sodium de teneur 

exac temen t connue en quanti té jus te suffisante pour qu ' i l ne se pro

duise plus de précipi té . L a propriété qu 'a le chlorure d 'argent de 

s 'agglomérer facilite ce procédé , car on peut éc la i rc i r complè tement 

par agitation une solut ion qui cont ient encore un peu d 'argent en 

excès , le chlorure d 'argent se rassemblant en flocons qui se déposent 

en peu d'instants et laissent au -dessus d 'eux une l iqueur l impide, 

où l 'apparit ion d ' u n t rouble par addition de chlorure de sodium est 

facile à reconnaî t re . Ce procédé est h is tor iquement le premier où l 'on 

ait appliqué la méthode d'analyse volumétr ique ( p . 2 2 3 , t . I ) . 

L e chlorure d'argent se recuei l le dans beaucoup d'analyses ch i 

miques ; c 'est un composé dans lequel il est facile de t ransformer les 

autres composés de l 'argent , et qu'il est facile de séparer des autres 

matières. M a i s on a souvent besoin de préparer , a u moyen du chlorure 

d'argent, l 'argent métal l ique, ou d'autres composés de l 'argent . L e 

moyen le plus simple est de recouvrir d'acide étendu le chlorure lavé, 

•et de placer dans la masse une baguette [le zinc méta l l ique . Alors on 

a la réact ion 
a A g C l -+-Zn = Z r i C l a-H 2Ag, 

€t le chlorure est réduit en argent gris pulvérulent . Ce lu i -c i est dé

barrassé par lavage du chlorure de z:nc, puis il est facile de le dis

soudre à l 'état d'azotate dans l 'acide azotique é tendu. 

Bromure d'argent, AgBi-. — I l ressemble au ch lorure , mais est en

core beaucoup moins soluble que lui . On l 'obt ient dans les solutions 

où les deux ions sont en présence sôus forme d'un précipi té b lanc 

j aunâ t r e très fin. I l se décompose à la lumière comme le chlorure 

d'argent et e n suivant les mêmes lois . I l est beaucoup moins soluble 

dans l 'ammoniaque que le chlorure , mais se dissout encore assez fa

c i l ement dans les hyposulfites. 
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( ' ) C e t t e m a t u r a t i o n d u b r o m u r e d ' a r g e n t s e f a i t b e a u c o u p p l u s v i t e en s o l u t i o n 

a m m o n i a c a l e q u ' e n s o l u t i o n n e u t r e . O n ne s a i t p a s e n c o r e à q u o i e l l e t i e n t ; i l s ' a g i t 

p r o b a b l e m e n t d ' u n c o m m e n c e m e n t d e r é d u c t i o n an s o u s - b r o m u r e s o u s l 'effet d e l a 

g é l a t i n e , e t il e s t c o n f o r m e a u x l o i s c o n n u e s q u e la r é d u c t i o n s o i t p l u s r a p i d e e n s o 

l u t i o n b a s i q u e q u ' e u s o l u t i o n n e u t r e o u s u r t o u t a c i d e . 

L e bromure d'argent est le corps le plus important en photogra

phie , car la plupart des plaques employées aujourd'hui en pho to 

graphie sont faites au bromure . A ce t effet, on verse du b romure 

d 'ammonium dans une solution de gélatine inco lo re , et l 'on y ajoute 

à l 'abri de la lumière une solution de nitrate d'argent, en ayant soin 

que le bromure d'ammonium reste en excès . A cause de la présence 

de la gélatine, le bromure d'argent est précipité à un état par t icul iè

rement fin, presque colloïdal . O n chauffe le précipi té gélat ineux pen

dant un certain temps, afin que le bromure en grossissant son grain 

gagne en impress ionnabi l i t é , c'est-à-dire en sensibili té à la lumière ( ' ) . 

Quand le but désiré est atteint, on laisse refroidir la solution j u s q u ' à 

ce qu'elle se coagule , et on lave à l 'eau pour chasser l 'azotate d 'am

moniaque qui s'est formé et le bromure d'ammonium en excès . L e s 

masses lavées sont égouttées, liquéfiées par la chaleur, et employées 

pour recouvrir des plaques de ver re ; après séchage, les plaques sont 

prêtes à servir pour la photographie. 

Ces plaques au « gélat inobromure » peuvent recevoir une sens i 

bilité ext rême, telle qu'un éclairement de moins d'un mil l ième de 

seconde suffise à donner une image dans la chambre noire . 

S u r la plaque éclairée on ne voit r ien d'abord ; il faut la « déve

lopper » . L e développement consiste à porter la plaque dans un bain 

réducteur. On se sert pour cela soit d'une solution de ferrooxalate de 

potassium ( p . 1 8 7 , t. I I ) , soit de solutions alcalines de différents c o m 

posés organiques. Ces bains on t la propriété de transformer le b r o 

mure d'argent en ion brome et argent méta l l ique; ce dernier se pré

cipite sous forme d'une poudre noire . Or , par l 'écla i rement , la plaque 

a acquis la propriété que la réduction du bromure d'argent se fait le 

plus vite et le plus fortement aux endroits qui ont subi le plus fort 

éclairement , et de moins en moins aux endroits qui ont été le moins 

écla i rés . I l se forme donc sur la plaque une image où les places lumi

neuses cont iennent un précipi té épais, les places obscures un p réc i 

pité léger ou pas de précipi té . S i , après développement suffisant, on 

chasse l 'excès de bromure d'argent par dissolution dans I 'hyposulfite 

de sodium, on a un négatif, c 'est-à-dire une image avec des clairs 

opaques et des obscurs transparents. 

S u r quoi repose la propriété du bromure d'argent éclairé d'être plus 
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(' ) Il est instructif de connut Lie l'histoire de la découverte de ce procédé. Daguerre 
avait d'abord cherché à utiliser directement le noircissement de l'iodure d'argent à 
la lumière, et il avait dirigé ses recherches vers la préparation d'une couche assez 
sensible pour que le noircissement s'y fasse le plus vite possible. Il avait une fois 
commencé à prendre une vue, mais fut obligé d'abandonner son travail, et comme 
la plaque n'avait pas encore noirci, il la crut bonne pour une nouvelle expérience 
et la mit à cet effet dans une armoire obscure. Le lendemain il trouva l'image sur 
la plaque. Il s'aperçut bientôt qu'une image se produisait chaque fois qu'une plaque 
éclairée un instant était mise dans l'armoire, mais ne savait pas lequel des objets 
placés dans cette armoire produisait cet effet. II éloigna ces objets l'un après l'autre, 
mais obtenait toujours des images, même une fois l'armoire entièrement vide. D'autres 
armoires, dans les mêmes conditions, ne fournissaient pas d'image. Finalement, il dé-

rapidement réduit, c 'est ce qui est encore en quelque mesure un objet 

de contestat ion. L a concept ion de beaucoup la plus vraisemblable est 

que la lumière commence la réduction du bromure d'argent, qu'il 

existe donc déjà dans la plaque non développée une image de sous-

bromure, invisible seulement à cause de son extrême ténui té . Ceci est 

confirmé par le fait qu 'un trai tement au brome l ibre ou à n' importe 

quel oxydant fait disparaître l 'image « latente » , c 'est-à-dire détruit 

sa faculté d'être développée. 

L e développement consiste donc à produire au moyen du bain r é 

ducteur une l iqueur sursaturée d'argent, où le métal se dépose aux 

endroits où existent déjà des germes d'argent ( p . 66, t. I I ) . Ceux-ci 

sont produits probablement par la réduction facile du sous-bromure 

au moyen du révélateur. 

L ' iodure d'argent, A g i , se produit aussi ins tantanément quand 

ses ions se r encon t ren t ; c 'est de beaucoup la moins soluble des 

trois combinaisons de l 'argent avec les halogènes. C'est une poudre 

jaune dont l 'ammoniaque elle-même ne dissout que des traces, et qui 

n'est soluble que dans des quantités relativement grandes d'hyp'osul-

fite de sodium. Par cont re , il se dissout facilement dans le cyanure 

de potassium. Cec i démontre que la concentrat ion de l ' ion argent est 

comparativement la plus grande dans sa combinaison ammoniacale, 

qu'elle est moindre dans la combinaison avec l 'hyposulfite, moindre 

encore dans la combinaison cyanogénée. 

L ' iodure d'argent était autrefois la substance photographique par 

excel lence , et cela aussi bien dans le procédé Daguerre ( le premier 

véritable procédé photographique) que dans le procédé plus récent au 

collodion, qu 'on emploie encore aujourd'hui pour certains usages. 

L e procédé de Daguerre repose sur le fait que le <c développement» 

d'une plaque d'iodure d'argent qui a été éclairée se fait avec succès 

par exposit ion à la vapeur de mercure ( ' ) . Une plaque d'argent ou 
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c o u v r i t q u e l q u e s g o u t t e s de i n e r c u r p d a n s l e s j o i n t s d u b o i s , e t u n e e x p é r i e n c e d e v é 

r i f i c a t i o n l u i fit v o i r q u e l ' i m a g e s e d é v e l o p p a i t l o r s q u ' o n m a i n t e n a i t la p l a q u e a u -

- d e s s u s d e m e r c u r e m é t a l l i q u e . 

O. — I I . s o 

de cuivre argenté est soumise à la vapeur d'iode, puis exposée dans 

la chambre noire , et f inalement portée dans la vapeur de mercu re . 

Alors les gouttelettes de mercure se condensent de préférence aux 

places les plus éclairées, et , si l 'on regarde la plaque de telle façon 

que les endroits restés polis reflètent une surface sombre, alors les 

endroits mats recouverts de gouttelettes de mercure semblent clairs , 

les autres obscurs ; on obt ient a in s i immédiatement un « posi t i f » . 

L e fait que la vapeur de mercure se dépose aux endroits éclairés 

autrement qu 'aux endroits non éclairés , est un phénomène qui a été 

plus tard reconnu généra l ; toute modiGcation d'une surface produit 

une modification dans la condensat ion d'une vapeur, modification 

qui est due apparemment à un changement de la « l imite métastable » 

( p . i/¡o, t. I ) . 

L e procédé au collodion consiste à dissoudre un iodure dans du 

collodion (dissolution de coton-poudre dans l 'é ther, qui par éva-

poration du dissolvant abandonne le corps dissous sous forme 

d'une pell icule vi t reuse) , à étendre le collodion sur une plaque de 

verre, et à placer la plaque dans une solution de nitrate d'argent, 

ï l se dépose alors dans la couche de l ' iodure d'argent, qui est sen

sible à la lumière . Ic i aussi il faut que l ' image soit développée ; ceci 

se fait avec une solution de sulfate ferreux, qui réagit avec dépôt 

d'argent sur l ' iodure d'argent qui imbibe la couche . Ce dépôt n'a pas 

lieu instantanément , et l 'argent va se déposer surtout aux endroits 

éc la i rés . L a théorie de ce développement est la même que celle du 

•développement des plaques au bromure d'argent, et se fonde sur la 

manière dont se comportent les germes par rapport à une solution sur

saturée. Après développement, la plaque est traitée par une solution 

de cyanure de potassium, où l 'excès d'iodure d'argent se dissout, 

tandis que l 'argent qui const i tue l ' image demeure. 

L e procédé à l ' iodure d 'argent a été détrôné dans la plupart des 

applications par le procédé au bromure , car les plaques au bromure 

peuvent être préparées aussi longtemps qu'on veut avant l 'emploi , et 

sont de plus beaucoup plus sensibles, tandis que les plaques à l ' i o 

dure d'argent doivent s 'employer humides. M a i s c e s dernières donnent 

des images plus nettes et plus vives, et on les emploie dans les cas où 

l 'on t ient surtout à ces quali tés, notamment dans la préparation pho

tomécanique des cl ichés d ' imprimerie . 
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L e sulfate d 'argent, A g 2 S G % , est un sel assez peu soluble, qu 'on 

obt ient par l 'action de l 'acide sulfurique concen t ré sur l 'argent m é 

tal l ique. I l se dissout mieux dans l 'acide sulfurique étendu, avec fo r 

mation d'un sel acide. I l est i somorphe avec le sulfate de sodium 

anhydre. 

L e carbonate d'argent, A g 2 C 0 3 , s 'ohtient sous forme d'un préc i 

pité j aune clair lorsqu 'on verse un carbonate soluble dans la solution 

d'un sel d'argent. L ' ex i s t ence du carbonate normal est une nouvelle 

preuve que l 'hydrate d'argent est une base forte, car les autres m é 

taux lourds ne fournissent guère en solution aqueuse que des c a r b o 

nates basiques par t ie l lement hydrolyses . 

L e sulfure d'argent, A g 2 S , est un précipi té brun noir qu'on o b 

t ient en traitant par l 'hydrogène sulfuré une solution quelconque 

d 'argent. L e sulfure est ex t rêmement peu soluble, et se forme aussi 

dans des solutions où l 'argent entre comme composé complexe . L ' e x 

plication en est que les combinaisons complexes elles aussi laissent 

se séparer les ions du métal , b ien qu 'ordinairement en concentrat ion 

ex t rêmement faible. Pour les sels d'argent, la concentrat ion de l ' ion 

argent ainsi l ibéré est presque toujours assez grande pour que le très 

peti t produit de solubil i té du sulfure d 'argent soit dépassé, si l 'on 

ajoute de l ' ion soufre à la solution. 

O n a déjà signalé ( p . zgy, t. I I ) la facilité avec laquelle l 'argent 

métal l ique, sous l 'act ion des corps sulfurés, donne du sulfure d 'ar

gent. O n s'en sert en analyse pour reconna î t re le soufre dans ses 

composés . O n fond ceux-ci avec du carbonate de sodium et du char

bon, ce qui forme du sulfure de sodium, et l 'on met la masse sur une 

lame d'argent polie et moui l lée . S ' i l y a du soufre, i l se forme une 

tache brune de sulfure d 'argent. 

L 'ac ide azotique oxyde faci lement le sulfure d'argent et le t rans

forme en sulfate. La même transformation se produit lorsqu 'on chauffe 

avec précaution le sulfure à l 'a ir . O n a fondé là-dessus une méthode 

d 'extract ion de l 'argent du sulfure naturel , Vargyrite; le sulfate pro

duit est repris par l 'eau. 

Cyanure d'argent. —• Lorsque l ' ion argent et l ' ion cyanogène se 

rencontrent , il se forme un précipi té blanc du composé A g C N , qui 

ressemble au chlorure d'argent, et se dissout faci lement dans un excès 

de cyanure, en formant un composé complexe qui ne présente plus 

la plupart des réactions de l 'argent . L a précipi tat ion par l 'hydrogène 
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sulfuré subsiste seule, c 'est une conséquence de la très petite solu

bilité du sulfure d'argent. 

l ie composé préseut dans la solution est le sel de l ' ion argentocya-

nure A g ( C N ) j , donc, dans le cas du cyanure de potassium, l 'argento-

cyanure de potassium, K A g ( C N ) 2 . On peut faci lement extraire de 

la solution le sel K A g ( C N ) 2 en cristaux blancs . Comme l 'ion Ag(CN)!j 

est très stable et ne laisse se séparer que très peu d'ion argent , les cya 

nures sont des dissolvants de tous les sels d'argent, même du sulfure. 

L 'argentocyanure de potassium est employé, dans l ' industrie, pour 

déposer de l 'argent sur d'autres métaux par voie é lectrolyt ique. L e s 

solutions de ce sel ont en effet la précieuse propriété qu'elles four

nissent l 'argent sous forme d'un dépôt adhérent, alors que par é l e c -

trolyse des sels d'argent simples le métal se sépare à l 'état cristal l in. 

Lorsqu 'on met au contact de ces derniers le métal moins noble à ar-

genter, l 'argent se dépose aussitôt par un processus ch imique ; il 

forme une poussière grise qui ne peut adhérer au métal sous- jacent , 

ne fût-ce que parce que la surface de celui-ci se dissout au cours du 

processus ch imique . 

Dans la solution du sel complexe la concentrat ion de l ' ion argent 

est si petite que ce t te réact ion directe ne se fait pas d'une manière 

sensible, et que le dépôt d'argent ne commence qu'avec le courant 

électr ique. 

S i l 'on considère la formule de l 'argentocyanure de potassium 

K . A g ( C N ) 2 , on voit que le produit de l 'électrolyse devrait être d'une 

part du potassium, d'autre part l 'anion déchargé A g ( C N ) 2 ; au lieu de 

cela, il apparaît de l 'argent à la cathode, et l 'anode ( en argent ) se dis

sout. I l s'agit dans les deux 'cas de ce qu'on nomme réactions secon

daires. 

La séparation de l ' ion potassium à la cathode nécessi terai t une 

tension bien plus.forte que celle de l ' ion argent, malgré la très faible 

concentrat ion de ce lu i -c i . Aussi le courant est-il bien conduit dans 

l 'électrolyte jusqu 'à la cathode par l ' ion potassium; mais le passage 

de l 'é lectr ic i té sur la cathode n 'a pas l ieu par décharge de l ' ion po

tassium, mais b ien de l ' ion argent. 

O n peut énoncer verbalement ce fait en disant que du potassium 

se formerait bien, mais se substituerait aussitôt dans le sel présent 

avec dépôt d'argent, conformément à l 'équation 

K A g ( C \ ) 2 + K = A g + î K C N ; 

il se forme donc de l 'argent et du cyanure de potassium. 

A l 'anode, l ' ion [Ag(CN") 2 se décharge et agit sur l 'argent méta l -

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



3o8 C H A P I T R E X X X V . 

l ique, suivant l 'équat ion 

Ag-+- Ag(C .N) , = a A g C N , 

avec formation de cyanure d'argent. Celu i -c i se dissout aussitôt dans 

l ' e xcè s de cyanure de potassium pour former de l 'argentocyanure, et 

la consommation du cyanure de potassium nécessaire pour cela est 

compensée par celui qui vient d'apparaître à la cathode. Pour tan t il 

est nécessaire d'agiter le ba in : sans cela le cyanure de potassium s 'ac

cumulerait à la cathode où i l empêcherai t le dépôt d'argent, tandis 

qu 'à l 'anode, par manque de cyanure de potassium, il finirait néces 

sairement par se déposer sur le métal du cyanure d'argent. 

Se l s complexes dans la pi le vo l t a îque . — S i l 'on construi t des piles 

voltaïques avec de l 'argent plongé dans la solution d'un sel d'argent 

normal, on trouve que l 'argent est presque à une extrémité dans la 

série des tensions, ce qui marque que la formation de l ' ion argent est 

plus difficile que cel le des ions de la plupart des autres métaux, et 

qu ' inversement l ' ion a une graude propension à se retransformer en 

métal . C'est ainsi qu'avec le zinc on trouve une tension de 1 , 5 7 V., 

et, même avec, le cuivre, on trouve encore une, tension de 0 , 4 7 

( p . 2 5 o , t. I I ) . Mais, si l 'on remplace à l 'électrode d'argent la solution 

de sel d 'argent par une solution de cyanure de potassium, il arrive 

que, suivant la concent ra t ion , l 'argent soit re je té b ien au-dessous du 

cuivre, et même, en solution très concent rée , au-dessous du zinc. 

Ainsi dans la solution de cyanure de potassium l 'argent perd son 

caractère de métal noble et prqnd celui d'un métal faci lement oxy 

dable. Ceci se manifeste aussi ch imiquement , car si l 'on agite de l 'ar

gent pulvérulent avec une solution de cyanure de potassium, il se 

dissout assez vite, et la l iqueur acidulée donne un précipité de cya

nure d'argent b l anc . 

Des phénomènes semblables se présentent en grand nombre avec 

des corps qui peuvent former avec l 'argent des composés complexes 

(les autres métaux se compor tent tout à fait de m ê m e ) . Pour trouver 

l ' exp l i ca t ion , nous allons d'abord présenter un autre exemple , géné

ralement moins marqué , d 'écart par rapport à la série des tensions. 

O n peut former des piles où un des métaux, au l ieu d'être entouré 

de la solution d'un de ses sels, est en contact avec un de ses sels so 

lides. C'est le cas par exemple pour l 'accumulateur au p lomb, dont 

une électrode est formée de plomb dans du sulfate de plomb solide 

( p . 2 7 2 , t. I I ) . S i l 'on étudie la tension de pareilles pi les, on trouve 

que le métal en quest ion a toujours subi un déplacement dans la série 

des tensions, et toujours sans except ion du côté du z inc . C'est ainsi 
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Ains i la tens ion diminue de 0 , 9 1 v. pour l ' iodure, et elle est très 

différente avec les trois sels « insolubles ». 

O n s 'explique ce phénomène en se représentant d'une manière plus 

précise le passage du courant à travers une pile de ce genre . D u côté 

de l 'argent , c 'es t de l 'argent qui passe de l 'état d'ion à l 'état méta l 

l ique . Mais l ' ion argent ne peut exister qu'en solut ion; on doit en 

conclure que tous les sels ci-dessus, malgré leur apparente inso lubi 

l i té , sont en réali té dissous. Ce fait a pu se démontrer encore d 'une 

autre manière , car , si l 'on agite de l 'eau aussi pure que possible avec 

du chlorure d 'argent, sa conductibi l i té électr ique augmente d'une 

manière mesurable , en d'autres termes, il entre des ions conducteurs 

en solution, et ce ne peuvent être, étant données les condit ions où l 'on 

se trouve, que les ions chlore et argent . 

O r le travail nécessai re pour séparer un ion d'une solution ne dé

pend pas seulement de la nature de l ' ion, mais aussi de sa concen t ra 

tion dans la solution, et i l est d'autant plus grand que la concent ra t ion 

est plus pet i te . Inversement , un métal se transforme d'autant plus fa

ci lement en ion, que la concen t ra t ion de ce dernier est plus faible 

dans la solution où il doit prendre naissance. S ' i l en est ainsi , il faut 

que la posit ion de chaque métal se déplace du côté du z inc , si on le 

met dans une solution qui est moins concentrée par rapport à son 

ion, et inversement . O n doit donc pouvoir construire des piles pré

sentant une cer ta ine force é lec t romotr ice simplement en plaçant un 

seul et môme métal dans deux solutions différemment concentrées 

d'un de ses sels. C'est en réalité ce qui se passe, et les courants ainsi 

produits agissent toujours de façon que le métal plongé dans la solu

tion la m o i n s é tendue se dissolve; sur le métal plongé dans la solu

tion la plus étendue il se dépose inversement du métaL L e s courants 

s'efforcent en d'autres termes d'égaliser les concentra t ions . 

Les différences de tension de l 'argent dans le tableau ci-dessus 

sont donc l 'expression des différences de concentrat ion de l ' ion ar

gent dans les différents cas, c 'est-à-dire des différences de solubilité 

des composés de l 'argent en quest ion. Des trois composés halogènes 

de l 'argent , c 'est le chlorure qui est le plus soluble, l ' iodure qui l 'est 

qu 'avec la pile z inc -a rgen t on trouve, si l 'on n'a r ien changé à l ' é l e c 

trode de zinc : 

Z i n c - a r g e n t d a n s n i t r a t e d ' a r g e n t 1 , 5 7 V. 

« c h l o r u r e » 1,06 

» b r o m u r e » o , g 3 

» IODURE » 0,66 
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le m o i n s ; c e résultat concorde parfaitement avec les faits connus par 

a i l l eurs . 

S i nous essayons maintenant d 'appliquer ces considérat ions au cas 

de l ' a rgent dans une solution de cyanure de potassium, il semble y 

avoir contradic t ion, car l 'argent prend sa place except ionnel le , même 

dans une solution d 'argentocyanure de potassium, dont la t eneur en 

argent peut être très notable . La contradic t ion disparaît si l 'on songe 

qu ' i l ne s 'agit pas de la concentra t ion absolue de l 'argent dans la so

lut ion, mais de cel le de l ' ion argent . C'est cel le- là seule qui déter

mine l ' échange chimique entre les électrodes et la solution, et , comme 

nous savons déjà que la concent ra t ion de l ' ion argent est très pet i te 

en solution complexe , il y a accord parfait . 

O n peut vérifier ce résultat encore de plus près . O n a dit que 

l ' iodure d 'argent se dissout faci lement dans le cyanure de potas

s ium. D 'après la théorie du produit de solubi l i té , cela ne se peut que 

si dans la solution de cyanure de potassium la concen t ra t ion de l ' ion 

argent est plus peti te que dans la solution aqueuse saturée d ' iodure 

d 'argent . Mais si ce rapport existe , il faut aussi que la tension de l 'ar

gent dans la solution de cyanure de potassium soit plus déplacée vers 

le zinc que dans la solution d'iodure de potassium. C'es t ce que l ' e x 

pér ience a fait voir ; dans une solution argent ique modérément c o n 

cen t rée de cyanure de potassium, l 'argent opposé au zinc a d o n n é la 

tension 0,26 v., tandis qu 'avec l ' iodure d 'argent on trouvait 0,66 v . 

Sulfocyanate d'argent. — L e sulfocyanate d 'argent, A g S C N , r e s 

semble beaucoup au chlorure par son aspect et son insolubi l i té . I l se 

forme par réunion de ses 10ns en solution aqueuse, à l 'é tat de p r éc i 

pité b lanc floconneux. 

C o m m e l ' ion sulfocyanate peut se reconnaî t re très faci lement à 

l 'aide de l ' ion ferrique ( p . 1 7 8 , t. I I ) , on s'en sert pour déterminer 

l 'argent en analyse. A cet effet, on verse dans la solution d'argent un 

sel ferrique (généra lement de l 'alun de f e r ) , acidulé par l 'acide azo

t ique, puis on laisse couler d'une buret te assez de sulfocyanate de 

potassium titré pour que la coloration rouge du sulfocyanate fe r 

r ique apparaisse. L a quanti té d'argent présente est proport ionnel le à 

la quant i té de sulfocyanate employée. 

O n peut doser de la même manière les ions des halogènes , en ver

sant dans la solution un excès d'une solution d'argent dont on con 

naît le poids total , et t i t rant cet excès par le sulfocyanate. Ce procédé 

s'applique sans difficulté à l ' ion brome et à l ' ion iode , mais pour l'ion 

chlore la réact ion est un peu confuse, car, à la fin du dosage, la t race 
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d'ion sulfocyanate en excès se décompose au contact du chlorure d'ar

gent, de sorte que la coloration du fer est très affaiblie. O n peut évi

ter cela, en commençan t par filtrer le chlorure d'argent, mais alors le 

procédé perd beaucoup de sa simplicité. 

Composés complexes de l 'argent. — Dans les précédentes des

criptions des composés de l 'argent on a déjà dû parler souvent des 

composés complexes que l 'argent peut former. Comme dans le cas 

du mercure , ce sont surtout des composés azotés et sulfurés; les 

halogènes par cont re ont b ien moins de tendance à former des com

posés complexes avec l 'argent. 

L e seul fait qui indique l ' exis tence de telles combinaisons avec les 

halogènes est que les composés halogènes insolubles de l 'argent se 

dissolvent plus faci lement dans les solutions concentrées des sels a l 

calins correspondants que dans l 'eau pure, et que ces solutions ne 

sont pas précipitées par la potasse. O n ne connaît guère de composés 

bien définis à l 'é tat solide. 

Parmi les complexes azotés, on a déjà traité des composés cyano

gènes (p. 3 0 7 , t. I I ) . On peut encore c i ter les composés ammoniacaux. 
Si l 'on mélange d 'ammoniaque une solution d'argent, il se forme 

d'abord un précipi té d'oxyde d'argent; mais celui-ci se dissout faci

lement dans un excès d 'ammoniaque, et la solution cont ient l ' ion 

complexe A g ( N I I 3 ) j . Par évaporation de la solution, on obt ient les 

sels correspondants à l 'état sol ide; on connaît surtout le nitrate 

A g ( N H 3 ) 2 N 0 3 en beaux cr is taux. Par suite de la formation de cet ion 

complexe, beaucoup de sels d'argent insolubles se dissolvent en l i 

queur ammoniacale . Mais, comme ce complexe est aussi dissocié 

partiellement, quoique très faiblement , en ion argent plus ammo

niaque, la solubil i té n 'es t pas i l l imi tée . L a solution saturée de b r o 

mure d'argent a une concentra t ion qui répond à peu près à celle 

de l ' ion argent dans les solutions des sels argentoammoniacaux; 

aussi l 'action de l 'ammoniaque sur le bromure d'argent permet-e l le 

d'observer des équil ibres, car la solubilité se mont re l imitée et est 

très for tement diminuée par la présence de l 'autre ion, l ' ion b rome . 

Quant à l ' iodure d'argent, sa solubilité est tel lement inférieure à la 

concentrat ion de l ' ion argent en solution ammoniacale, que l ' ammo

niaque en dissout à peine des t races . 

Outre ce complexe , il semble en exister d'autres où les rapports 

des consti tuants sont différents, mais on ne connaît encore r ien de 

sûr à leur sujet. E n tout cas, celui qu'on a cité est le plus stable. 

L 'a rgent remplace aussi très aisément l 'hydrogène du groupe irnide 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



3 l 3 C H A P I T R E X X X V . 

NH, et forme des complexes correspondants; mais ceux-c i appar

tiennent en majeure partie à la chimie organique et nous devons les 

passer sous silence ici. L 'hydrogène du groupe amide N H 2 peut aussi 

se remplacer par de l'argent. 

L a solubilité des composés de l'argent dans les hyposuljites tient 

aussi à la formation de complexes. O n peut les regarder comme des 

hyposulfites où l 'hydrogène est remplacé par de l'argent, mais de 

telle façon que le composé salin résultant ne se décompose pas en 

ions comme un sel ordinaire, mais reste uni. D e cette manière un 

seul des deux poids de combinaison d'hydrogène de l'acide hyposul-

fureux est remplacé. C o m m e on admet que dans l'acide hyposulfureux 

l'un est présent à l'état d'hydroxyle, l'autre à l'état de sulfhydryle, on 

peut admettre encore que l'argent remplace l'hydrogène du sulfhy

dryle, car son affinité pour le soufre est en tous cas beaucoup plus 

développée que son affinité pour l'oxygène. D 'après cela, l'ion argen-

tothiosulfate qui se produit ici aurait la formule A g S . S 0 3 . 

Des solutions qu'on obtient en saturant les sels d'argent avec de 

l'hyposulfite de sodium, cristallisent deux sels différents, l'un peu 

soluble, dont la composition répond à la formule qu'on vient de don

ner, si l'on remplace l 'hydrogène par du sodium, et l'autre plus so

luble, qui contient deux fois plus de sodium, et dont la nature n'est 

pas encore élucidée. L e s formules sont 

N a ( O . S O , . S A g ) e t a N a ( t > . S C v S A g ) - H N a , S , 0 3 . 

L e caractère complexe de ces composés se manifeste non seulement 

dans leurs rapports de solubilité, mais par le fait qu'ils ont tous 

deux une saveur douce marquée, tandis que les composés ordinaires 

de l'argent ont un goût métallique astringent désagréable. 

Ces composés se forment lorsqu'on emploie l'hyposulfite de sodium 

pour dissoudre des sels d'argent insolubles, ce qui se fait souvent, 

surtout en photographie. S i l'on veut en retirer l'argent, le plus 

simple est d'ajouter un sulfure alcalin, ce qui précipite de la solution 

du sulfure d'argent. L a solubilité du sulfure d'argent est si petite, 

qu'il se précipite complètement en pratique, même des composés 

complexes. 

L e sulfite de sodium se comporte comme l'hyposulfite; on connaît 

aussi un sel difficilement soluble dans l'eau N a ( S 0 3 ) A g , qui peut 

être regardé comme le sel de sodium de l'ion argentosulfite. 

Métallurgie de l'argent. — L a plus grande partie de l'argent se re 

tire du plomb avec lequel il est mélangé dans le traitement de la ga-
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lène ( p . 2 ^ 4 ) t. 1 1 ) . Pour séparer les deux métaux on se sert de leur 

différence d'affinité avec l 'oxygène. O n fond le plomb argentifère et 

on l 'expose à l 'ac t ion de l 'oxygène de l ' a i r ; alors le plomb s 'oxyde, 

son oxyde s 'écoule sous forme de « litharge », tandis que l 'argent 

reste. O n reconnaî t la fin de la séparation à la disparition du revête

ment d'oxyde de plomb et à l 'apparition de la surface de l 'argent , 

d'éclat méta l l ique ; c 'est le phénomène de 1 ' ce éclair » . 

S i le « plomb d'œuvre » ou plomb argentifère est très pauvre en 

argent, il est plus avantageux de le séparer par cristall isation en 

plomb pur et alliage r iche en argent. Pour cela, on laisse refroidir 

lentement le plomb d'œuvre fondu. Alors du plomb pur se sépare par 

cristallisation, et il reste des eaux mères plus r iches en argent, e x a c 

tement comme d'une solution saline l'eau cristallise à l 'état de glace 

et il reste des eaux mères plus r iches en sel. E n cont inuant cet te 

séparation, on arrive au moment où de l 'argent commence à se sé 

parer en même temps, c 'est-à-dire où la solution est saturée d 'argent. 

Alors une séparation ultérieure n 'est plus possible par cet te voie, et 

le mélange de plomb et d'argent qui se sépare a même composit ion 

que les eaux mères . 

O n utilise aussi dans le même but la loi de répart i t ion (p. 2 ^ 3 , t. I) 

en fondant le plomb d'œuvre avec du z inc . Les deux métaux ne se 

mélangent presque pas à l 'état l iqu ide ; mais l 'argent est beaucoup 

plus soluble dans le zinc que dans le plomb. L e plomb d'œuvre se 

comporte alors vis-à-vis du zinc comme une solution d'iode dans l 'eau 

vis-à-vis du sulfure de carbone ( p . 2 7 4 , t. I ) , et l 'argent passe en ma

jeure partie dans le zinc. On laisse se solidifier la couche de zinc 

riche en argent et on l 'enlève du plomb désargenté. E n chauffant 

dans un courant de vapeur d'eau le zinc s 'oxyde, ou bien, en traitant 

par les acides étendus, il se dissout, et les deux métaux se t rouvent 

séparés. 

Outre ce procédé, d y en a beaucoup d'autres. O n grille certains 

minerais d 'argent après avoir ajouté du sel mar in ; l 'argent se trans

forme alors en chlorure d'argent, qu 'on peut extraire avec une s o 

lution concent rée de sel m a r i n , avec de l 'ammoniaque, du cyanure 

de potassium ou de l 'hyposulfite de sodium. Dans d'autres cas , on 

peut, par grillage, oxyder le sulfure d'argent et le transformer en su l 

fate, extraire celui-ci par l 'eau bouil lante et le déplacer par le cuivre 

ou le fer métal l iques. Différents procédés reposent sur l 'emploi du 

mercure pour réduire et extraire l ' a rgent ; on peut enfin facilement 

précipi ter par le courant é lectr ique le métal amené par un moyen ou 

un autre à l 'état de solution aqueuse. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



3 i 4 C H A P I T R E X X X V . 

Mélanges euteotiques. — L e fait, indiqué tout à l 'heure , qu' i l se 

sépare d'une solution liquide un mélange solide de même compos i 

t ion, n 'est pas l imité au cas ci-dessus, mais se présente d'une façon 

générale, chaque fois que deux matières A et B peuvent se mélanger 

à l 'état l iquide en toutes proport ions . 

Pour le faire voir, représentons la composi t ion du mélange liquide 

le long de la l igne A B (Jîg- i 1 8 ) , en divisant ce l le-c i dans le rapport 

des quantités de matières présentes dans la solut ion; A représente 

donc la matière A pure, B la matière B 

pure, et chaque point intermédiaire 

un mélange des deux. Perpendicula i 

rement à A B , nous portons les tempé

ratures où les mélanges correspon-

dants sont en équi l ibre avec la matière 
1 solide. Alors a est le point de fusion 

de substance A , b celui de la sub

stance B . 

S i l 'on ajoute à A pur un peu d e B , 

son point de fusion s'abaisse d'après 

la règle générale , et cela d'autant plus 

A ^ qu 'on a ajouté plus de B . Ce change

ment est le plus souvent proport ion

nel aux quanti tés ajoutées, de sorte que les températures cor respon

dantes sont représentées par une ligne à peu près droite, ak. 

La même considérat ion peut exac tement s ' app l ique ra B ; il faut 

aussi que du point b une l igne droite descende vers la gauche et r e 

présente les températures où le mélange est en équi l ibre avec la 

matière B solide, c'est-à-dire les températures de fusion de B en 

présence du l iquide mix te . Les deux lignes se couperont en un 

point k. 

O r sur ak le l iquide est en équil ibre avec la matière A solide, sur 

bk il est en équil ibre avec la matière B solide. E n k il est donc en 

équil ibre avec les deux solides, et comme les deux l ignes ne se c o u 

pent qu 'en un point, il n 'y a qu'un mélange l iquide qui soit en équ i 

l ibre avec les deux matières solides. 

Cela résulte aussi de la loi des phases. Nous avons deux matières, 

et en un point k il y a quatre phases en présence , savoir : le l iquide, 

les deux matières solides et la vapeur ( 1 ) . Il n 'y a donc plus de l iber té , 

( 1 ) Si l'on néglige la vapeur, on gagne un degré de liberté, c'est-à-dire que l e 
point k se déplace (très peu) avec la pression. 
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et toutes les variables, pression, température et composi t ion, ont une 

valeur dé te rminée . 

S i donc on laisse refroidir un mélange liquide que lconque , le 

corps qui se séparera est celui qui est en excès par rapport à la c o m 

position représentée au point k. Cec i se cont inue avec abaissement 

de température tant que le point k n 'est pas atteint. I c i les deux m a 

tières se séparent ensemble , et en proportions telles que le point de 

fusion et la composi t ion du l iquide ne changent pas. Une solution 

correspondant au point k se comporte donc comme une matière 

unique, elle présente un point de fusion constant, bien que ce soit 

un mélange. Cela rappelle beaucoup le cas des acides à point d 'ébul-

lition constant ( p . 217, t. I ) . 

O n appelle un pareil mélange, à point de fusion constant , mélange 

eutectique, et le point k point eutectique. Le point de fusion d'un 

mélange eutect ique est nécessa i rement toujours inférieur à celui de 

ses const i tuants , et cela d'autant plus que les points de fusion des 

deux matières pures sont plus rapprochés . La figure 1 r 8, où l 'on a r e 

présenté différents cas possibles, fait c la i rement voir ces re lat ions. 
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T H A L L I U M . 

Général i tés . — L e thallium occupe une place intermédiaire remar

quable entre différents autres métaux. Pa r ses propriétés physiques à 

l 'état l ibre cet é lément se rat tache au p lomb, car il est comme lui 

mou, ductile et de grande densi té . Son hydrate, faci lement soluble 

dans l 'eau, le rapproche des métaux alcal ins, dont i l est isomorphe 

dans différents composés . Par l ' insolubil i té de ses composés ha logè

nes , il est voisin de l 'argent , du cuivre et du mercure , et, par une 

autre série de composés , il montre des analogies avec les é léments 

trivalents fer et a luminium. 

L e thallium a été découvert à l 'aide du spectroscope ; tous ses com

posés, chauffés dans la flamme d'un bec Bunsen , se volatilisent rapi 

dement en donnant à la flamme une colorat ion verte qui fournit , dans 

l 'analyse spectrale , une raie verte unique br i l lante . 

L e thallium est peu abondant dans la nature, mais, comme tous 

les éléments qu 'on peut reconnaî t re à l 'état de traces, il s'est montré 

pourtant assez répandu. O n l 'obt ient comme sous-produit de la fa 

br icat ion de l 'acide sulfurique, dans les boues des usines qui t ra

vaillent des pyrites lhall ifères. I l accompagne aussi le z inc dans les 

lessives de zinc, d'où on pourrait l 'extraire en grandes quanti tés si 

le besoin s'en faisait sen t i r . 

L e thall ium métal l ique est, comme on l'a déjà dit, très semblable 

au plomb. I l est encore plus mou. S a densité est 1 1 , 9 ; il fond à 2 9 0 ° . 

I l laisse sur le papier une marque grise que l 'oxydation ne tarde pas 

à faire disparaître. A l 'a ir les surfaces fraîches du métal , qui sont 

presque d'un blanc d'argent, ternissent vile par oxydation. Dans la 

sér ie des tensions il se place entre le cadmium et le fer, c 'est donc 

un métal qui chasse fac i lement l 'hydrogène des acides étendus. E n 

fait , il se dissout dans les acides étendus qui ne forment pas des 

sels insolubles , par exemple l 'acide sulfurique et l 'acide azotique, et 
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il est précipi té de ses solutions à l 'état métal l ique par le zinc et le 

cadmium. 

L e thallium forme deux sortes d'ions élémentaires , l ' ion thal leux 

monovalent I T et l ' ion thall ique trivalent T l - - - . L e premier expl ique 

l 'analogie du thallium avec les métaux alcalins, le second son ana

logie avec l 'a luminium. 

Les sels t ha l l eux se forment avec dégagement d 'hydrogène lo rs 

qu'on dissout le métal dans les acides étendus. L a dissolution dans 

l 'acide azotique, qui s 'accompagne de la réduction de ce dernier ( l ' a 

cide très dilué donne de l 'hydrogène) , conduit aussi au nitrate tha l 

leux. Par cont re , on peut transformer par le chlore l ibre les com

posés thal leux en composés thal l iques. 

L ' ion tha l l eux est incolore , toxique comme celui du p lomb, et se 

laisse reconnaî t re par la formation de différents sels insolubles, pa r 

t icul ièrement d'un iodure j a u n e . Les hydrates et les carbonates a lca

lins ne le précipi tent pas, ce qui le distingue des ions de tous les 

autres métaux lourds. S a chaleur de formation est presque nulle ( 7 k j ) -

L 'hydra t e tha l leux , T I O H , s 'obtient par décomposit ion du sulfate 

thalleux au moyen de la baryte , sous forme d'une solution à réact ion 

fortement basique, qui est dissociée au même degré que les hydrates 

alcalins en ion thal leux et hydroxyle , et présente par suite les mêmes 

propriétés basiques . El le bleui t le papier de tournesol rouge, bruni t 

le cúrcuma et rend la peau des mains glissante. Par concentra t ion on 

obtient l 'hydrate cristallisé avec I I 2 0 , de couleur j aunâ t re , qui , 

contrairement aux hydrates des métaux alcalins, perd très faci lement 

les éléments de l 'eau et se transforme en oxyde thalleux ou oxydule 

de thallium T 1 2 0 , brun noir . L a déshydratation a déjà l ieu à la t em

pérature de l 'eau boui l lante , de sorte que la solution de l 'hydrate 

laisse apparaître, pendant la concentrat ion, des traces brunes sur les 

bords du vase, t races qui disparaissent instantanément lorsque l 'on 

agite le l iquide de façon à les recouvr i r . 

L e sulfate tha l leux , T L S C L , cristallise anhydre dans le système 

rhombique, comme le sulfate de potassium dont il est i somorphe. 

Il est assez soluble dans l 'eau. I l forme aussi, avec les sulfates des mé

taux trivalents, des sels doubles qui cristall isent dans le système c u 

bique et se rat tachent complè tement aux aluns des métaux alcalins. 

Il peut former de même, avec les sulfates divalents de la série des 

vitriols, les sels doubles monocl in iques correspondants . 
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L e ni t rate tha l l eux , T 1 N 0 3 , cristallise également anhydre, est so

luble dans à peu près dix fois son poids d'eau à la température ordi

naire et fond à 2 o 5 ° . E n le mélangeant à d'autres nitrates on peut 

obteni r des masses fondant à température re la t ivement basse, qui 

peuvent servir comme liquides de grande densité. ( L e nitrate thal

leux solide a pour densité 5 , 8 . ) 

L e carbonate tha l l eux , T 1 2 C 0 3 , est un sel anhydre, soluble dans 

vingt fois son poids d'eau, avec formation d'un liquide basique. Le 

sel est plus soluble dans l 'eau chargée d'acide carbonique , mais le 

carbonate acide n 'est pas connu avec cert i tude à l 'état solide. 

L e s phosphates et borates de l ' ion thal leux sont également solubles 

dans l 'eau, ce qui est une nouvelle analogie entre le thallium et les 

métaux alcal ins. 

L e sulfure t ha l l eux ou sous-sulfure de thal l ium, T 1 2 S , est un pré-> 

cipilé brun n o i r , qui se forme sous l 'action de l 'hydrogène sulfuré 

dans les solutions neutres de sels thalleux, mais non en solution acide. 

L a solubilité et les condit ions de précipi tat ion rappel lent le cas du 

sulfure de z i n c , pourtant le sulfure thal leux semble être encore un 

peu plus soluble. Aussi le sulfure précipi té se redissout- i l dans les 

acides étendus. 

Chlorure tha l l eux . — Par ses composés halogènes, le thall ium se 

rapproche surtout de l 'argent, car ces matières sont des poudres 

blanches ou j aunes , insolubles , faiblement sensibles à la lumière ; 

l eur solubilité décroî t aussi lorsque le poids de combinaison de l 'ha

logène augmente . 

L e chlorure thalleux ou sous-chlorure de thall ium, T1C1, est un 

précipité b lanc , noirc issant lentement à la lumière , qu 'on obt ient 

lorsque les deux i o n s du sel se rencont ren t en solut ion. I l se dis

sout dans environ 3 o o fois son poids d'eau. 

11 est insoluble dans l 'ammoniaque, soluble dans l 'hyposulfîte de 

sodium avec formation d'un composé complexe . I l n 'a aucune ten

dance à former des composés complexes avec les chlorures so lubles ; 

aussi les solutions aqueuses du sel sont-el les précipi tées par addition 

d'un chlorure ou d'acide chlorhydr ique, à cause de l 'augmentation 

de l ' ion ch lore . Tra i t é par le chlore au sein de l 'eau, il se transforme 

en chlorure thall ique soluble . 

L e b romure tha l l eux ou sous-bromure de thal l ium est un p réc i 

pité b lanc jaunâ t re , dont la solubilité est beaucoup plus faible que 

cel le du chlorure , mais qui lui ressemble par ai l leurs. 
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L'iodure tha l leux est aussi précipi té , même en solu tion très étendue,, 

chaque fois que ses ions se r encon t ren t ; c 'est un précipité j aune qui 

se dissout dans i S o o o fois son poids d 'eau; il est encore moins s o 

luble dans l ' iodure de potassium, pour les raisons que l 'on connaî t . 

On se sert de l ' iodure pour reconnaî t re et séparer le thallium. I l n 'est 

pas sensiblement plus soluble dans les acides étendus que dans l 'eau 

pure, car c 'est un sel de l 'acide iodhydrique qui est un acide fort 

(p . 12, t. I I ) . 

L e fluorure de thallium, à l 'opposé des autres composés halogènes , 

est un sel faci lement soluble. 

L ' ion thallique trivalent est légèrement coloré en j aune et ne se 

forme aux dépens de l ' ion thalleux que sous l 'action d'oxydants assez, 

forts, comme le chlore ou le permanganate. Inversement , il est facile 

à réduire en i o n thalleux. 

L 'hydra te thall ique s 'obtient sous la forme d'un précipité brun, 

semblable à l 'oxyde de fer, lorsqu 'on ajoute des bases solubles à un 

sel thal l ique. Pa r dessiccation, il prend la composit ion T I O ( O H ) ; l e 

précipité fraîchement préparé est probablement T l ( O H ) 3 . A chaud, 

l 'hydrate perd de l 'eau et faci lement aussi de l 'oxygène, en se t r ans 

formant en oxyde thalleux. L 'oxyde thallique T 1 2 0 3 s 'obtient l o r s 

qu 'on soumet à l 'é lectrolyse les sels thal leux; il se sépare à l 'anode sous 

forme d'un dépôt noi r , mais il est difficile de l 'obtenir avec une c o m 

position fixe. 

L 'hydra te thallique est une base très faible; ses sels éprouvent en 

solution aqueuse une forte hydrolyse, et aux grandes dilutions presque 

tout l 'hydrate se sépare, l 'acide restant en solution. L e plus stable est 

le chlorure qu'on obtient en faisant agir le chlore l ibre sur les so lu 

tions du sous-chlorure . L e bromure est déjà moius stable, et si l 'on 

cherche à préparer l ' iodure on n 'obt ien t qu'un mélange de sous -

iodure et d'iode l ibre . 

L e sulfate thallique, T l ^ S O ^ s , peut former des aluns avec les sul

fates alcal ins. L e sel double formé de sulfate thalleux et de sulfate 

thall ique, qui devrait aussi être un alun, a pourtant une autre forme 

et une autre teneur en eau; sa formule est T l . T l ( S 0 4 ) 2 . 6 I I 2 O , où 

le premier T l désigne le thallium monovalent , et le second le thallium 

trivalent. 

L e poids de combinaison du thallium est T l = 2 o 4 , 1 • 
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B I S M U T H . 

Généralités. — Analyt iquement , le bismuth se rat tache aux m é 

taux du groupe du cuivre, car il forme un sulfure insoluble aussi bien 

dans les acides élendus que dans les sulfures alcalins. Mais, par ses 

affinités chimiques , il se rapproche tel lement de l 'antimoine et de 

l 'arsenic, qui appart iennent au dernier groupe, qu'il est nécessaire 

de l 'étudier en même temps qu 'eux et qu'il convient de le placer 

comme transition entre les deux groupes. Parmi les éléments du der

nier groupe, c 'est lui qui a le poids de combinaison le plus é levé; 

conformément à la règle générale , les propriétés basiques sont donc 

plus développées chez lui que chez ses voisins, qui , en même temps 

que leur poids de combinaison diminue, perdent vite le caractère 

métallique et la faculté de former des oxydes basiques, et finissent 

par conduire au phosphore et à l 'azote, éléments non métal l iques, où 

inversement les propriétés acides sont ple inement développées. 

L e bismuth métallique est un métal b lanc , un peu rougeâtre, de 

structure net tement cristal l ine, cassant, non ducti le, et pulvérisable 

sous le marteau. I l fond déjà à 270" , et au blanc vif il se volatilise 

en une vapeur dont la densité conduit au poids molaire 20g , iden

tique au poids de combinaison. I l n 'est pas altéré par l ' a i r et r é 

siste aussi à l 'act ion à l 'eau. Les acides étendus ne l 'at taquent pas ; sa 

place dans la série des tensions est intermédiaire entre l e cuivre et 

l ' a rgent ; il se rapproche donc déjà des métaux nobles . Aussi le 

trouve-t-on fréquemment dans la nature à l 'état natif ; il se rencont re 

aussi en combinaison avec le soufre (bismuthine). L ' ac ide azotique 

dissout facilement le b ismuth avec dégagement de bioxyde d'azote. 

L e bismuth s'allie facilement à d'autres métaux, et, conformément 

â la loi générale, il y a abaissement du point de fusion. P a r addition 
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de plomb, d'étain et de cadmium, on obt ient des alliages qui fondent 

déjà au-dessous de 1 0 0 " , par conséquent dans l 'eau boui l lante . 

L e poids de combinaison du bismuth a été déterminé par pesée du 

métal et de l 'oxyde qu' i l fournit. 11 n'est pas connu en toute ce r t i 

tude, et l 'on admettra que 

B i = 208 ,5 . 

Ion bismuth. — L e bismuth forme une sorte d'ion é lémentai re , 

l 'ion bismuth t r iva len tBi - • •. C'est presque le seul ion dérivant du b i s 

muth, ca r la tendance de ce métal à former des ions complexes est 

petite, et l 'on ne connaît guère que quelques ions sulfurés ou orga

niques qui cont iennent du bismuth. 

L ' i on bismuth est incolore et forme avec l 'hydroxyle une base 

extrêmement faible. Aussi le phénomène de l 'hydrolyse est-il si mar 

qué avec les sels de bismuth, qu 'on peut le regarder comme un c a 

ractère analyt ique. Comme les composés basiques qui se forment 

dans ce cas sont difficilement solubles dans l 'eau, les sels de bismuth 

sont précipités par simple addition d'eau; l 'addition d'acide redis

sout le précipi té . 

L e sel de b ismuth le plus connu est l 'azotate, qui s 'obtient sous 

forme de cr is taux hydratés de formule B i ( I \ 0 3 ) 3 . 5 H 2 O, lorsqu'on 

fait cristall iser la solution du bismuth dans l 'acide azotique. Ces c r i s 

taux, lorsqu 'on les recouvre d'eau, abandonnent une poudre cr is ta l 

l ine, d'un blanc de neige, d'azotate basique, B i ( O H ) 2 N 0 3 , qui s 'em

ploie en médecine sous le nom de sous-nilrate de bismuth. L ' ac ide 

azotique qui s'est séparé entre eu solution et fait qu'une autre partie 

du sel de b ismuth reste à l 'état dissous. I l y a donc dans la solution, 

au point de vue de la précipitat ion du sel basique, un équil ibre c h i 

mique caractérisé par ce fait que l ' ion hydrogène de l 'acide l ibre di

minue suffisamment la concentrat ion de l 'hydroxyle de l 'eau pour 

que le produit de solubilité du sel basique soit atteint. 

Les bases solubles en excès précipitent Y hydrate de bismuth, 

B i ( O H ) 3 . C'est un précipité blanc insoluble dans l ' ammoniaque et 

dans la potasse. L e premier fait t ient au très faible développement 

de ses propriétés bas iques; le second montre qu ' i l n 'est pas non plus 

capable de laisser se séparer une quantité appréciable d'ion hydro

gène et de former un anion oxygéné , comme le font beaucoup d'autres 

bases faibles. 

A chaud, l 'hydrate perd de l 'eau et se transforme en oxyde de b i s 

muth, B i o O j , poudre j a u n e qui devient rouge brune à haute t empé

rature, fond, et se prend par refroidissement en une masse cr is ta l l ine . 

O. — I I . 21 
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L e sulfate de bismuth, B i 2 ( S 0 4 ) 3 , s 'obtient à l 'état impur en 

chauffant du bismuth avec de l 'acide sulfurique c o n c e n t r é ; traité par 

l 'eau il se transforme en sulfate basique insoluble , 

B i 2 ( 0 1 i ) t ( S 0 4 ) . 

I l forme avec le sulfate de potassium un sel double bien carac té r i sé , 

KBi(SC\)j -

S i l 'on ajoute de l 'hyposul f i le .de sodium à des sels de bismuth, il 

se forme un liquide clair qui se décompose lentement avec dépôt de 

sulfure de bismuth. II cont ient le sel de sodium d'un ion complexe 

bismiilh-hyposulfi te, car , par addition d'un sel de potassium, il se 

précipi te un sel très difficilement soluble dans l ' a lcool , 

K 3 B i ( S 2 O s ) , -h IIjO, 

qui est le sel de potassium de l ' ion indiqué. O n a proposé d 'employer 

ce précipi té , qui est de couleur j a u n e , à la déterminat ion et à la s é 

paration du potassium. 

Chlorure de bismuth, BiCI 3. — Ce sel se forme très faci lement par 

l 'action du chlore l ibre sur le bismuth, avec un notable dégagement de 

chaleur . C'est un corps b lanc , mou, pourtant cr is tal l isé, qui, en p r é 

sence d'un excès de bismuth, prend une couleur très foncée ; c 'est là 

un indice de la formation d'un chlorure inférieur, peut-être B i C l , 

mais on n'a préparé à l 'état pur aucun composé de ce genre. Au c o n 

tact de l 'eau le chlorure laisse se déposer tout de suite un précipi té 

b lanc de neige d'un chlorure basique, ou plutôt de l 'anhydride de ce 

dernier, Xoxychlorure de bismuth, B i O C l . Ce corps a une certaine 

ressemblance avec les chlorures monovalents de l 'argent et du m e r 

cure, aussi b ien par son aspect extér ieur et son insolubil i té , que par 

sa propriété de devenir gris à la lumière. O n peut représenter s c h é -

mat iquement cet te analogie en admettant que dans ce composé et les 

composés semblables du bismuth intervient un ion monovalent B i O , 

qu'on a appelé bismuthyle. Mais ce n 'est là qu 'une hypothèse for

melle , car on n'a encore aucune preuve de l ' ex is tence effective d'un 

ion semblable dans la solution. 

L 'oxych lo ru re de bismuth, B i O C l , est si peu soluble dans l 'eau 

qu'on peut s'en s e r v i r pour la séparation du bismuth. I l suffit pour 

cela d' introduire dans la solution de l ' ion ch lore , sous quelque forme 

que ce soit, et d 'étendre. L a dilution doit être poussée d'autant plus 
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loin que la l iqueur était d'abord plus ac ide ; il est donc bon, si l 'on 

veut employer le procédé, d 'él iminer l 'excès d 'acide par une base 

quelconque. 

L e bromure de bismuth ressemble beaucoup au chlorure . Il forme 

aussi un oxybromure b l anc très peu soluble. 

\]iodurede bismuth s 'obtient en partant des é léments ou en préci

pitant un sel de bismuth par un grand excès d'iodure de potassium. 

C'est un corps noir rougeâtre , cristall in, que l 'eau décompose beau

coup plus l en tement que les autres composés halogènes. Avec beau

coup d'eau on obt ient Yoxyiodure, belle poudre rouge. 

L' iodure de bismuth se dissout dans l'acide iodhydrique, et forme 

l 'acide bismutfiiodhydriqiie, I I B i I 4 . 4 H 2 0 . Avec les lodures des m é 

taux alcalins on obt ient les sels de cet acide, parmi lesquels le sel de 

potassium, K B i I 4 , est connu sous forme de lamelles rouge rubis . 

L ' ion complexe bismuthiodure, B i l ' , , est pourtant assez peu stable et 

un excès d'eau le décompose en oxyiodure de bismuth et acide iodhy

drique l ib re . 

Sulfure de bismuth., B i 2 S 3 . — C'est un précipité brun noir qu 'on 

obtient en faisant passer un courant d'hydrogène sulfuré dans la so

lution d'un sel de bismuth. On le prépare à l 'état cristall in en fon

dant du bismuth métall ique avec un peu de soufre; le sulfure de b i s 

muth qui s'est formé se dissout dans le métal et il se sépare en druses 

par refroidissement. Il se rencontre dans la nature sous forme de bis-

muthine, et on le traite par grillage et réduction au charbon pour 

en extraire le b ismuth. 

L e sulfure de bismuth est insoluble dans les acides étendus, mais 

soluble à chaud dans l 'acide chlorhydrique coucentré avec dégage

ment d 'hydrogène sulfuré. I l n 'est pas sensiblement soluble dans les 

sulfures alcalins, à la différence des sulfures des métaux voisins, l 'an

t imoine et l ' a rsenic . Par contre on peut, en faisant fondre du sulfure 

de bismuth avec des sulfures alcalins, obtenir des composés bien 

cristall isés, d'éclat métal l ique, K B i S 2 et N a B i S 2 , mais s 'oxydant ra 

pidement à l 'air . 

Autres composés. — I l a été dit plus haut qu'un sous-chlorure de 

bismuth existe probablement , mais n 'est pas connu à l 'état de pureté . 

O n a aussi indiqué l 'exis tence d'un oxyde inférieur B i O . Il s 'ob

tient sous forme d'une poudre brun foncé en trai tant avec précau

tion l 'hydrate de bismuth par des réducteurs ou en chauffant l 'oxalate 

basique de bismuth. 
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U n oxyde supérieur de b ismuth , l e p e n t o x y d e de bismuth, B i 2 0 5 , 

s 'obtient en traitant l 'hydrate par des oxydants énergiques . E n fon

dant à l 'air un mélange d'oxyde de bismuth et de potasse ou de soude, 

on l 'oxyde également et l 'on obt ient une masse brune , qui, traitée 

par l 'eau, abandonne le pentoxyde de bismuth mêlé d'alcali . L a masse 

brune cont ient peut-être le sel alcalin d'un acide b ismuthique; mais 

on ne peut obtenir ces sels en solution aqueuse : ils sont tout de suite 

hydrolyses. L e pentoxyde de bismuth est une poudre brune , dense; 

son hydrate est rouge, insoluble dans les acides et les alcalis, soluble 

dans l 'acide chlorhydrïqiie avec dégagement de chlore et formation 

de t r ichlorure. 
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A N T I M O I N E . 

Général i tés . — Avec l 'anLimoine nous commençons l 'étude des mé

taux du groupe de l 'étain, qui comprend un grand nombre d 'éléments 

appartenant à différentes familles naturelles et formant des sous-

groupes correspondants . L e u r trait commun est une tendance très dé

veloppée à former des composés acides, au lieu de former des c o m p o 

sés basiques comme les autres métaux. Leurs oxydes, surtout les plus 

oxygénés, se compor tent comme les anhydrides d'acides, et leurs sul

fures se dissolvent dans les solutions de sulfures.alcalins avec forma

tion de thiosels (voir plus l o i n ) . Ce dernier caractère, qui est impor 

tant pour l 'analyse, a été le point de départ de la const i tut ion de tou 

le groupe, et les relations qui ont l ieu à ce sujet seront b ientôt expl i 

quées en détail. 

Etant données les relations de parenté nombreuses et complexes 

qui existent entre les éléments , nous retrouverons b ien des rapports 

avec les autres groupes, et il aurait été possible de rat tacher plusieurs 

des éléments examinés ic i aux précédents . D 'a i l leurs , une classifica

tion satisfaisante dans toute son extension est irréalisable à cause de 

la variété même des rapports, et l 'ordre adopté ici est fondé sur des 

raisons essentiel lement didact iques. 

Ant imoine . — L 'an t imoine se rattache d'une part au bismuth, 

d'autre part à l 'arsenic et au phosphore. Il forme un passage entre les 

métaux et les métalloïdes, mais appartient encore net tement aux 

métaux. S o n poids de combinaison est S b = 120 ,2 . 

L'ant imoine est un métal bri l lant , gris b lanc , de densité 6 , 7 , qui 

se prend par refroidissement en masse nettement cr is ta l l ine; il est 

si cassant à toute température qu 'on peut facilement le pulvériser 

par frottement ou le pi ler . Il fond au rouge et se volatilise à haute 

température . S a vapeur présente un poids molaire variable, voisin 
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fig. 1 .9 . 

chlorhydr ique. Si on l 'érail le avec un corps pointu, le métal séparé 

tombe en poussière avec une faible explosion, en même temps qu' i l 

se dégage une grande quantité de chaleur et qu ' i l se forme de l 'anti

moine gris ordinaire. Ce métal al lotropique n 'es t pas pur, mais c o n 

tient du chlorure d 'antimoine inclus en quanti té variable suivant les 

condit ions de l ' expér ience . 

de 2 3 0 . Ce nombre ne répond pas à une formule simple, mais est in 

termédiaire entre S b 2 et S b 3 ; il s'agit p robablement d'un mélange 

de différentes sortes de vapeurs, peut-être S b 4 et S b . 

Dans la série des tensions, l 'ant imoine est voisin du bismuth, il ne 

décompose pas les acides étendus et n 'es t pas altéré par l 'a ir . A chaud 

il s 'oxyde fac i lement ; un globule d 'antimoine fondu au chalumeau 

sur le charbon reste rouge quelque temps après qu 'on a retiré la 

flamme, car il brûle en donnant de l 'oxyde an t imonicux . S i L'on 

projet te un globule d 'antimoine fortement chauffé sur un papier à 

bords relevés, il saute en brûlant à la surface du papier et laisse der

rière lui des traces hyperbol iques très bien dessinées (fig- i 1 9 ) · 

Outre l 'ant imoine ordinaire, on connaî t une forme allotropique de 

moindre stabil i té, qu'on obtient sous la forme d'un métal b lanc d'ar

gent de densité 5 , 7 8 , en décomposant len tement par le courant é l e c 

trique une solution concent rée de chlorure d 'ant imoine dans l 'acide 
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Ions de l 'antimoine. •— L 'an t imoine peut former des composés du 

type trivalent et du type pentavalent, dont le p remier seul donne un 

hydrate basique, l 'hydrate du second type étant un acide oxygéné : 

tous deux ne présentent les propriétés basiques ou acides qu'à un 

degré très faible, et le nombre des sels d'antimoine b ien caractérisés 

est par suite très res t re int . 

Les composés du type trivalent sont les mieux connus et les plus 

stables ; ce sont les seuls qu 'on rencontre dans la nature. Ceux du 

type pentavalent se forment par l 'oxydation énergique des premiers 

et sont faci lement réduits de nouveau. 

L ' ex i s t ence d'un ion ant imonieux trivalent S l v est probable , car 

il existe des solutions de sels d'antimoine qui se comportent dans 

l 'ensemble comme des sels. Mais ces sels, qui dérivent de la base h y 

drate d 'antimoine S b ( O H ) 3 , éprouvent une forte hydrolyse dans 

l 'eau, et l 'on ne peut obtenir de solutions limpides qu 'avec un grand 

excès d'acide. Aussi ne connaî t -on pas très exactement les propriétés 

de l ' ion an t imonieux trivalent, et l 'on n'en peut dire que deux choses , 

c 'est qu' i l est incolore et agit sur les organismes des animaux supé

rieurs comme un poison violent . E n petites quantités il fait vomir . 

L 'hydra te d'antimoine, S b ( O H ) 3 , s 'obtient par hydrolyse des sels 

d 'antimoine sous forme d'un précipi té b lanc , qui perd faci lement de 

l 'eau et se transforme en son anhydride ou oxyde d'antimoine S b ¿ 0 3 . 

Trai té par les acides concent rés , il peut être transformé en sels ; 

étendus d'eau ceux-c i se redécomposent . Il se dissout dans les l e s 

sives a lcal ines; il peut donc aussi laisser se séparer de l ' ion hydro

gène et. agir comme acide, de même que l 'a lumine. Les sels a i n s i 

produits sont des réduc teurs ; ils précipi tent par exemple l 'argent de 

ses sels à l 'é tat métal l ique. 

L 'oxyde d 'ant imoine S b ; ¡ 0 3 cristallise facilement et se présente 

comme dimorphe : il peut cristal l iser soit dans le système cub ique , 

soit dans le système rhombique . L a première forme a pour den

sité S , 3, la seconde 5 , 6 . O n n'a pas encore établi laquelle des deux 

formes est la plus stable ; pourtant il semble que ce soit la forme r h o m 

bique, ca r c 'est de beaucoup la plus abondante dans la nature. Tou tes 

deux sont en tous cas plus stables que l 'hydrate, car ce lu i -c i , même 

sous l 'eau, se transforme en oxyde cristall isé. 

L e chlorure d'antimoine, S b C l 3 , s 'obtient par l 'action du chlore 

sur l 'ant imoine métal l ique employé en excès ; la poudre d 'ant imoine 

s 'enflamme spontanément lorsqu'on la projet te dans le gaz chlore . 
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O n l 'obt ient pins économiquement en chauffant le sulfure d'anti

moine avec de l 'acide chlorhydrique concent ré , ce qui produit un 

dégagement d'hydrogène sulfuré. La solution aqueuse est concentrée 

et dist i l lée; il passe à la distillation du chlorure d 'antimoine anhydre. 

L e fait remarquable que le chlorure ne se décompose pas ici en acide 

chlorhydrique et oxyde d 'antimoine, comme le fait par exemple le 

chlorure d'aluminium, bien que l 'alumine soit une base plus forte, 

repose vraisemblablement sur cet te c i rconstance que le chlorure 

d'antimoine en solution concen t rée est très peu décomposé en ses 

ions, et par suite moins sujet à l 'hydrolyse. 

L e tr ichlorure d 'antimoine s 'obtient sous forme d'une masse 

blanche cristal l ine, à demi solide (beurre d 'ant imoine) , qui fond 

facilement et bout à 2 2 0 0 . L 'eau le décompose, avec précipitat ion 

d'oxychlorures insolubles , dont la composi t ion dépend de la quan

tité d'eau, car ils cont iennent d'autant moins de chlore que la 

quantité d'eau était plus grande. 

Parmi ces oxychlorures le composé S b 4 0 5 C l a est le mieux carac

térisé. C'est un corps cristallisé qu'un excès d'eau décompose en 

oxyde d'antimoine et acide chlorhydrique. 

L e chlorure d 'antimoine s 'unit à l 'acide chlorhydrique pour former 

un acide complexe chloroant imoniqué, dont les sels s 'obt iennent en 

faisant cristalliser ensemble des chlorures solubles et du chlorure 

d 'antimoine. L a formule de ces sels répond à différents types, et l 'on 

ne sait pas s'il s'agit de différents acides complexes ou en partie de 

sels doubles. L e type le plus fréquent est M 3 S h C I G , avec l ' a n i o n t r i -

valent SbCl™. 

Tr ib romure d'antimoine, S b B r 3 . — O n l 'obt ient en mélangeant 

les é léments , qui s'échauffent alors fortement du fait de la c o m b i 

naison. Il ressemble beaucoup au trichlorure par ses propriétés, et 

l 'eau le décompose comme celui -c i en bromures basiques et acide 

bromhydrique l ib re . Il fond à 95° et bout à 2 7 0 ° . 

L e t r i iodure d'antimoine, S b l 3 , s 'obtient en chauffant ensemble 

les éléments, et cristallise sous trois formes différentes, dont les r ap 

ports de stabilité n 'ont pas encore été établis. La couleur des cr is taux 

varie, selon la forme, du rouge foncé au vert j a u n e ; le point de fu

sion de la forme stable à h î u t e température est 1 6 7 " , son poids d 'é-

bull i t ion 4oo° . L a vapeur du triiodure est d'une bel le couleur éca r -

late. L 'eau lui fait subir la même décomposit ion qu 'aux autres 

composés halogènes; la solution ant imonieuse qui se produit est c o -
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lorée en j a u n e , ce qui permet de conclure à la présence d'iodure non 

dissocié dans la solution aqueuse. Le précipité d 'oxyiodure a une 

couleur qui va du rouge au j aune ; il est d'autant plus clair qu'il c o n 

tient moins d' iode. 

L e trnodure d 'antimoine s'unit aux indures solubles pour former 

des sels complexes , qui appart iennent pour la plupart au type M S b l * , 

contenant l 'anion S b l ^ . 

L e trifluorure d'antimoine, S b F l 3 , est une masse b lanche sem

blable au t r ichlorure , qui se dissout dans l 'eau sans formation de 

précipité. Cela t ient probablement à une très faible dissociation é l e c -

trolytique du fluorure. O n connaî t des sels complexes qu'il forme 

avec les fluorures alcalins. 

Trisulfure d'antimoine. — L e composé S b 2 S 3 est le minerai d 'an

timoine le plus répandu dans la nature. I l s'appelle stibine. C'est une 

matière d'éclat métal l ique, grise, qui cristallise en longues aiguilles, 

fond facilement, et, chauffée à l 'air, perd du soufre et se transforme 

en oxyde d 'ant imoine. 

Des solutions de l 'ant imoine trivalent, l 'hydrogène sulfuré sépare 

le trisulfure sous forme d'un précipité j aune orangé, non cristal l in, 

qu'une douce chaleur transforme en sulfure d'antimoine gris cr is ta l 

l isé. Inversement , la stibine fondue et refroidie brusquement donne 

une masse amorphe translucide de couleur rouge foncé, dont la pous

sière est. orangée . Tl y a donc ici un rapport qui rappelle celui du 

soufre amorphe au soufre cristal l isé, en ce que la forme amorphe est la 

moins stable, avec cet te différence que la vitesse de transformation 

est si faible à la température ordinaire qu'elle n 'est pas observable. 

L e sulfure d 'antimoine ne se dissout pas sensiblement dans les 

acides é tendus; il se dissout dans l 'acide chlorhydrique fort avec dé

gagement d'hy rdrogène sulfuré. A u s s i l 'ant imoine est-il précipi té par 

l 'hydrogène sulfuré en solution acide, si la concentrat ion de l 'acide 

est faible dans la solution. S i l 'on a dissous du sulfure d 'antimoine 

dans de l 'acide chlorhydrique concent ré , et si l 'on étend d'eau la l i 

queur chargée d'hydrogène sulfuré, il se forme un précipi té orangé 

de sulfure d 'ant imoine. L e phénomène remarquable qu'un précipi té 

non hydrolyt ique se forme par dilution dans l'eau t ient à ce que le 

tr ichlorure d'antimoine en solution concent rée cont ient presque tout 

l 'ant imoine à l 'état de combinaison non dissociée (p . 3 2 8 , t. I I ) ; l ' ion 

antimoine nécessaire à la réact ion avec l 'hydrogène sulfuré n 'appa

raî t qu'après dilution. 
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L e sulfure d 'antimoine se dissout faci lement dans les sulfures 

alcalins, surtout dans les polysulfures. I l se forme alors, s'il y a un 

excès de soufre, une combinaison de la série pentavalente, et la réac

tion sera bientôt étudiée plus en détail . 

L e sulfure d 'ant imoine se dissout aussi dans les solutions concen 

trées et chaudes des hydrates et des carbonates a lca l ins ; par refroi

dissement et dilution il se sépare de nouveau sous forme d'une poudre 

brune. Ce précipité a eu jadis sous le nom de kermès un emploi m é 

dic inal ; mais, comme c 'est un mélange variable d'oxyde d'antimoine 

et de sulfure d 'ant imoine amorphes, son action thérapeutique v a r i e 

aussi selon son mode de préparation. La réact ion qui a lieu ici n 'est 

pas b ien éclaircie ; il s'agit essent ie l lement de la formation des sels 

alcalins de l 'oxyde d 'ant imoine ( p . ^ 2 7 , t. I I ) et des sels correspon

dants du sulfure d 'ant imoine, sels qui subsis tent en solution concen 

trée et chaude, tandis que par refroidissement et dilution l 'équil ibre 

se déplace de nouveau en sens inverse, c 'es t-à-dire qu' i l se reforme 

du sulfure d 'ant imoine. 

On se sert de la précipi ta t ion des composés ant imonieux par l ' hy

drogène sulfuré pour reconnaî t re et doser l ' an t imoine . Comme le 

précipi té amorphe, même séché à i o o ° , cont ien t encore des quantités 

notables d'eau, 011 finit dans l 'analyse quantitative par le t ransformer 

en le chauffant avec précaut ion à l 'abri de l 'oxygène (dans un c o u 

rant de gaz ca rbon ique) , en la forme gr ise , cr is ta l l ine, dont la com

position est constante . 

L a st ibine naturelle sert à la préparation de l ' ant imoine méta l l ique . 

L a forme rouge amorphe sert en peinture sous le nom de cinabre 

d'antimoine; les obje ts rouges en caoutchouc vulcanisé sont colorés 

avec du sulfure d 'ant imoine. 

Composés complexes de l 'antimoine. — L 'an t imoine trivalent pos

sède à un très haut degré la faculté, déjà signalée à propos d'autres 

hydrates, de former des composés complexes avec des corps orga

niques renfermant plusieurs groupes hydroxyles . L e plus important 

de ces composés est celui qui dérive de l 'acide tartrique, l 'acide tar-

troantimonique, qui , à la différence des composés ordinaires de 

l 'ant imoine, n 'est pas hydrolyse par l 'eau, et peut, par suite, se dis

soudre e t se diluer sans précipitat ion de matières bas iques . L 'é tude 

complète de ces composés rentre dans la chimie organique ; nous les 

signalons seulement ici parce qu 'on se sert de l 'acide tartrique en 

analyse pour préparer des solutions l impides étendues de sels d 'an

t imoine. II suffit pour cela d'ajouter à la l iqueur une solution d'acide 
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tartrique ; la formation du composé complexe est si rapide que le r é 

sultat est at teint en peu d'instants. L 'hydrogène sulfuré précipi te de 

semblables solutions du trisulfure d'antimoine : signe qu' i l y a dans 

le composé complexe une dissociation suffisante de l ' ion ant imoine 

pour dépasser le produit de solubilité du sulfure d 'ant imoine. 

Fentachlorure d'antimoine. — L e s oxydants portent les c o m 

posés de l ' ant imoine trivalent à l 'état de l 'antimoine pentavalent. 

S i l 'on fait passer un courant de chlore dans du tr ichlorure d 'anti

moine, il se forme un l iquide dense fumant à l 'a ir ; on l 'obt ient aussi 

par l 'action du chlore en excès sur l 'ant imoine. 11 commence à bouil

lir à i 4 o ° et la détermination de la densité de vapeur montre qu' i l 

est en majeure partie à l 'état non dissocié. Cependant le chlore se 

sépare facilement, et, par ébulli t ion prolongée, il s'en échappe assez 

pour laisser un résidu notable de t r icblorure . E n somme, ce composé 

se comporte à peu près comme le pentachlorure de phosphore 

( p . /|3 1 , t. I ) , avec cet te différence qu'il est un peu plus stable. 

L e pentachlorure d'antimoine s 'unit à l 'eau pour former différents 

hydrates, qui pourtant ne se forment qu'en présence de très peu 

d'eau, et qui s 'unissent encore à un peu d'eau pour former des l i 

queurs l impides; dissous dans beaucoup d'eau, le pentachlorure s 'hy

drolyse complè tement avec départ d'acide ant imonique insoluble . 

I l s 'unit au gaz chlorhydrique pour former un composé cristall isé 

assez stable, soluble sans décomposi t ion dans un peu d'eau, et de for

mule Il 3 S b Cl 1 o. 1 0 I L O . 

On ne connaî t pas encore de pentabromure d 'ant imoine; le pen-

taiodure est également douteux. 

Acide antimonique. •— Par décomposit ion du pentachlorure d'an

timoine par beaucoupd 'eau on obtient l 'acide antimonique S b ( O H ) 5 , 

ou son anhydride, le pentoxyde d 'antimoine, S b 2 0 5 . A cause de 

l 'analogie de l 'ant imoine et du phosphore, on s'attendrait à l ' exis

tence d'un acide or thoant imonique, H 3 S b 0 4 , d'un acide pyroant i -

monique H , S b 2 0 7 , et d'un acide métaant imonique, H S b 0 3 ; mais 

ici les différences sont loin d'être aussi marquées que pour les acides 

phosphoriques. 

L e précipi té fourni par le pentachlorure d 'antimoine, séché à l 'air, 

a à peu près la composi t ion de l 'acide or thoant imonique; c 'est une 

poudre b lanche très peu soluble dans l 'eau, faci lement soluble dans 

la potasse; avec la soude elle forme un sel presque insoluble , qu 'on 

obt ient en arrosant l 'acide avec une lessive de soude. L a formule de 
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( l ) P a r u n e d é s i g n a t i o n a n c i e n n e m a l h e u r e u s e , c e set d e s o d i u m c a r a c t é r i s t i q u e a 

é t é a p p e l é métaanlimoniale d e s o d i u m , e t ce n o m s e t r o u v e e n c o r e p a r f o i s d a n s la 

l i l t é r a l u r e c h i m i q u e c o n t e m p o r a i n e . I l c o n v i e n d r a i t d e l ' a b a n d o n n e r le p l u s v i t e 

p o s s i b l e . 

ce sel, qui se forme aussi rapidement avec les autres formes de l 'acide 

ant imonique ( ' ) , est N a 2 I L S b 2 O , : c 'est donc un sel ac ide de l 'a

cide pyroantimonique. A cause de son insolubil i té on peut l 'em

ployer à la recherche du sodium. 

L e réact i f employé à cet effet s 'obtient à l'aide du sel de potassium 

de l 'acide métaantimonique, K S b 0 3 , qu 'on prépare en chauffant 

de l 'ant imoine avec du salpêtre ; l 'oxygène du salpêtre sert à transfor

mer l 'ant imoine en acide ant imonique . E n trai tanl ce sel par un peu 

d'eau, on le transforme en pyroant imoniate acide, 

a K S b 0 3 - t - H 2 0 = K 2 H 2 S b 2 0 7 , 

qui sert comme réact i f . 

Les différents acides ant imoniqnes perdent de l'eau déjà à une 

douce chaleur et se transforment en pentoxyde d 'ant imoine S b a 0 5 . 

C'est une poudre j aunâ t re qui brunit à chaud. Chauffée plus forte

ment elle perd de l 'oxygène, et il reste une combinaison de formule 

S b 0 2 ou S b 2 G \ . O n obt ient le même composé en oxydant l 'antimoine 

par l 'acide azotique. C'est un résidu blanc insoluble dans l 'acide. On 

l'a nommé autrefois acide antimonieux, mais il faut plutôt le re-. 

garder comme un antimoniate d'oxyde d 'antimoine, si toutefois c'est 

b ien un composé défini; sa composit ion change un peu avec la tem

pérature. 

Pentasulfure d'antimoine et thioantimoniates. — Comme on l 'a vu 

( p . 3 3 o , t. I I ) le sulfure d 'antimoine se dissout faci lement dans les 

polysulfures alcalins et ammoniacaux, et la solution fournit des sels 

bien cristallisés où l 'anion est formé d'une combinaison d'antimoine 

et de soufre. L e plus connu de ces sels est le sel de sodium N a 3 S b S 4 , 

qu 'on obtient sous forme de tétraèdres j aune pâle avec g H 2 0 d'eau 

de cristall isation, quand on fait boui l l i r ensemble du sulfure de so

dium ou de la soude, du soufre et du sulfure d 'ant imoine, et qu'on 

laisse refroidir la solution filtrée. Ce sel s'appelle sel de Schlippe, du 

nom de son inventeur . 

Comme sa formule le fait voir, c 'est le sel de sodium de l ' ion th io -

antimoniate S b S", qui correspond à l ' ion orthoantimoniate avec cel te 

différence que l 'oxygène est remplacé par du soufre. Nous avons déjà 
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rencontré (p. S o i , t. 1 ) , dans le cas de l 'acide t l i iocarbonique, une com

binaison de ce genre, et nous avons expliqué alors les relat ions qu 'on 

observe. 

Dans la classe des métaux envisagés ici , la formation de ces tbioions 

est un phénomène tout à fait général, et la solubilité de leurs sulfures 

dans les sulfures alcalins t ient à la formation de sels alcalins solubles 

de ces thioions. 

Comme pour les acides oxygénés, ce sont les composés supérieurs, 

c 'est-à-dire les composés les plus sulfurés d'un métal donné, qui ont 

le caractère acide le plus p rononcé . Aussi le trisulfure d 'antimoine 

n'est-il que très peu soluble dans les solutions étendues des m o n o 

sulfures alcalins, mais se dissout-il facilement dans les solutions 

jaunes , qui cont iennent des polysulfures. Dans le premier cas, il de

vrait se former un sel de l ' ion thioantimonite S b S ^ ' ; mais un ion de 

ce genre ne subsiste pas, et les composés salins correspondants, qui 

subsistent part iel lement en solution concentrée, sont décomposés par 

l 'eau. Par contre , les sels de l ' ion thioantimoniate sont très stables 

et ils se forment sitôt que le soufre nécessaire peut être emprunté 

au polysulfure présent . 

L 'ac ide th ioant imonique l ibre, H 3 S b S 4 , n 'est pas connu. S i l 'on 

introduit de l ' ion hydrogène dans la solution d'un de ses sels, il se 

forme à sa place de l 'hydrogène sulfuré et du pentasulfure d 'anti

moine : 
a H 3 S b S 4 = S b j S t H - 3 H a S ; 

le phénomène correspond ent ièrement à la formation d'un anhydride 

avec départ d'eau, sauf que l 'hydrogène sulfuré remplace l'eau dans 

le cas présent. 

L e pentasulfure aVantimoine, obtenu de cette façon, ressemble 

beaucoup extér ieurement au trisulfure d 'antimoine amorphe, et se dé

compose très facilement en trisulfure et soufre, de sorte qu'on peut e x 

traire du produit pa r l e sulfure de carbone des quantités de soufre va

riables, selon les traitements antérieurs. Il est soluble non seulement 

dans les monosulfures, mais aussi dans les hydrates des métaux alcalins ; 

dans le dernier cas , il se forme en solution à côté des th ioant imo-

niales aussi des ant imoniates , c 'est-à-dire qu'il se forme des sels 

d'un acide ant imonique, où une partie seulement de l 'oxygène est 

remplacée par du soufre. Les carbonates alcalins eux-mêmes se dis

solvent, quoique un peu plus difficilement. Le pentasulfure précipité 

du sel de Schl ippe s 'emploie en médecine sous le nom de soufre doré 

d'antimoine. 
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L e s solutions des thioant imoniates donnent avec les sels des m é 

taux lourds des précipités prat iquement insolubles dans l 'eau, et dont 

la couleur varie du j a u n e au rouge et au noir . Ces composés sont, 

comme le sel de Sch l ippe , des composés salins de l ' ion th ioant imo-

niate trivalent. 

Hydrogène antimonié. — La parenté de l 'ant imoine avec l'azote 

et le phosphore se manifeste surtout par sa faculté de former avec 

l 'hydrogène un composé gazeux S b I I 3 , formé suivant le même type 

que l ' ammoniaque et l 'hydrogène phosphore . A. vrai dire ce eoin-

' posé n 'a pas de propriétés bas iques ; mais, c o m m e cel les-c i avaient 

pour ainsi dire complè tement disparu dans le cas de l 'hydrogène 

phosphore , il n 'y a pas là de différence essent iel le . 

O n obt ient Vhydrogène antimonié, S b I I 3 , par l 'action des acides 

sur des alliages d 'ant imoine avec d'autres métaux décomposant les 

acides, par t icul ièrement avec le z i n c . L 'hydrogène ant imonié s 'ob

tient de cet te façon toujours mélangé de beaucoup d 'hydrogène. Par 

refroidissement énergique on peut le séparer du mélange, mais la 

masse séparée se décompose très faci lement en se gazéifiant, et l 'on 

ne peut la conserver que quelques heures moyennant des précaut ions 

spéciales . S o n odeur rappelle celle de l 'hydrogène sulfuré. 

S i l 'on fait passer le mélange à travers un tube de verre chauffé en 

un point , l 'hydrogène ant imonié se décompose en ce point, et il se 

sépare de l 'antimoine métal l ique sous forme d'un dépôt gris noir , 

que la chaleur fond en globules, mais qu ' i l est difficile de volatiliser. 

Pa r là i l se distingue du u miroir d'arsenic » obtenu dans les mêmes 

condit ions, avec lequel on pourrait le confondre. D'autres différences 

seront indiquées à propos de l ' a rsenic . 

L 'hydrogène ant imonié brûle avec une flamme b l a n c h e ; si l 'on 

t ient dans cet te flamme une capsule de porcelaine, il s'y dépose de 

l 'ant imoine non consumé sous forme d'une suie noi re , qui se trans

forme aux bords en oxyde d'antimoine blanc d 'apparence farineuse. 

Les taches d 'antimoine se distinguent a isément des taches d'arsenic 

produites dans les mêmes ci rconstances par leur couleur grise et non 

b rune . 

L 'hydrogène ant imonié produit dans une solution de nitrate d'ar

gent un précipité noir , qui cont ient de l 'argent et la totalité de l 'an

t imoine, de sorte que la solution ne cont ien t que de l 'acide azotique 

et du nitrate d 'argent inal téré . 

Alliages d'antimoine. — Des différents alliages d 'ant imoine, ceux 

au plomb sont les plus importants . D'assez petites quantités d 'anti-
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moine augmentant, notablement la dureté du plomb, et dans l ' indus

trie chimique où l 'on a besoin de la résistance chimique du plomb, 

jo in te à une résistance mécanique suffisante, on emploie de sem

blables alliages sous le nom de plomb dur. L e métal des caractères 

d'imprimerie est fait essentiel lement de plomb et d 'antimoine. I l 

doit posséder, en outre d'une grande fusibilité, une dureté suffisante 

et une parfaite netteté de moulage. Allié à l 'étain, l 'ant imoine donne 

le métal anglais, qui sert à la fabrication d'ustensiles de ménage et 

de cuis ine. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



CHAPITRE XXXIX. 

A R S E N I C . 

Général i tés . — Conformément à son faible poids de combinaison, 

l 'arsenic s 'éloigne encore plus que l 'ant imoine du type des métaux, 

et se rapproche du métalloïde phosphore; en même temps la ten

dance à la formation de composés acides augmente . En fait la ressem

blance de l 'arsenic et du phosphore est si grande, qu 'on aurait aussi 

bien pu l 'étudier à la suite de ce dernier dans les métalloïdes. 

L ' é l émen t arsenic existe sous différentes formes qui rappellent à 

certains égards celles du phosphore. La forme la plus stable con

stitue une masse grise cristall ine d'éclat métal l ique. Lorsqu 'on le 

chauffe, l 'arsenic ne fond pas, mais il se volatilise en une vapeur brun 

jaunâ t re avant qu 'on ait atteint son point de fusion. Pa r chauffage 

sous pression on peut le fondre; il se prend alors par refroidisse

ment en une masse gris d 'acier à cassure métal l ique. 

L a densité de vapeur de l 'arsenic donne comme poids molaire 3 o o ; 

comme le poids de combinaison doit être pris égal à ^ 5 , la vapeur 

d'arsenic doit avoir la formule A s 4 . A. cet égard aussi il y a une ana

logie avec le phosphore ( p . 4 2 5 , t. I ) et un contraste avec les m é 

taux, pour qui le poids molaire coïncide avec le poids de combi 

naison. 

S i l 'on refroidit rapidement la vapeur d 'arsenic, il se forme de 

Yarsenic amorphe, connu sous plusieurs aspects. L a forme la plus 

intéressante s 'obtient par refroidissement rapide et énerg ique ; elle 

est j a u n e , non métal l ique, solubledans le sulfure de carbone, s 'oxyde 

rapidement à l 'air avec une luminosi té faible, et dégage une odeur 

qui rappelle l 'ail, en un mot elle est très semblable au phosphore 

b lanc . Il n 'y a de différence que dans la grande rapidité avec laquelle 

se fait la transformation spontanée de cette forme en formes plus 

stables ( t ransformation qui est aussi fortement accélérée par la lu

m i è r e ) . 
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E n même temps se forment d'autres -variétés d'arsenic amorphe, 

en part iculier une variété noir velouté et une variété grise. Toutes 

ces formes sont instables et se transforment vite, surtout à chaud, en 

arsenic cristallisé stable. L e u r existence est un nouvel exemple du 

fait que les formes instables précèdent les formes stables. 

S i d'ordinaire la vapeur 11e semble donner n a i s s a n c e qu'à la forme 

cristall ine, cela t ient à ce que l 'arsenic semblable au phosphore, 

qui s'est formé d'abord, se transforme presque ins tantanément dans 

la forme plus stable. Ce n 'es t que lorsqu'un refroidissement brusque 

à basse température permet de réduire à une faible valeur la vitesse 

de cette transformation qu 'on peut observer la forme j aune instable 

apparue tout d 'abord. 

Anhydride arsénieux. — Quand on chauffe de l 'arsenic en pré

sence d 'oxygène, il brûle avec une flamme blanche éclatante pour 

former un composé oxygéné qui, à cause de sa composi t ion et de sa 

densité de vapeur, doit posséder la formule A s 4 0 6 . I l cont ient en 

effet pour 'jS d 'arsenic 24 d 'oxygène, et sa densité de vapeur donne 

comme poids molaire 3o,6. I l faudrait donc en toute rigueur appeler 

ce corps hexaoxyde d'arsenic, mais on a coutume d'écrire sa for

mule AsoCs et de l 'appeler trioxyde ou anhydride arsénieux. Dans 

la vie ordinaire, où ce composé j o u e un certain rôle , on l 'appelle ar

senic blanc ou arsenic tout court . 

L 'anhydride arsénieux se présente sous diverses formes. Préparé 

en grand, il se présente comme un verre transparent, coloré d'ordi

naire en j a u n e par des traces d ' impuretés. Ce verre est l 'anhydride 

arsénieux amorphe. Conservé longtemps, il devient blanc lai teux ou 

porcelanique, et cette transformation qui est accélérée par l 'humidité 

de l 'air procède de l 'extér ieur vers l ' intérieur. Aussi t rouve-t-on sou

vent , quand on brise un gros morceau d'aspect uniformément 

porcelanique, un noyau non altéré de matière vitreuse. L a m a s s e 

porcelanique est l 'anhydride cristallisé. Comme cette forme dérive 

spontanément de la forme amorphe, elle est la plus stable, et, c o n 

formément à une loi générale ( p . 3 o 6 , t. I ) , elle est aussi la moins 

soluble dans tous les dissolvants. Si donc les deux formes se trouvent 

au contact de l 'eau, la solution qui s e r a saturée par rapport à la forme 

amorphe s e r a sursaturée par rapport à la forme cristall isée. Cet te 

dernière s 'accroîtra donc aux dépens de la solution, qui cesse par là 

d'être saturée par rapport à la forme amorphe, en dissout de n o u 

velles quanti tés, les laisse se déposer à l 'état cristallisé, et ainsi de 

suite j u s q u ' à ce que toute la substance amorphe ait pris la forme c r i s -

O. — II. 3 2 . 
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talline. C'est ainsi que s 'explique l ' influence accélérat ive de l 'humi

dité sur cette transformation 'cf. p . 288 , t. I I ) . 

O n obt ient de gros cristaux de t r ioxyde d'arsenic en dissolvant ce 

composé dans l 'acide chlorhydrique chaud. 11 se sépare len tement par 

refroidissement et forme des octaèdres réguliers d'éclat adamantin. 

O n peut aussi obtenir des cr is taux b ien formés par subl imation. 

L 'oxyde d 'arsenic se volatilise sans fondre, comme l 'arsenic méta l 

l ique. 

Outre la forme cubique , il y a encore une forme monoelmique , 

pseudorhombique, de l 'anhydride arsénieux. El le existe ( r a remen t ) 

dans la nature, et s'appelle en minéralogie claudétite. O n n'a pas 

encore déterminé les rapports de stabilité des deux formes cr is ta l 

l ines . 

Dans l ' industrie, l 'anhydride arsénieux s 'obtient par grillage de 

minerais arsenicaux. L 'anhydride est recueil l i dans des chambres et 

des canaux de maçonner ie où les gaz produits par le grillage vont se 

condenser en une poudre de farine empoisonnée. Cette poudre est 

purifiée par resublimation dans des chaudières de fer surmontées de 

cyl indres , et est recueill ie alors sous forme vitreuse. 

L 'anhydride arsénieux n 'est qu'à peine soluble dans l 'eau. S i l 'on 

projet te sa poussière dans l 'eau, elle n 'est pas mouil lée et surnage à 

cause de la tension superficielle, bien que sa densité soit 3 , 7. 

La chaleur de formation de l 'anhydride arsénieux A s 2 0 3 est 647 k - i -

L 'anhydr ide arsénieux perd facilement son oxygène . Pour le faire 

voir, on effile un tube de verre et l 'on en fond la po in te ; si l 'on met 

dans cette pointe un peu de poussière d'anhydride arsénieux, et par

dessus un petit morceau de charbon de bois éteint , puis qu 'on chauffe 

le tube de façon à rougir d'abord le morceau de charbon, puis à va

poriser l 'anhydride arsénieux, celui-ci perd aussitôt son oxygène au 

contact du charbon, et l 'arsenic l ibre se dépose dans les parties froides 

du tube sous forme d'un revêtement noi r . Ce miroir d'a.rsenic est 

très faci lement reconnaissable à son faible éclat métall ique et à la 

couleur brune qu'il présente par t ransparence en couches minces . On 

peut par cet te expér ience simple reconnaî t re à coup sûr des quan

tités très petites d'anhydride arsénieux. 

L 'anhydride arsénieux à très petite dose sert comme médicament . 

Il est remarquable que l 'organisme de l 'homme et celui des animaux 

peuvent s 'habituer par degrés à de grandes quantités d 'arsenic. Les 

chevaux gagnent par là un aspect sain et florissant, et les hommes 

qui mangent de l 'arsenic affirment qu' i l augmente leurs capacités 

physiques. Mais l 'organisme habitué à l 'arsenic s'affaiblit vite lo rs -
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qu'on cesse d'en prendre, et ne peut être maintenu en bon état que 

par des doses régulières ou progressives de poison. 

Acide arsénieux. — L a solution aqueuse d'anhydride arsénieux 

a une réact ion faiblement acide et contient un acide qui dérive de 

l 'anhydride par addition des éléments de l 'eau. Il y a en même temps 

dissociation du composé A s 2 0 3 , de sorte que l 'acide ne cont ien t 

qu'un poids de combinaison d'arsenic. On ne sait pas lequel des 

deux hydrates H 3 A s 0 3 ou I I A s 0 2 est prépondérant dans la solu

tion ( c a r nous devons admettre qu'ils existent tous deux, bien qu 'en 

proportions différentes); en tout cas l 'acide e n solution se comporte 

comme un acide monohasique faible, et la formule H A s 0 2 , avec les 

ions H - et A s 0 2 , semble par suite celle qui convient le mieux. 

L a dissociation éleclroly tique de l 'acide arsénieux est ex t rêmement 

faible; ses sels solubles sont par suite sensiblement hydrolyses, les 

sels alcalins en particulier ont une réaction basique. L e s sels des 

autres métaux correspondent à l 'acide ortho I I 3 A s 0 3 , et sont géné

ralement très peu solubles dans l 'eau. Ceci est vrai en part icul ier du 

sel ferrique, de sorte que l 'hydrate ferrique fraîchement précipi té , 

en se combinant à l 'acide arsénieux, peut servir de remède efficace 

dans les empoisonnements par l 'acide arsénieux. L e sel de cuivre est 

vert et sert en peinture (vert de Scheele). L 'arsénite de cuivre forme 

avec l a c é t a t e de cuivre un sel double d'une couleur verte éclatante 

qui est employée sous le nom de vert de Schweinfurt. Ces deux 

substances sont dangereuses à cause de leur teneur en arsenic , et 

doivent être s t r ic tement proscrites des emplois domestiques, par t icu

l ièrement de la fabrication des papiers peints. 

Trichlorure d'arsenic. — L 'arsenic brûle dans un courant de chlore 

sans qu' i l soit besoin de chauffer de l 'extér ieur; il donne un l iquide 

incolore , lourd (densité 2 , 2 ) , qui bout à i 3 4 ° , et dont la vapeur 

donne comme poids molaire 1 8 2 . Ce dernier nombre est la vraie 

raison pour laquelle on attribue à l 'arsenic le poids de combinaison 

^5 et à son chlorure la formule A s C l 3 , car ^5 est le plus petit poids 

d ' a r s e n i c qui puisse entrer dans 1 mol d'un composé arsenical vo

latil quel qu'il soit. 

On peut aussi obtenir du tr ichlorure d'arsenic en versant de l 'acide 

sulfurique sur de l 'anhydride arsénieux et ajoutant des fragments de 

sel gemme. L ' ac t ion de l 'acide sulfurique sur le chlorure de sodium 

produit du gaz chlorhydrique, qui agit sur l 'anhydride arsénieux 

suivant la formule 

A s v 0 6 - + - 1 2 H C I = 4 A s C l 3 + 6 H s O . 
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Gomme, d'autre part, le triclilorure d 'arsenic est par t ie l lement trans

formé par l'eau en t r ioxyde et acide chlorhydrique, ce procédé ne 

réussit que si l 'on emploie un excès d'acide sulfurique qui s'unit à 

l 'eau produite par la réact ion. 

En t re l 'eau, le chlorure d 'arsenic, le gaz chlorhydrique et l 'anhy

dride arsénieux existe un équil ibre chimique qui dépend de la con 

centration des quatre mat ières . Quand la quantité d'eau augmente, le 

chlorure se décompose; quand le gaz chlorhydrique augmente, le 

chlorure se reforme. L 'ac ide chlorhydrique hydraté ordinaire t rans

forme auss i une partie de l 'anhydride arsénieux en ch lorure ; c'est ce 

que montre l 'accroissement de solubilité de l 'anhydride arsénieux 

quand on passe de l 'eau à l 'acide chlorhydrique : le surplus se dis

sout à l 'état de ch lorure . 

E n outre la présence de chlorure en solution chlorhydrique se trahit 

par le fait qu'à la distillation il passe de l 'arsenic . Comme l 'anhydride 

arsénieux ou l 'acide arsénieux ne sont pas volatils dans ces condi 

tions, l 'arsenic ne peut passer à la distillation qu'à l 'état de chlorure 

volatil. Ces circonstances sont importantes en analyse, pour le trai

tement des substances arsenicales. O n ne peut concent re r par la cha

leur des solutions qui cont iennent de l 'acide arsénieux et de l 'acide 

chlorhydrique, sans r isquer de perdre de l ' a rsenic . 

Pour éviter cette perte, on peut ou bien rendre la l iqueur basique 

avant évaporation, ou oxyder l 'acide arsénieux en acide arsénique. 

Une pareille solution peut être concent rée sans perte, même si elle 

est fortement chlorhydrique, car l 'arsenic ne forme pas alors de pen-

tachlorure correspondant à l 'acide arsénique, ni aucun autre c h l o 

rure volatil de cette classe. 

O n a de la sorte un moyen de purifier l 'acide sulfurique arseni

cal ; on réduit l 'arsenic en acide arsénieux (s ' i l n 'étai t pas déjà à cet 

état) , et l 'on fait passer un courant de gaz chlorhydrique à travers 

l 'acide à chaud; l 'arsenic se volatilise alors à l 'état de t r ichlorure. 

Inversement , on peut débarrasser d 'arsenic l 'acide chlorhydr ique 

en l 'oxydant en acide arsénique et distillant. L 'a rsenic reste dans la 

cornue . 

Avec le brome et l ' iode l ' a r s e n i c forme des composés du même 

genre, A s B r 3 et A s l 3 , qui ont des points de fusion et d 'ébulli t ion 

plus élevés. T o u s deux sont solides à la température ordinaire ; l e 

bromure fond à 2 5 ° et bout à 2 2 0 0 ; on ne connaît pas exac tement les 

points de fusion et d 'ébulli t ion de l ' iodure, mais tous deux sont plus 

élevés que pour le b romure . 

O n obt ient ces composés par union des é léments , de préférence 
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au sein du sulfure de carbone, qu'on chasse ensuite par évaporation. 

L e bromure est incolore , l ' iodure est rouge. Les deux substances sont 

décomposés par l 'eau, comme le chlorure; on ne sait pas quelle est 

la fraction qui se dissout sans décomposition. 

Les chaleurs de formation son t : pour A s C l 3 , 2 g g k J ; pour A s B r 3 , 

i 8 8 k J ; pour As I , , 5 3 k J . 

Trisulfure d'arsenic. — L e trisulfure A s 2 S 3 correspondant au t r i -

oxyde existe dans la nature . Il forme des cristaux jaunes d'un éclat 

vaguement métal l ique, dont la poussière est d'un vif éclat et a été 

autrefois employée en peinture . C'est de là que vient le nom miné -

ralogique du sulfure d 'arsenic, orpiment. Dans les anciens écrits on 

l 'appelle souvent aussi sandaraque. On obtient le sulfure d'arsenic 

sous forme d'une poudre j aune de soufre, prat iquement insoluble 

dans l 'eau, lorsqu 'on précipite par l 'hydrogène sulfuré des solutions 

acides d'acide arsénieux. Comme c'est la voie dont on se sert d'ordi

naire pour séparer l 'arsenic en analyse, il est important de con 

naître exac tement les propriétés du sulfure d 'arsenic. 

Lorsqu 'on traite une solution étendue d'acide arsénieux dans de 

l 'eau pure par l 'hydrogène sulfuré, le gaz perd son odeur, mais il ne se 

forme pas de précipi té , la solution se colore seulement en j a u n e . S i 

l 'on fait tomber sur le l iquide un cône de rayons lumineux conver

gents, le trajet de la lumière s'éclaire par un effet de diffusion. Ce fait 

(e t l 'état de polarisation de la lumière diffusée) montre que le sul

fure d ' a r s e n i c n 'est pas proprement dissous dans le liquide, mais y 

flotte à l 'état d 'extrême division. Les particules sont si petites qu'el les 

ne sont ni visibles au microscope, ni arrêtées par le filtre. L e u r gran

deur est de l 'ordre d'une longueur d'onde. 

S i l 'on ajoute à la l iqueur un peu d'acide chlorhydrique, elle se 

trouble, et en peu d'instants le sulfure d'arsenic se dépose en flocons 

j a u n e s . D'autres corps, acides ou sels neutres, agissent comme l 'acide 

chlorhydrique d'une manière assez indépendante de leur nature c h i 

mique. Par contre , la valence exerce une grande inf luence; les c a 

tions divalents produisent la précipitation à concentrat ion beaucoup 

plus faible, les cations trivalents à concentrat ion plus faible encore . 

S i l 'on j e t t e les flocons sur le filtre aussitôt que possible après leur 

précipitation et si l 'on entraîne l 'acide avec de l 'eau pure, une partie 

du dépôt reforme une l iqueur analogue à la précédente ; une autre 

partie reste insoluble . S i on laisse quelque temps les flocons dans la 

solution où ils se sont produits, ils deviennent complètement inso

lubles. Nous reconnaissons ici les caractères des solutions colloï-
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dales. L a formation de ces solutions colloïdales s 'obtient le plus 

faci lement dans l'eau pure. Des additions de corps étrangers, part i 

culièrement de sels (également d'acides l ibres et de bases ) , p réc i 

pitent les substances colloïdales sous forme de flocons amorphes . 

Aussi ne peut-on obtenir la solution colloïdale de sulfure d'arsenic 

que par action de l 'hydrogène sulfuré sur une-solution d'acide arsé-

m e u x pur. 

S i la solution cont ient , à côté de l 'acide arsénieux, par exemple 

de l 'acide chlorhydrique, le sulfure d'arsenic précipi te immédia te

ment par l 'hydrogène sulfuré. 

S i l 'on conserve longtemps la solution colloïdale j a u n e , elle se 

trouble de plus en plus et il se dépose de plus en plus de sulfure d'ar

senic. C'est là encore une propriété générale des solutions colloïdales : 

le corps dissous se transforme spontanément avec le temps en une 

forme insoluble . 

L a différence caractérist ique entre les solutions colloïdales et les 

solutions vraies, savoir que les premières ne présentent pas par rap

port à l 'eau pure d'élévation du point d'ébullit ion ou d'abaissement 

du point de congélat ion ( p . 512, 1 . 1 ) , se retrouve dans le cas du sul

fure d'arsenic colloïdal. 

L e sulfure d'arsenic, lorsqu' i l n 'est pas à l 'état colloïdal, est prati

quement insoluble dans l 'eau et dans les ac ides ; en particulier, il 

n 'est pas attaqué par l 'acide chlorhydrique assez concent ré , ce qui le 

distingue essent iel lement du sulfure d 'ant imoine. L 'ac ide azotique 

l 'oxyde faci lement en donnant de l 'acide arsénique et de l 'acide sul-

furique. L 'oxygène de l 'air l 'oxyde aussi faci lement quand il est hu 

mide. 

L e sulfure d'arsenic est faci lement soluble dans les l iquides ba 

siques quels qu'ils soient , lessives a lca l ines , carbonates a lca l ins , 

ammoniaque, carbonate d 'ammoniaque; il se dissout aussi dans les 

sulfures et sulfhydrates solubles. Les solutions cont iennent , selon les 

cas, des sels différents, qu'on peut regarder comme des arsénites où 

un à trois poids de combinaison d 'oxygène sont remplacés par du 

soufre. Nous avons donc affaire aux sels de l ' ion thioarsénite et aux 

intermédiaires entre ces sels et ceux de l ' ion arsénite. Dans le der

nier cas, on a des mélanges dont la complexi té n'a pas encore été 

débrouil lée. Par addition d 'acide, toutes ces solutions redonnent un 

précipi té de sulfure d 'arsenic. 

L a solubilité dans le carbonate d 'ammoniaque permet de dist in

guer facilement le sulfure d'arsenic de tous les sulfures précipités 

par l 'hydrogène sulfuré en solution acide. 
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Hydrogène arsénié. — S i l 'on ajoute à un mélange de zinc et 

d'acide chlorhydrique, d'où se dégage de l 'hydrogène, une solution 

arsenicale, par exemple de l 'acide arsénieux, l 'hydrogène se mélange 

d'un composé gazeux qui change notablement ses propriétés . L ' h y 

drogène arsenical sent fortement l 'ail , est très toxique et brûle avec 

une flamme d'un éclat b lanc , bien distincte de la flamme bleu pâle de 

l 'hydrogène pur. 

L a cause de cet te modification est la formation à'hydrogène arsé

nié, As H.,, qu 'on peut obtenir à l 'état à peu près pur, si l 'on fond de 

l 'arsenic et du zinc de façon à obtenir le composé Z n 3 A s 2 , et qu 'on 

décompose ce lu i -c i par l 'acide chlorhydrique : 

Z n 3 A s , - i - 6 H C l = 2 A s H 3 + 3 Zn C l j . 

A l'état pur l 'hydrogène arsénié est un gaz incolore, qui se liquéfie 

à — 4o° . 

L a présence d 'hydrogène arsénié dans une grande quantité d 'hy

drogène ne se laisse pas reconnaî t re seulement aux signes donnés plus 

haut . S i l 'on fait passer le gaz arsénié sec dans un tube de verre effilé 

en un endroit , en chauffant ce lu i -c i au rouge sombre immédiatement 

avant l 'é t ranglement , l 'hydrogène arsénié se décompose en hydrogène 

F i g . 

0 
J 

TT 

\ 

qui s 'échappe et en arsenic métal l ique qui se dépose sous forme d'un 

« miroir d 'arsenic » dans la partie effilée du tube ( p . 3 3 8 , t. I I ) . La 

figure 1 2 0 indique la disposition de l 'expér ience. 

Comme de cette façon tous les composés arsenicaux dissous en l i 

queur acide sont transformés en hydrogène arsénié, puis en arsenic 

métal l ique, et que l 'anneau d'arsenic permet de reconnaî t re des traces 
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ext rêmement faibles, ce dispositif sert à la recherche de l 'arsenic dans 

l 'anal j s e . 

L a flamme de l 'hydrogène arsenical est b lanche et forme sur les 

objets froids qu'on y place des taches brun noi r d 'arsenic méta l 

l ique . Dans une solution d'argent il se forme un précipi té noi r . 

Toutes ces réact ions ressemblent beaucoup à celles de l 'hydrogène 

antimonié ( p . 3 3 4 , t. I l ) , et il est par suite important de distinguer les 

deux corps. L e moyen le plus simple est d 'employer une solution 

d ' h y p o c h l o r i t e de sodium, où le miroir d'arsenic se dissout vite, 

tandis que le miroir d 'antimoine reste longtemps inal téré . D e plus, 

le miroir d 'arsenic est faci lement volatilisable, celui d 'antimoine l 'est 

difficilement. L 'hydrogène sulfuré, ou la vapeur de sulfhydrate d'am

moniaque, transforment le premier en sulfure d'arsenic j aune clair, 

insoluble dans l 'acide chlorhydr ique , le second en sulfure d'anti

moine orangé, soluble dans l 'acide chlorhydrique. L e précipi té pro

duit par l 'hydrogène arsénié dans les solutions d'argent est de l 'ar

gent, tandis que l 'arsenic passe à l 'état d'acide arsénieux. L 'hydrogène 

antimonié forme de l ' an t imoni l i re d'argent, et il n 'y a plus d'anti

moine dans la solution. Cette dernière réact ion est un moyen d'ana

lyser des mélanges des deux composés hydrogénés. 

Composés de l 'arsenic pentavalent. — Les composés dont on a 

parlé ju squ ' i c i peuvent tous se ramener au type trivalent. A côté de 

cela, l 'arsenic forme encore deux séries de composés, dont l 'une cor

respond au type pentavalent, tandis qu' i l existe aussi quelques com

posés qui indiquent un type divalent. Ces derniers, relat ivement 

rares, sont sans impor tance . 

S i l 'on oxyde l 'anhydride arsénieux, par exemple par l 'acide azo

t ique, on obtient une solution qui, fortement concent rée , donne des 

cr is taux d'acide arsénique, I I 3 A s C v 

L 'ac ide arsénique est de tous points très semblable à l 'acide or tho-

phosphorique. I l est comme lui tr ibasique, ses sels normaux dissous 

dans l 'eau sont partiellement hydrolyses, et, par suite, ont une r é a c 

tion bas ique. Tous les arséniates sont isomorphes des phosphates 

correspondants ; en fait, les arséniates et les phosphates sont les pre

miers corps où l 'on ait. observé l ' identité de forme répondant, à la 

similitude de formule. 

Les rapports de solubil i té des arséniates ont aussi les plus grandes 

ressemblances avec ceux des phosphates. 

O n trouve pourtant les différences suivantes entre les deux subs

tances. D 'abord , on n 'a pas réussi à préparer les anhydrides partiels de 
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l ' a c i d e a r s é n i q u e , q u i r é p o n d r a i e n t à l ' a c i d e p y r o p h o s p h o r i q u e et 

à l ' a c i d e m é t a p h o s p h o r i q u e . On n e c o n n a î t q u e l ' a c i d e o r L h o a r s é n i q u e , 

H 3 AsO^, s e s sels, e t l e p e n t o x y d e d ' a r s e n i c . 

De p l u s , l ' a c i d e a r s é n i q u e p e r d d e l ' e a u l o r s q u ' o n l e c h a u f f e l é g è 

r e m e n t , e t s e t r a n s f o r m e e n s o n a n h y d r i d e A s 2 0 5 , l e pentoxyde 

d'arsenic, t a n d i s q u e l ' a c i d e p h o s p h o r i q u e ( p . 4^9, t . I) n e s e l a i s s e 

d é s h y d r a t e r q u ' e n a c i d e m é t a p h o s p h o r i q u e . 

L e p e n t o x y d e d ' a r s e n i c s ' o b t i e n t p a r c h a u f f a g e m o d é r é de l ' a c i d e 

a r s é n i q u e s o u s f o r m e d ' u n e p o u d r e d ' u n b l a n c é b l o u i s s a n t , q u i , 

c h a u f f é e d a v a n t a g e , p e r d d e l ' o x y g è n e e t d o n n e d e l ' a n h y d r i d e a r s é 

n i e u x . Au c o n t a c t d e l ' e a u , i l f o r m e u n e m p o i s q u i se t r a n s f o r m e 

l e n t e m e n t , en u n e s o l u t i o n l i m p i d e d ' a c i d e a r s é n i q u e . 

L ' a c i d e a r s é n i q u e s ' e m p l o i e d a n s l ' i n d u s t r i e c o m m e o x y d a n t f a i b l e 

p o u r l a p r é p a r a t i o n d e c e r t a i n e s m a t i è r e s c o l o r a n t e s ( f u c h s i n e ) . 

Les sels d e l ' a c i d e a r s é n i q u e s o n t d e p e u d ' i m p o r t a n c e . Tandis q u e 

l e s s e l s a l c a l i n s s o n t f a c i l e m e n t s o l u b l e s d a n s l ' e a u , l e s a u t r e s s o n t 

g é n é r a l e m e n t i n s o l u b l e s . On p e u t c i t e r l ' a r s é n i a t e a m m o n i a c o - m a -

g n é s i e n M g ( N H 4 ) A s 0 4 , q u i se f o r m e d a n s l e s m ê m e s c o n d i t i o n s q u e 

l e p h o s p h a t e c o r r e s p o n d a n t ( p . i 3 a , t . I I ) , e t s e r t à l a d é t e r m i n a t i o n 

d e l ' a c i d e a r s é n i q u e e t p a r s u i t e d e l ' a r s e n i c . Par d e s a c t i o n s r é d u c 

t r i c e s ( p a p i e r à f i l t r e , g a z d ' é c l a i r a g e n o n b r û l é ) , o n o b t i e n t très aisé

m e n t à c h a u d u n e r é d u c t i o n a v e c s u b l i m a t i o n d ' a r s e n i c , à l a q u e l l e i l 

f a u t p r e n d r e g a r d e d a n s l ' a n a l y s e . 

Au p o i n t d e v u e d e s a d i s s o c i a t i o n é l e c t r o l y t i q u e , l ' a c i d e a r s é n i q u e 

e s t t rès v o i s i n d e l ' a c i d e p h o s p h o r i q u e . J u s q u ' a u x h a u t e s d i l u t i o n s l a 

s o l u t i o n a q u e u s e c o n t i e n t p r i n c i p a l e m e n t l e s i o n s H- e t H 2 A s O ^ , e t 

l e s d e g r é s d e d i s s o c i a t i o n u l t é r i e u r s s o n t t o u t à f a i t s e c o n d a i r e s . 

A c o n c e n t r a t i o n é g a l e , l ' a c i d e a r s é n i q u e e s t m o i n s d i s s o c i é q u e . l ' a 

c i d e p h o s p h o r i q u e , m a i s l a d i f f é r e n c e n ' e s t p a s g r a n d e . 

On o b t i e n t u n pentachlorure c o r r e s p o n d a n t à l ' a c i d e a r s é n i q u e 

en fa i san t^ p a s s e r u n c o u r a n t d e c h l o r e à — 6o° d a n s l e t r i c h l o r u r e 

d ' a r s e n i c . I l f o r m e d e s c r i s t a u x j a u n e s q u i f o n d e n t à — 4 ° ' e t p e u v e n t 

r e c r i s t a l l i s e r d a n s l ' é t h e r . A t e m p é r a t u r e p l u s é l e v é e i l s e d é c o m p o s e 

e n t r i c h l o r u r e e t c h l o r e : i l e s t d o n c b e a u c o u p m o i n s s t a b l e q u e l e s 

p e n t a c h l o r u r e s d e p h o s p h o r e e t d ' a n t i m o i n e . T o u t r é c e m m e n t s o n 

e x i s t e n c e a é t é m i s e e n d o u t e . 

P e n t a s u l f u r e d ' a r s e n i c — Une s o l u t i o n d e t h i o a r s é n i t e d e s o d i u m 

N a 3 A s S 3 , c h a u f f é e a v e c d u s o u f r e , s ' e m p a r e f a c i l e m e n t d ' u n n o u v e a u . 

p o i d s d e c o m b i n a i s o n d e c e d e r n i e r e t f o r m e u n n o u v e a u s e l c o n f o r 

m é m e n t à l ' é q u a t i o n 
N a 3 A . s S 3 + S = N a 3 A s S t . 
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Nous avons affaire ici au sel de sodium de l ' ion trivalent fhioarsé-

niate As S™. 

S i l 'on essaye par addition d'un autre acide de séparer l 'acide ihio-

arsénique, il se forme un précipité jaune, ressemblant beaucoup au 

trisulfure d 'arsenic, mais de formule A s 2 S s ; c 'est donc un pentasul -

fure. L e phénomène consiste b ien en ce qu' i l se forme d'abord de 

l 'acide th ioarsén ique ; mais ce t acide n 'est pas stable, il se décom

pose en pentasulfure d'arsenic et hydrogène sulfuré. 

L e pentasulfure d'arsenic est lui aussi un composé assez instable, 

qui se décompose faci lement en trisulfure et soufre. 

Composés du type divalent. — L 'arsenic s 'unit au soufre et à l ' iode 

pour former les corps A s 2 S 2 et A s l 2 , qui appart iennent à un type 

moins élevé que les composés décrits j u s q u ' i c i . 

L e sulfure A s 2 S 2 se trouve dans la nature sous forme de cr is taux 

rouge foncé et peut se préparer en fondant ensemble les é léments . 

E n minéralogie il s'appelle réalgar. Il fond faci lement , brûle à l 'air 

en donnant de l 'anhydride arsénieux et du gaz sulfureux, et se d is 

sout dans les dissolvants du trisulfure d 'arsenic en laissant un résidu 

d 'arsenic. 

L ' iodure d'arsenic A s L s 'obtient également en chauffant les c l é 

ments en tube scel lé . C'est une masse rouge foncé qui cristallise en 

longues aiguilles au sein du sulfure de carbone . Il réagit aux agents 

chimiques comme le sulfure avec départ d 'arsenic métall ique et for

mation du composé trivalent correspondant . 
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V A N A D I U M , N I O B I U M , T A N T A L E , G A L L I U M E T I N D I U M . 

V a n a d i u m . —• L e s t r o i s é l é m e n t s vanadium, niobium e t tantale 

se r a t t a c h e n t à c e u x d u g r o u p e d e l ' a z o t e , e n c e q u ' i l s f o r m e n t s u r 

t o u t d e s c o m p o s é s d u t y p e p e n t a v a l e n t , e t e n c e q u e l e u r s o x y d e s s u 

p é r i e u r s o n t u n c a r a c t è r e a c i d e . A l ' é t a t l i b r e i l s o n t l e s p r o p r i é t é s 

d e s m é t a u x ; l e u r s c o m p o s é s h a l o g è n e s s o n t f a c i l e m e n t v o l a t i l s . T o u s 

t r o i s s o n t t r è s r a r e s à l a s u r f a c e d e l a t e r r e , b i e n q u e l e p r e m i e r , l e 

v a n a d i u m , s o i t t r è s r é p a n d u à l ' é t a t d e t r a c e s . 

O n t i r e l e v a n a d i u m d e s m é l a n g e s q u i le r e n f e r m e n t e n f o n d a n t l a 

m a s s e a v e c d u c a r b o n a t e d e s o u d e e t d e l ' a z o t a t e d e p o t a s s e . I l s e 

t r a n s f o r m e a l o r s e n v a n a d a t e d e s o d i u m s o l u b l e , q u ' o n p e u t e x t r a i r e 

p a r l ' e a u . Après l ' a v o i r d é b a r r a s s é e a u t a n t q u e p o s s i b l e d e s i m p u 

r e t é s , o n t r a i t e l a l i q u e u r p a r d e s m o r c e a u x d e c h l o r h y d r a t e d ' a m m o 

n i a q u e s o l i d e ; i l s e f o r m e a l o r s d u v a n a d a t e d ' a m m o n i u m , p r a t i q u e 

m e n t i n s o l u b l e d a n s l a s o l u t i o n c o n c e n t r é e d e s e l a m m o n i a c , e t q u i 

se s é p a r e à l ' é t a t d e p o u d r e c r i s t a l l i n e . E n c h a u f f a n t l e s e l d ' a m m o 

n i u m à l ' a i r , o n o b t i e n t l e pentoxyde de vanadium V 2 0 5 , a n h y 

d r i d e d e 1''acide vanadique; c ' e s t u n e p o u d r e j a u n e o u r o u g e q u i se 

d i s s o u t e n r o u g e d a n s l ' e a u . L a s o l u t i o n s e m b l e ê t r e d e n a t u r e c o l 

l o ï d a l e , c a r e l l e e s t p r é c i p i t é e p a r l e s s e l s n e u t r e s . 

Du p e n t o x y d e d e v a n a d i u m d é r i v e n t d i f f é r e n t s a c i d e s , d o n t l e p l u s 

c o n n u e s t l ' a c i d e m é t a v a n a d i q u e , H V 0 3 , q u ' o n c o n n a î t s u r t o u t p a r s e s 

s e l s . L e s e l d ' a m m o n i u m c i t é p l u s h a u t e s t u n m é t a v a n a d a t e ( N H 4 ) V 0 3 . 

Il y a a u s s i d e s o r t h o e t d e s p y r o v a n a d a t e s . Outre c e s a c i d e s , on o b 

t i e n t a u s s i f a c i l e m e n t d e s a c i d e s « c o n d e n s é s » , q u i c o n t i e n n e n t p l u 

s i e u r s p o i d s d e c o m b i n a i s o n d e v a n a d i u m . C ' e s t a i n s i , e n p a r t i c u 

l i e r , q u ' o n c o n n a î t l e s s e l s d e l ' a c i d e h e x a v a n a d i q u e H 2 V o O , 0 . Us s e 

f o r m e n t l o r s q u ' o n d é c o m p o s e p a r u n a c i d e l e s v a n a d a t e s s i m p l e s , e t 

l e u r c o u l e u r v a d e l ' o r a n g é a u r o u g e f o n c é , t a n d i s q u e l e s v a n a d a t e s 
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simples sont blancs, parfois j aunes . Les condit ions de formation et 

de transformation mutuelle de ces différentes formes sont assez com

pliquées. 

L e pentoxyde de vanadium peut aussi s 'unir avec des acides forts 

pour former des composés salins, avec dissociation d 'hydroxyle e tnon 

plus de l 'hydrogène de l 'acide. On connaît en part iculier , même à 

l 'état solide, des combinaisons de ce genre avec l 'acide sulfurique. 

Pa r réduction du pentoxyde au moyen de l 'hydrogène ou du char

bon à haute température, on peut obtenir une poudre gris noirâtre, 

d'éclat métal l ique, le trioxyde de vanadium V 2 O s , qu 'on a regardé 

jadis comme le vanadium métall ique, car , outre son éclat métallique, 

il est encore bon conducteur de l ' é lec t r ic i té . Il se dissout dans les 

acides en formant des sels vert foncé, qui con t i ennen t l ' ion triva-

lent V " - , qui est vert, et qu 'on obt ient aussi en réduisant par le zinc 

des solutions acides du pentoxyde. 

. Outre ces deux oxydes, on a encore préparé les composés V 2 0 , 

V 2 0 2 , V 2 0 4 , et quelques intermédiaires . Ils ont tous l 'aspect m é 

tallique. Le bioxyde se dissout dans les acides étendus pour former 

une liqueur bleue, qui dégage de l 'hydrogène et est fortement r é 

ductrice. E l l e cont ient probablement un ion divalent, bleu violet , 

l ' ion vanadeux V- •. 

L e s composés halogènes, surtout ceux du chlore , sont aussi variés 

que les composés oxygénés . I l est remarquable que le pentachlorure 

correspondant au pentoxyde n 'exis te pas; le plus haut degré de ehlo-

ruration est le tétrachlorure V C I 4 . Pa r cont re , on connaî t un oxy-

chlorure V O G l 3 du type pentavalent, le trichlorure de vanadyle 

( V O = vanadyle) ; on l 'obt ient en faisant passer à chaud, sur un m é 

lange de pentoxyde de vanadium et de charbon, d 'abord de l 'hydro

gène, puis du chlore . C'est un liquide j a u n e clair , qui bout à 1 2 7 0 , 

réagit sur l 'eau avec fort dégagement de chaleur et fume à l 'air . Par 

réduction au moyen de l 'hydrogène, il fournit V O C L et V O C 1 ; 

tous deux sont des composés solides cristallisés : le premier vert, le 

second brun. 

S i l 'on fait passer sur des charbons ardents un mélange de vapeur 

de chlorure de vanadyle et de chlore , on obtient le tétrachlorure 

V C I 4 , liquide brun, qui bout à 1 5 4 " ; chauffé plus fort, il se décom

pose en chlore et en trichlorure de vanadium, V C l ; i , qui forme 

des cristaux bri l lants , rouge violacé, rappelant le chlorure de chrome ; 

ces cristaux sont déliquescents à l 'air et forment une l iqueur b rune . 

E n chauffant sa vapeur avec de l 'hydrogène, on transforme le tétra

chlorure en bichlorure, V C 1 2 , formé de cr is taux miroitants , vert 
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pomme, difficilement volatils, déliquescents à l 'air en donnant un 

liquide violacé. 

Enfin, si l 'on chauffe fortement le hichlorure dans un courant d'hy

drogène, on obt ient le vanadium métallique sous forme d'une masse 

grise, non fondue, qui par frottement prend 1 éclat métal l ique et ne 

se dissout pas dans les acides étendus. Il brûle faci lement dans un 

courant d'azote, pour former V azoturo de vanadium, V N , poudre 

gris brun, d 'éclat métal l ique, qui, fondue avec de la potasse, donne 

un vanadate avec dégagement d 'ammoniaque. 

L 'hydrogène sulfuré produit d'abord, dans u n e solution a m m o n i a 

cale de vanadate d 'ammoniaque, un précipité qui, si l 'on cont inue à 

faire passerle gaz, se redissout en donnant un liquide d 'une belle c o u 

leur pourpre, d'où se déposent des cristaux de thiovanadate d ' a m m o 

nium, semblables au permanganate de potassium. Ce sel a pour f o r 

mule ( N I L , ) 3 V S 4 , il appartient donc à la série or tho. Les acides 

dégagent, l 'hydrogène sulfuré et forment un précipité brun qui ne 

semble pas être du pentasulfure de vanadium pur. Ce dernier s 'ob

tient s o u s forme d 'une poudre noire en fondant le trisulfure avec du 

soufre. L e trisulfure de s o n côté s 'obtient en chauffant le pentoxyde 

dans un courant d'hydrogène sulfuré, ou mieux de sulfure de c a r 

bone. Il est gris noir , et se dissout dans les sulfures alcalins, surtout 

si ceux-c i sont, chargés de polysulfures, en formant un thiovanadate 

pourpre. 

L 'acide vanadique a la propriété d 'accélérer par catalyse cer taines 

oxydations (par exemple celle de l 'anil ine en noir d 'anil ine par le 

chlorate de sodium), et il a à ce titre un emploi dans l ' industr ie . 

Il suffit de très petites quantités d'acide pour accélérer beaucoup la 

réact ion. 

L e poids de combinaison du vanadium a été trouvé égal à 5 i , 2. 

L e nioblum et le tantale sont deux éléments ex t rêmement rares, 

dont les poids de combinaison sont g4 et i 8 3 . On obt ient le niobium 

libre par réduction de s o n chlorure par l 'hydrogène au rouge ; c ' e s t 

un métal gris, résistant a u x acides étendus, mais qui brûle dans un 

courant de chlore . Au four é lect r ique on obtient les deux éléments 

sous forme de métaux très durs, qui ne fondent qu'au-dessus de 1 8 0 0 " , 

et qui dans la série des tensions figurent du côté des métaux c o m 

muns. Avec l 'oxygène le n iobium forme un pentoxyde, N b 2 0 5 , 

qui est l 'anhydride d'un acide très faible, dont les sels alcalins s o -

lubles sont déjà décomposés par l 'acide carbonique avec préc ip i ta 

tion de l 'hydrate . Chauffé dans un courant d 'hydrogène, le pentoxyde 
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se transforme en un bioxyde noir , d'aspect métal l ique, qu 'on a pris 

d 'abord pour le métal . 

L e niobium forme avec le chlore un pentachlorure N b C I 5 , qu 'on 

ob t ien t en chauffant le pentoxyde dans un courant de chlore en pré

s e n c e du charbon . I l forme des cr is taux j aunes qui fondent à 1 9 4 " et 

boui l lent à a4o" . S i l 'on n'évite pas la présence de l 'eau, on prépare 

d e l à sorte surtout de Voxychlorure de niobium, N b O C l 3 , masse 

blanche infusible, qui se sublime vers 4 ° o ° . On connaî t encore un 

trichlorure qui se sépare à haute température de la vapeur du pen-

tachlorure . 

L e niobium forme avec le fluor des composés complexes , qui ont 

une composi t ion assez variée et n 'ont pas encore été rangés suivant 

des types simples. 

Les composés du tantale ressemblent beaucoup à ceux du n io

bium. L e plus caractér is t ique est le Jluotantalate de potassium, 

sel de potassium de l ' ion divalent fluotantalate T a F l j . L 'ac ide co r 

respondant, B L T a F l - r , s 'obtient aisément en dissolvant le pentoxyde 

dans l 'acide fluorhydrique. 

Gallium et indium. — Les plus proches parents de ces deux é lé 

ments rares doivent être cherchés parmi les métaux terreux. P o u r 

tant, à certains égards, ils se ra t tachent aux métaux lourds, de sorte 

qu ' i l a semblé convenable d'en traiter i c i . 

L e gallium est un é lément très rare , disséminé dans certaines 

b lendes , qui a été découvert en I 8 T 5 par L e c o c q de Boisbaudran au 

moyen de l 'analyse spectrale. C'est avec le mercure le seul métal qui 

puisse être l iquide à la température ordinaire . Son point de fusion 

•est un peu plus élevé, vers 3o", mais il reste faci lement surfondu et 

demeure liquide à la température ordinaire, tant qu 'on ne le touche 

pas avec une baguette du métal solide. I l a comme densité 6 ; à l ' é 

tat solide, il est assez dur et cassant. Il s 'oxyde superficiellement à 

l 'air et à l 'eau, i l se dissout facilement avec dégagement d'hydrogène 

dans les acides étendus et les a lcal is . 

L e gallium a pour poids de combinaison 7 0 . 

L e gall ium donne lieu à deux séries de composés , où il est soit di

valent, soit trivalent. L a première série a été peu étudiée, et les com

posés correspondants se transforment au contac t de l 'eau, avec déga

gement d'hydrogène, en ceux de la série t r ivalente. 

L e s composés de la série tr ivalente dérivent de Y ion gallique 

trivalent, G a - - - . I l est incolore , peu stable et se ra t tache par ses 

propriétés à l ' ion aluminium, avec cet te différence que ses sels s 'hy-
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drolysent encore plus faci lement. L'hydrate gall ique, qui est p réc i 

pité des sels galliques par addition mesurée d'une base , est un p r é 

cipité blanc géla t ineux qui se dissout aussi b ien dans les acides que 

dans les bases. Il est aussi sensiblement soluble dans l ' ammoniaque, 

ce qui montre que l 'hydrate gallique a des propriétés acides encore 

un peu plus fortes que l 'hydrate d'aluminium, et peut former des 

anions de composi t ion G a 0 3 H 2 , G a O , i H " , GaO™. 

L e gallium s'unit au chlore pour former un chlorure, G a C l 2 , qui 

se forme par union directe des éléments en présence d'un excès de 

métal, et forme une masse blanche fondant à 164° et boui l lant à 5 3 5 " . 

La masse une fois fondue reste longtemps liquide à la température 

ordinaire, car , à cause de la rareté de l 'élément, il n 'exis te pas de 

poussière solide pouvant servir de germe. Avec l 'eau, le chlorure 

donne un chlorure basique et de l 'hydrogène. 

L e perchlorure de gallium se forme lorsqu'on emploie un excès 

de chlore . Il fond à 76" et bout à 2 2 0 ° . Sa densité de vapeur condui t 

à un poids molaire qui varie de 3 5 o à 1 9 0 , ce qui montre que la va

peur est un mélange de G a 2 C l 0 et G a C l 3 , dont la composi t ion dépend 

de la température et de la pression (cf. p. 38g , t. I ) . L e pen tach lo -

rure se dissout dans l 'eau, ma i s il ne tarde pas à se déposer des c o m 

posés basiques, en même temps qu'il se forme de l 'acide ch lo rhy 

drique. 

Les autres sels galliques se comportent de même. II faut c i te r le 

sulfate qui ressemble au sulfate d'aluminium et forme aussi avec les 

sulfates alcalins des aluns qui cristal l isent dans les formes ordinaires 

du système cubique . 

L' indium a aussi été découvert grâce à l 'analyse spectra le , par 

R e i c h et R ich t e r , en 1 8 6 3 . Comme le gallium, il accompagne le zinc 

dans certaines blendes. 

L ' ind ium métal l ique est mou comme le plomb, gris b lanc , a pour 

densité 7 , 1 , fond à i 5 5 " , s'oxyde à l 'air, et dans la série des t en 

sions se place entre le fer et le p lomb. Son poids de combinaison 

est 1 1 3 , 7 . 

Les composés de l ' indium montrent ce métal mono , bi et triva

lent . Mais les composés de la série trivalente sont seuls stables en 

solution aqueuse. Les autres ont respectivement pour types les c o m 

binaisons In Cl et I n C l 2 , dont la seconde, le dichlorure d'indium, 

s 'obtient en chauffant le métal dans un courant de gaz chlorhydr ique . 

O n l 'obtient sous forme d'un l iquide j a u n e , qui se prend par refroi

dissement en une masse blanche cristall ine. Cel le-c i se dissout dans 
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l e a i i pour former du tr ichlorure d'indium, un tiers de l'inditi m se 

déposant à l 'é tal métal l ique. S i l 'on fond le diclilorure avec de l ' in-

dium métall ique, ce lu i -c i se dissout en rouge foncé et donne un corps 

rouge noir cristall isé, le monochlorure d'indium, que l 'eau décom

pose aussi en tr ichlorure et indium métal l ique. 

L e trichlorure se forme par l 'action d'un excès de chlore sur l ' in -

dium métal l ique. C'est une masse blanche, qui se volatilise vers 4 4 ° ° 

et se dissout dans l 'eau avec un fort dégagement de chaleur . L a so

lution aqueuse est assez s table ; elle se laisse concent re r au bain-

marie, sans décomposi t ion sensible, et, par suite, cont ient vraisem

blablement un ion incolore trivalent I n - - - . Avec l 'acide chlorhydrique 

il se forme un ion complexe trivalent, l ' ion indiochlorure, I n C l ' j , 

qui est connu sous la forme de ses sels alcalins, bien cristal l isés. 

L 'hydrogène sulfuré précipite des solutions faiblement acides, le 

sulfure d'indium, qui est j aune et se dissout dans les acides forts. 

Des solutions du chlorure d'indium les bases précipi tent l 'hydrate 

blanc I n ( O H ) 3 , qui ressemble à l 'a lumine, et laisse par calcination 

un oxyde jaune verdàtre. L 'hydrate n 'est pas soluble dans un excès 

d 'ammoniaque, mais il se dissout dans un excès d'alcali. Par ébullition 

l 'hydrate se reprécipi te ; la cause de ces phénomènes a déjà été e x 

pliquée plus haut ( p . i 5 o , t. I I ) . 

I l n 'y a r ien de part iculier à dire des sels d ' indium. L e sulfate 

forme avec le sulfate de potassium ou d 'ammonium un alun cubique . 

L e « sulfite basique d'indium » est important en analyse. Sa for

mule est 
I n 2 ( S O j ) 3 . I n 2 0 3 . 8 H 2 0 . 

C'est un précipité insoluble qui se sépare quand on fait bouil l i r la 

solution d'un sel d' indium avec du sulfite acide de sodium. I l s'agit 

probablement ici d'un composé complexe , mais on ne connaî t r ien 

de sa const i tut ion. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



CHAPITRE XLI . 

Ë T A I N E T M É T A U X A N A L O G U E S . 

Générali tés. — De même qu'à propos du bismuth nous avons 

appris à connaître un élément de caractère fortement métall ique qui 

se relie graduellement à des métalloïdes très nets, comme l'azote et le 

phosphore, de même l 'étain est un métal dont les analogues extrêmes 

ne sont autres que le silicium et le carbone. Ici aussi il y a des in te r 

médiaires qui font la transit ion entre des éléments si différents. 

L 'é ta in est un métal connu depuis la plus haute ant iqui té . I l est 

blanc, fond facilement ( 2 3 : ) ° ) , et est très stable à l 'air et à l 'eau à la 

température ordinaire. I l ne se trouve pas à l 'état l ibre à la surface 

du sol, mais à l 'état d 'oxyde; cet oxyde S n O 3 (en minéralogie cas-

sitérile) est si faci lement réductible par le charbon qu 'on s 'explique 

l 'ancienneté de son emploi . 

L 'étain métal l ique a pour densité 7 , 3 et se prend en cris taux par 

refroidissement. Cette propriété disparaît vite au laminage, et l ' é 

tain se laisse étendre en feuilles minces qui, sous le nom de papier 

d'étain, ont des usages multiples : d'une part protéger les corps vo

latils contre l 'évaporation, de l 'autre abriter de l 'oxygène les corps 

attaquables par l 'air . L a surface du métal se conserve très bien tant 

qu 'on n'élève pas la température ; l 'action simultanée de l 'air et de 

l 'eau n'a elle aussi que peu d'effet sur le métal, de sorte que des o b 

j e t s d'étain ou étamés s 'emploient souvent dans le ménage , dans les 

pharmacies et dans les laboratoires. E n particulier, dans le l abora

toire la condensation de l'eau distillée se fait dans des serpentins 

d'étain, qui ne l 'altèrent pas d'une façon appréciable. 

Outre l 'étain b lanc ordinaire, on connaî t encore une forme grise 

qui a une densité beaucoup moindre ( 5 , 8 ) et se forme parfois aux 

dépens de l 'étain b lanc . Il est établi qu'il s'agit ici d'une forme énantio-

trope, dont le domaine de stabilité comprend les basses températures , 

tandis que l 'étain blanc est stable aux températures plus hautes. L a 
O. — II . a3 
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température de transformation est ao°. Mais, b ien que l 'étain blanc 

se trouve aux températures moyennes dans la région métastable , la 

formation de l'étain gris est rare, car , dans le voisinage du point de 

transformation, la vitesse de transformation est très pet i te . Quand la 

température s 'abaisse, cet te vitesse commence par croî tre , puis dé

croî t . L 'accro i ssement provient de ce qu'en général la vitesse d'une 

transformation augmente à mesure qu 'on s 'éloigne du point d 'équi

l ib re . L e phénomène se complique du phénomène général de la dimi

nution de la vitesse de réact ion avec la température, et le résultat est 

que lorsque la température baisse d'une manière cont inue , la vitesse 

de transformation commence par croî t re pour décroître ensuite. L a 

vitesse maxima dans le cas de l 'é tain a l ieu près de — 48" ; aussi l ' ap

parit ion de l 'étain gris a-t-elle été s ignalée surtout à très basse t em

pérature . 

A température plus haute l 'étain s 'oxyde assez vite et se transforme 

en b ioxyde . I l n 'es t attaqué que faiblement par les acides étendus. 

L 'ac ide chlorhydrique concent ré le dissout avec dégagement d 'hy

drogène, l 'acide azotique l 'oxyde en bioxyde insoluble . Dans la série 

des tensions il vient entre le cadmium et le p lomb. 

L ' é ta in forme deux séries de composés où il est di- ou tétravalent ; 

les premiers sont les composés s tanneux, les seconds les composés 

s tanniques. Dans la série divalente il forme un ion s tanneux é lémen

taire S n " ; l 'oxyde de la deuxième série est un anhydride d 'acide. L e 

poids de combinaison de l 'étain est S n = i ig , o . 

Ion s tanneux. —- Les sels de l ' ion s tanneux ne s 'obt iennent que 

difficilement par dissolution de l 'étain dans les acides étendus. L e 

plus facile à former est le chlorure s tanneux, S n C l 2 , qui est pour 

ainsi dire le seul sel s tanneux bien connu . L ' ion s tanneux est i n c o 

lore et tox ique . 

Des solutions des sels s tanneux les bases solubles préc ip i ten t l ' hy

drate s tanneux b lanc , qui se dissout faci lement dans un excès de po

tasse ou de soude, mais non dans l ' ammoniaque . L a solution alcal ine 

laisse déposer à chaud de l 'étain métal l ique, car il se forme un sel 

de l 'acide stannique, qui appartient au type tétravalent. L a réact ion 

correspond tout à fait à la transformation de l ' ion cuivreux en ion 

cuivrique et cuivre métall ique ( p . 2 0 6 , t. I I ) . La solution est encore 

instable à un autre point de v u e ; si on la conserve à la température 

ordinaire, i l se sépare du protoxyde d'étain n o i r , S n O , l 'anhydride 

de l 'hydrate s tanneux. Cet anhydride est beaucoup moins soluble que 

l 'hydrate, et l 'hydrolyse subie par la solution alcaline suffit, sinon à 
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la séparation de l 'hydrate soluble, du moins à celle de l 'oxyde. L e 

cas est semblable à celui de l 'oxyde de glucinium ( p . 1 4 2 , t. 11) . 

Les sels s tanneux se transforment facilement en sels s tanniques et 

sont par suite des réducteurs forts. Us précipitent les métaux nobles 

de leurs solut ions; le sublimé est réduit, d'abord à l 'état de calomel , 

qui donne un précipité b lanc , puis une poudre grise de mercure m é 

tallique. O n utilise cette réaction très sensible pour reconnaî t re aussi 

bien le mercure que les sels stanneux. L 'oxygène de l 'air est lui 

aussi absorbé rapidement. Les solutions de sels stanneux se t roublent 

vite à l 'air avec départ de produits d'oxydation insolubles ; on évite 

autant que possible l 'oxydation en plaçant dans la solution acide un 

peu d'étam métall ique qui réduit les composés stanniques qui se 

sont produits. 

L e chlorure stanneux cristallise avec 2 I L O en aiguilles solubles 

qui sont d'ordinaire déjà légèrement oxydées à la surface et, par suite, 

ne se dissolvent pas en une l iqueur limpide ; on l 'appelle dans le com

merce sel d'étain, et il sert de mordant en teinture, comme aussi 

de réducteur dans la ch imie organique industrielle. 

Le chlorure s tanneux s'unit à l 'acide chlorhydrique pour former 

des acides s tannochlorhydriques ; il y en a probablement plusieurs , 

en part iculier H S n C l 3 et H 2 S n C h . Les sels alcalins correspondants 

sont connus , cristallisés, et plus stables que le chlorure s tanneux. 

L e bromure s tanneux est très semblable au chlorure . L'iodure 

est un corps rouge, cristal l isé, difficilement soluble dans l 'eau, qui 

se dissout dans l 'acide iodhydrique et les iodures solubles, et forme 

par conséquent avec eux des composés complexes, des sels de l ' ion 

slannoiodure. L 'eau le décompose, avec séparation d 'oxyiodures, en 

même temps que de l 'acide iodhydrique entre en solution. 

L 'hydrogène sulfuré produit dans les solutions de sels s tanneux 

un précipi té brun chocolat , insoluble dans les acides étendus, de sul

fure d'étain S n S . Il se dissout dans l 'acide chlorhydrique fort avec 

dégagement d'hydrogène sulfuré. Il ne se dissout pas dans les su l 

fures alcalins, si ceux-c i ne renferment pas un excès de soufre et 

sont incolores ; les polysulfures alcalins-le dissolvent, avec passage 

simultané à la série stannique et formation d'un sel de l ' ion t h i o -

stannate. Ceci est démontré par ce fait que les acides ne précipi tent 

plus dans les solutions de ce genre du sulfure brun chocolat , mais 

du bisulfure j a u n e . 

Sér ie stannique. — Il n 'est pas certain qu'on puisse admettre la 

présence en quantité appréciable d'un ion stannique tétravalent Sn" ·• • 
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dans les solutions des sels de la série stannique. L 'hydrate stannique 

se comporte généralement comme un acide très faillie, et les solutions 

des composés halogènes correspondants cont iennent certainement 

une partie notable du composé à l 'état non dissocié. Mais, comme 

l 'hydrate stannique se dissout aussi dans d'autres acides, par exemple 

l 'acide sulfurique, on peut pourtant admettre qu' i l existe en solution 

acide des cations qui dérivent de S n ( O H ) 4 , b ien qu' i l y ait prédo

minance des premiers degrés de dissociation électrolyt ique, c 'est-à-

dire des cations S n ( O H ) . ; , S n ( O H ) ^ 1 et S n ( O H ) - - . 

S i l 'on chauffe de l 'étain dans un courant de chlore , il s'unit au 

chlore pour former du tétrachlorure d'étain, ou chlorure stan

nique, S n C l 4 , qui distille sous forme d'un l iquide incolore , de den

sité a , 2 , et bouillant à 1 2 0 " . 11 fume énergiquement à l 'air, car l 'hu

midité le décompose ; il se dissout dans l 'eau avec un dégagement de 

chaleur considérable e n formant un liquide l impide. Celui -c i , sur

tout s'il est concent ré , cont ient encore en solution à l 'état inaltéré 

une partie du té t rachlorure , car ce dernier distille avec la vapeur 

d'eau. La plus grande partie est pourtant hydrolysée, et la solution 

étendue cont ient surtout de l 'acide chlorhydrique et de l 'hydrate 

s tannique colloïdal . On le voit à ce que d'une part la solution pré

sente toutes les propriétés d'une solution étendue d'acide chlorhy

drique, d'autre part à ce que, avec le temps, la plus grande partie de 

l 'étain se dépose sous forme d'un précipité b lanc gélat ineux d'hydrate 

stannique. 

S i on laisse s'unir au chlorure stannique de petites quantités d'eau 

en évitant toute élévation de température, il se forme différents hy

drates renfermant de 3 à g H 2 0 , dont le premier est le plus stable. 

Ce sont des composés cristallisés qui se dissolvent dans l'eau pour 

former des liquides qui ont les mêmes propriétés que les dissolutions 

du tétrachlorure préparées directement. 

L e tétrachlorure s 'unit au gaz chlorhydrique pour former un acide 

chlorostannique H 2 S n C I 6 , qu 'on peut aussi obtenir à l 'état solide 

avec 6 H 2 0 . Les cr is taux fondent déjà à 2 8 0 . L 'ac ide forme des sels 

alcalins b ien cristallisés, qu'on peut préparer aussi en partant du 

tétrachlorure d'étain et des chlorures alcalins correspondants. L e sel 

d ' a m m o n i u m ( N I I , ) 2 S n C l 0 cristallise anhydre et sert de mordant en 

teinture sous le nom d e p i n k s a l z . 

L e précipité d'hydrate stannique, qui se sépare lentement des 

solutions aqueuses de tétrachlorure d'étain, s 'obtient instantanément 

si l 'on sature la solution par une base. I l se produit alors un préc i 

pité gélat ineux de S n ( O H ) 4 , qui se dissout dans les acides étendus; 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



É T A I X E T M É T A U X A N A L O G U E S . 3 5 ? 

après quelque temps il se dépose de nouveau spontanément de ses 

solutions. I l s'agit donc vraisemblablement d'une solution colloïdale 

qui se décompose parce que l 'hydrate stannique se transforme len te 

ment en une autre forme moins, soluble. L a môme transformation a 

également l ieu dans la solution chlorhydrique primitive, car l 'hydrate 

a des propriétés différentes suivant qu'il est précipi té de solutions 

plus ou m o i n s récentes . 

Un excès de potasse ou de soude redissout le précipité avec forma

tion d'un sel de l 'acide stannique ou stannate. La solution a une forte 

réaction basique, ce qui montre que le sel est hydrolyse. D e la so 

lution potassique on peut re t i rer un sel cristallisé K 2 S n O s . L 'ac ide 

stannique forme donc un ion stannate divalent S n O ' j , comparable à 

l 'ion carbonate C O j . On connaî t de plus un grand nombre d'autres 

sels qui renferment plusieurs poids de combinaison d'étain pour 

deux de potassium, qui sont par suite des sels d'acides stanniques 

<( condensés » ; mais pour la plupart ils ne sont pas bien caractérisés 

ni stables. 

Il faut distinguer de cet acide stannique un autre composé de même 

formule qu 'on obt ient par l 'action de l'acide azotique sur l 'étain m é 

tallique, et qu'on nomme d'ordinaire acide métastannique. La pre

mière action de l 'acide azotique sur l'étain conduit à la formation de 

l'azotate stanneux, dont on peut démontrer la production en em

ployant de l 'acide étendu à froid. Puis l 'acide azotique agit comme 

oxydant sur l 'ion s tanneux, et il se forme de l'azotate stannique, qui 

se décompose aussitôt en hydrate stannique et acide azotique l ib re . 

L e premier se sépare, et cette séparation est complète si l 'on évapore 

la l iqueur à sec. L 'hydrate ainsi formé a des propriétés essentiel lement 

différentes de celui qu'on obt ient avec le tétrachlorure. Il ne se dis

sout pas dans les acides étendus ; mais, si on le chauffe avec des acides 

un peu concentrés , il ne s'y dissout pas, et pourtant il entre en solu

tion lorsqu'on décante l 'acide et qu'on le remplace par de l 'eau. Ceci 

provient de ce qu' i l absorbe de l 'acide et forme des sels qui ne sont 

pas solubles dans l 'excès d'acide, mais se dissolvent dans l 'eau pure. 

Il se reprécipi te rapidement de ces solutions, surtout par addition 

d'acide sulfurique. L 'ac ide métastannique se dissout, dans les alcalis 

comme l 'acide stannique ordinaire ; de ces solutions les acides p réc i 

pitent de nouveau l 'acide métastannique. Mais, si l 'on fond le sel 

avec un excès de potasse, les autres acides précipitent de l 'acide stan

nique ordinaire. 

L e rapport des deux acides n 'est pas encore tiré au clair . I l y a 

probablement toute une série de termes de passage entre les deux 
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formes, et l 'acide métastannique est la forme finale la plus stable. 

Ceci est rendu vraisemblable par le fait que l 'acide stannique ordi

naire, conservé très longtemps sous l 'eau, se transforme en un corps 

qui présente les propriétés de l 'acide méta . 

Bisulfure d 'étain. — Des solutions stanniques acides l 'hydrogène 

sulfuré précipi te un bisulfure j aune S n S 2 , insoluble dans les acides 

étendus, soluble dans les sulfures alcal ins. Il se forme dans ce cas les 

sels de l ' ion thiostannate, S n S ^ , dont beaucoup ont été préparés à 

l 'état solide. Les acides en précipi tent d'abord l 'acide thiostannique 

l ibre, qui est aussi peu stable que les autres acides thiomélal l iques, 

et se décompose en hydrogène sulfuré et bisulfure d 'étain. 

L e bisulfure d'étain peut aussi se préparer par voie sèche en chauf

fant un mélange de soufre et d'étain (de préférence en présence de 

sel a m m o n i a c ) ; il se forme un produit cristal l isé, const i tué par des 

lamelles avant l 'éclat de l 'or. A cause de sa ressemblance avec l 'or, on 

l 'appelle or mussif. 

1 Alliages d 'étain. — L'é ta in peut se fondre en toutes proport ions 

avec la plupart des autres métaux et donne des alliages dont beaucoup 

sont employés dans l ' industr ie . Avec le plomb on obt ient un mélange 

blanc qui fond plus faci lement que ses é l ément s ; on l 'emploie pour 

réunir d'autres métaux sous le nom de soudure. 

Avec le cuivre, l 'étain forme des alliages qui ont un peu plus le 

caractère de combinaisons chimiques , car leurs propriétés diffèrent 

de celles des const i tuants . Se lon la proport ion d'étain, on obt ient le 

bronze des statues et des canons , le métal, des cloches et le bronze 

des miroirs. L e métal anglais ( p . 3 3 5 , t. I I ) se compose d'étain 

avec ^ 5 d 'ant imoine. 

L 'é ta in s 'emploie beaucoup pour recouvrir d'autres métaux. Les 

objets de cuivre qui servent aux usages domestiques son té tamés , afin 

d'éviter l ' introduction dans les al iments de composés toxiques du 

cuivre. La tôle de fer est recouverte par étamage d'une couche blanche 

d'aspect presque argentique, qui protège le fer de la rouil le et permet 

des soudures très faciles (voir c i -dessus ) . L e fer-blanc préparé ainsi 

a un emploi ex t rêmement étendu ; il suffira de ci ter les boî tes étanches 

de conserves al imentaires. Les objets de fer étamés dans la masse 

sont plus durables que les objets en fe r -b lanc , qui à l 'usage se désé-

tament toujours par endroits , de telle sorte que le fer se rouille au 

contact de l 'eau. 

On peut c i ter enfin l 'emploi de l 'étain pour l 'étamage des glaces . 
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Il repose sur ce fait qu 'on amalgame, c 'est-à-dire qu 'on recouvre de 

m e r c u r e un morceau assez grand de feuille d'étain, et qu 'on place 

dessus la lame de verre Lien net toyée. O n incl ine la plaque de façon 

à faire écouler l 'excès de m e r c u r e , et il se f o r m e peu à peu un amal

game cristallisé qui adhère fortement au verre du miroir . A présent 

les m i r o i r s amalgamés et étamés ont été presque partout remplacés 

par les miroirs argentés ; à cause de l 'épaisseur beaucoup moindre de 

la couche d'argent, c e u x - c i sont meilleur marché que les miroirs au 

m e r c u r e , dont la fabrication n 'es t d'ailleurs pas sans danger à cause 

des propriétés toxiques du mercure . 

Titane, germanium, zirconium et thorium. — C e s métaux se ra t 

tachent immédiatement à l 'é ta in; sauf le premier, ils sont rares à la 

surface de l ' écorce terrestre . P a r leurs propriétés ils se placent entre 

le silicium et l 'étain, leur caractère métallique é tant d'autant plus dé

veloppé que leur poids de combinaison est plus grand. Us se ca rac 

térisent par la formation de tétrachlorures volatils, dont le point 

d'ébullition s 'élève d'ailleurs vite avec le poids de combinaison, et 

leurs composés les plus importants répondent au type tétravalent. 

C'est là la véritable r a i s o n pour laquelle on les rattache à l 'étain. L e s 

propriétés de leurs sulfures conduiraient à une classification tout 

autre, c a r , sauf pour le germanium, ces sulfures sont si peu stables 

qu'on ne peut les préparer en solution aqueuse. 

L a similitude de c e s éléments avec le silicium se marque d'ailleurs 

par la faculté qu'ils ont de f o r m e r avec le fluor des anions complexes 

du type M F l g . dont les sels sont généralement peu solubles et c r i s 

tallisent b ien . 

T i tane . — Les composés du titane sont très répandus dans la na

ture, mais toujours en petites quantités qui échappent par suite à 

l 'observation directe . L a forme sous laquelle on les trouve est Y oxyde 

de titane, T i 0 2 , ou ses sels. 

L 'oxyde de titane présente un exemple remarquable de polymor

phisme, c a r il se rencontre dans la nature sous trois aspects diffé

rents, de forme cristall ine différente, de densité différente, e tc . La 

plus fréquente est le rutile, qui est quadratique et isomorphe de la 

cass i ténte . L ! a n a t a s e est aussi quadratique, mais de propriétés toutes 

différentes; la troisième forme, la brookite, est rhombique . 

L e b ioxyde de titane est, comme le bioxyde de si l icium, l ' anhy

dride d'un acide très faible, dont on obtient les sels a lcabns en fon

dant le bioxyde avec les hydrates ou les carbonates alcal ins. Ces sels, 
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par exemple le tilanate de potassium, K 2 T i 0 3 , sont décomposes 

par l 'eau : un titanate acide insoluble se dépose, et l 'alcali l ibre entre 

en solution. 

D'autre part, le bioxyde de titane possède déjà des propriétés fai

b lement basiques, ca r le précipité ci té plus haut se dissout dans les 

acides en donnant une liqueur l impide. 11 en est de même si l 'on dis

sout dans l'eau le tétrachlorure de titane (voir plus b a s ) correspon

dant au b ioxyde . Pour tant la solution semble être de caractère co l 

loïdal, car par ébulli t ion prolongée, surtout en solution sulfurique 

(ou en solution chlorhydrique additionnée de sulfate de sodium), 

l 'acide t i tanique se dépose sous forme d'un précipité qui n'est plus 

soluble dans les acides. O n se sert de ce procédé pour extraire l 'acide 

titanique de ses composés , après qu'on les a dissous au préalable 

par fusion avec du bisulfate de potassium. L 'ac ide t i tanique se com

porte donc comme l 'acide stannique, et l 'on a distingué aussi dans ce 

cas les deux variétés. Mais il semble qu' ici encore il s'agisse des 

termes finaux d'une longue suite d'états différents. 

E n chauffant l 'oxyde de titane avec du charbon dans un courant de 

chlore , on peut aussi préparer le tétrachlorure de titane, T i C l , , l i 

quide bouil lant à i 3 5 ° , fumant énergiquement à l 'air, et se dissolvant 

dans l 'eau avec fort dégagement de chaleur pour former une solution 

limpide. Pa r neutralisation de ce liquide on obt ient un précipité 

d'acide t i tanique soluble dans les acides (voir plus h a u t ) . 

Tandis qu'on n 'a que des indications sur l ' exis tence d'un acide 

chlorot i tanique, on connaît bien l ' ion fluotitanale T i F l ' ^ . Il se forme 

facilement par l 'act ion de l 'acide fluorhydrique sur l 'acide t i tanique. 

L 'ac ide l ibre n 'est pas c o n n u ; on en admet l 'exis tence dans les solu

tions ainsi obtenues . Parmi ses sels, celui de potassium est le mieux 

connu, sa formule est 

K 2 T i F l 6 . l I 2 0 . 

C'est un sel assez peu soluble dans l 'eau ( i l se dissout dans 1 0 0 par

ties d'eau à la température ordinaire) , qui s 'obtient faci lement en 

gros cr is taux si l 'on dissout de l 'acide titanique dans l 'acide fluorhy

drique et qu 'on ajoute un sel de potassium. Dans ces composés on 

voit bien c la i rement l 'analogie avec le silicium ( p - 4 o , t. I I ) . 

A côté de la série du titane tétravalenl il y a encore une série di

valente, une série trivalente et une série hexavalente, d'intérêt 

moindre . 

• E n chauffant les vapeurs de tétrachlorure avec de l 'hydro

gène, on obt ient le t r ichlorure sous forme d'écaillés violettes, qui se 
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dissolvent en violet dans l 'eau, la solution s 'oxydant vite à l 'air avec 

dépôt d'acide t i tanique. Les solutions acides d'acide titanique four

nissent par réduction au zinc ou à l 'amalgame de sodium des l iqueurs 

violettes du même genre ; elles contiennent probablement un ion vio

let trivalent, l ' ion t i laneux Ti-• · . L 'acide fluorhydrique et les fluo

rures solubles forment des sels d'un ion trivalent fluotitanite TiFl™, 

qui sont également violets. 

Si l 'on chauffe le t r ichlorure de titane, il se décompose en té t ra

chlorure qui s 'échappe et bichlorure non volatil, qui se rassemble 

dans les parties froides de l 'appareil sous forme d'une masse cr is ta l 

line noire se vaporisant au rouge. L e composé réagit vivement dans 

l'eau et donne une solution rouge brun qui s 'oxyde à l 'air. Par r é 

duction très énergique des solutions titaniques acides au moyen d'a

malgame de sodium, on obtient aussi des composés de cette série. 

Il y a enfin encore un degré d'oxydation supérieur du t i tane, qui 

se produit lorsqu 'on décompose une solution d'acide titanique dans 

l 'acide sulfurique concent ré par l 'eau oxygénée. L a l iqueur se c o 

lore aussitôt en jaune intense , et la réaction est visible sur de si pe 

tites quantités qu 'el le est un des meilleurs moyens de reconnaî t re 

l'eau oxygénée . E n neutralisant l 'acide sulfurique, on peut ret irer de 

la solution un composé solide j aune de formule T i 0 3 . 

Azoture de ti tane. — L e titane a une affinité particulière pour 

l 'azote. I l s 'unit à lui si aisément à haute température que la plupart 

des produits regardés d'abord comme du titane métall ique étaient 

composés surtout d'azoture de ti tane. Une masse d'éclat métall ique 

qu'on trouve fréquemment dans les hauts fourneaux, et qui a été 

prise jadis pour du titane métal l ique, a été reconnue pour être un 

cyanasoture de titane, T i , 0 C 2 N 8 - S i l'on réduit le fluotitanate de 

potassium par le potassium ou le sodium, le t i tane formé s'unit aus

sitôt à l 'azote de l 'air . Parmi ces composés, qu'on prépare le plus fa

ci lement en chauffant ensemble du chlorure de t i tane et de l ' ammo

niaque dans un tube porté au rouge, on connaît deux azotures de ti tane 

qui répondent aux formules T i 3 N 4 et T i N 2 . Ce sont des corps c r i s 

tallisés, d 'éclat métal l ique, qui, fondus avec de la potasse ou de la 

soude, donnent lieu à un abondant dégagement d 'ammoniaque, en 

même temps qu'ils se transforment en ti tanates. 

L e poids de combinaison du titane est 1 i = 4 $ , 1 -

L e germanium est un métal ex t rêmement rare . On l 'extrai t de 

ses composés oxygénés par réduction au moyen du charbon ; c ' e s t 

alors un métal très cassant, fondant vers 9 0 0 0 , de densité 5 , 5 , qu i 
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n'est pas soluble dans les acides é tendus; il se dissout dans l'eau 

régale et i l est transformé en bioxyde par l 'acide azot ique. Il forme 

une série divalente et une série tétravalente, cette dernière est la plus 

stable. 

L e bioxyde de germanium, G e 0 2 , dérive du inétal par chauffage 

à l 'a i r ; c'est une poudre b lanche , qui se délaye dans beaucoup d'eau 

en donnant une masse laiteuse avant de se dissoudre. I l se dissout 

dans les alcalis pour former des sels de l 'acide germanique, et aussi 

dans les acides, comme le b ioxyde d'étain. Ces composés salins sont 

très mal caractér isés . 

Avec le chlore il forme un tétrachlorure de germanium, G e C l 4 , 

l iquide incolore , fumant à l 'air humide, bouil lant déjà à 86" et se dis

solvant dans l'eau avec dégagement de chaleur . L e composé G e l I C l j , 

le germanichloroforme (cf. p . 5 i 6 , t. I ) , se produit par l 'action 

du gaz chlorhydrique sur le germanium métal l ique. Il ressemble beau

coup au tétrachlorure et bout à 7 2 0 . 

O n connaî t aussi un hydrogène germanié, G e l l s , qui se forme 

dans les mêmes condit ions que l 'hydrogène arsénié, et donne dans un 

tube chauffé un anneau de germanium. 

L e fluorure de germanium n 'es t pas connu, mais on connaî t un 

acide hydrofluogermanique, H 2 G e F l 6 , dont la composi t ion répond 

à cel le de l 'acide bydrofluosilicique et qui forme des sels bien cr i s 

tallisés, généralement insolubles dans l 'eau. 

L e sulfure de germanium, G e S 2 , est une poudre b lanche qui 

prend très faci lement l 'état colloïdal et, par suite, ne peut être p réc i 

pitée que par un grand excès d'acide. Il se forme lorsqu 'on prépare 

par décomposi t ion des solutions germaniques par les sulfures solubles 

des sels de l ' ion thiogermaniate, G e S ' j , et qu 'on décompose ceux-c i 

par un excès d 'acide. Il est un peu soluble dans l 'eau et donne avec 

les sels métall iques des précipités colorés . L ' a r g y r o d i t e est un sel 

d 'argent de l ' ion th iogermaniate ; c 'est dans ce minéral que W i n k l e r , 

en 1 8 8 6 , a découvert le germanium. 

Parmi les composés de la série divalente, le protosulfure, G e S , 

est le mieux connu ; il s ' ob t i en t par réduction ménagée du bisulfure 

et forme des cr is taux gris noir d 'éclat métal l ique. Il se précipi te en 

rouge brun des solutions aqueuses et est insoluble dans un excès 

d'acide. I l se comporte vis-à-vis des sulfures alcalins comme le proto-

sulfure d'étain. I l est un peu soluble dans l 'eau. 

L e zirconium tire son nom du minéral zircon, qui est un silicate 

de zircone ; cel le-ci a été reconnue en 1 7 8 g par Klaproth pour être 
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une terre spéciale. L e zirconium métallique s 'obtient en chauffant 

le fluozirconate de potassium avec de l 'aluminium ou du sodium; le 

premier donne dans des condit ions convenables (haute t empéra ture ) 

un zirconium cristallisé difficilement fusible, sous forme de lamelles 

gris c la i r ; le second donne une poudre noire de zirconium amorphe, 

qui prend facilement l 'état colloïdal. L e zirconium cristallisé est très 

résistant aux actions chimiques et n 'entre en combinaison qu'à haute 

température. Son poids de combinaison est Zr = 9 0 , 6 . 

L e zirconium ne forme qu 'une seule série de composés, qui appar

tiennent au type tétravalent . L 'hydrate a des propriétés essent ie l le

ment basiques, car il est insoluble dans les a lcal is ; pourtant i l agit 

comme une base très faible. On l 'obt ient en fondant le zircon avec 

du sulfate de sodium acide, et en précipitant la zircone de la solution 

par l 'ammoniaque. L e précipi té séché a la formule Z r O ( O H ) 2 et est 

légèrement soluble dans l ' eau; la solution est basique. Abandonné à 

la chaleur dans le liquide il se transforme de lui-même en une forme 

insoluble ; séché et calciné il devient tout à coup incandescent , par 

suite de la formation de l 'anhydride, qui, insoluble dans les acides 

étendus, ne se dissout que lentement lorsqu'on le chauffe avec de 

l 'acide sulfurique concen t ré . 

Les sels normaux du zirconium dérivent de l 'ion zirconique tétra

valent Z r — , le sulfate Z r ( S 0 4 ) 2 est le plus connu : c 'est une masse 

cristalline soluble, renfermant / J I L O , qui perd de l'eau à chaud et 

s'eflleurit comme l 'alun. La solution du sulfate dissout à chaud une 

nouvelle quanti té d'hydrate et forme des sels bas iques ; on connaî t 

aussi des sels acides. 

L e zircon qu 'on rencontre en minéralogie est le silicate normal , 

Z r S i 0 4 . 

Les variétés rouges s 'appellent hyacinthe et servent comme pierres 

d 'ornement. 

S i l 'on chauffe un mélange de bioxyde de zirconium et de charbon 

dans un courant de chlore , il se forme le tétrachlorure de zirco

nium, Z r C l 4 , masse solide b lanche , assez volatile. 

L e tétrafluorure de zirconium correspondant est une masse b lanche 

beaucoup plus difficilement volatile, qui, avec l 'acide fluorhydrique, 

forme l 'acide fluozirconique, H 2 Z r F l 0 , dont les sels sont insolubles 

et généralement b ien cristal l isés. Outre les sels de ce type, on en a 

encore préparé d'autres, qui peuvent être regardés comme des sels 

doubles dérivant des fluorures alcal ins . 

On ne peut obteni r le sulfure de zirconium par voie humide ; on 

peut le préparer en chauffant d i rectement les é léments . 
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Thorium. — L e thorium est à la fois le dernier membre de la 

famille de l 'étain et l 'un des éléments à poids de combinaison le plus 

élevé. L 'é lément a été découvert en 1 8 2 8 par Berzél ius , après qu'il 

eut à tort regardé d'abord le phosphate d'yttrium comme une terre 

nouvelle qu'il appelait thorine. S o n poids de combinaison est 2 3 2 , 5 . 

L é thorium, comme le z i rconium, existe surtout à l 'état de silicate 

(thorite), et outre cela comme élément de différents minéraux rares. 

Regardé longtemps comme une simple rareté ch imique , il a reçu ré

cemment une application industrielle de premier ordre, car le « man

chon à incandescence » par le gaz consiste essent ie l lement en thorine. 

L e thorium métal l ique s 'obtient en réduisant par le potassium le 

fluothorate de potassium. C'est une poudre grise, d'éclat métallique, 

qui n'a pas encore été fondue et brûle dans l 'oxygène à haute tem

pérature avec un dégagement de lumière éclatant . 

Les sels de thorium dérivent de l 'ion thor ique létravalent T h — . 

L'hydrate T h ( O H ) 4 n 'es t pas une base forte, mais a pourtant des 

propriétés basiques plus prononcées que les corps semblables de 

moindre poids de combina ison . I l est précipi té de ses sels par l 'am

moniaque ou les alcalis , et est insoluble dans un excès de réactif. 

Comme les autres bioxydes de ce groupe, il se présente sous plusieurs 

formes de stabilité différente; tandis que l 'hydrate fraîchement pré

paré, blanc, gélat ineux, se dissout faci lement dans les acides, il se 

forme par la chaleur une variété insoluble . Par calciuation, l 'hy

drate se transforme en bioxyde T h O o , qui est une poudre blanche, 

légère. Cet oxyde est insoluble dans les acides, même dans l 'acide 

sulfurique concent ré et bouil lant . L 'oxyde obtenu en chauffant l 'oxa-

late donne, si on l 'évaporé avec de l 'acide azotique ou chlorhydrique, 

un résidu soluble, non dans les acides étendus, mais dans l ' eau; la 

solution est de caractère colloïdal. E l l e se comporte comme l 'acide 

stannique ( p . 3 5 ^ , t. I I ) . 

Parmi les sels, le sulfate et l 'azotate sont les plus connus. L e sul

fate, de thorium, T h ( S 0 4 ) j , cristallise avec des quantités d'eau va

riables selon la température. Ces différentes formes se transforment 

relativement lentement les unes dans les autres, de sorte qu' i l est fa

cile de préparer avec l 'une d'elles des solutions for tement sursaturées 

par rapport aux autres. A cela t ient une propriété part iculière du sul

fate qui sert à la purification des composés du thor ium. O n prépare 

par calcinat ion le sulfate anhydre et on le dissout dans de l 'eau glaciale. 

II se forme alors une solution saturée par rapport au sulfate anhydre, 

mais fortement sursaturée par rapport à un sel renfermant 4 H a O 

d'eau de cristallisation. Comme la solubili té de ce sel diminue d'ail-
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leurs for tement quand la température augmente, une solution du sel 

anhydre préparée à froid se sursature à chaud de plus en plus par 

rapport au sel à 4 H 2 0 , et par suite ce sel hydraté ne tarde pas à se 

déposer spontanément . Calciné jusqu 'à perte d'eau, c e sel se redis

sout faci lement dans l 'eau froide et se comporte comme on vient de 

le dire. 

Uazolale du thorium, T h ( N 0 3 ) 4 . 6 H 2 0 , est un sel très soluble 

qu'on obt ient en dissolvant dans l 'acide azotique la thorine f ra îche

ment précipi tée. Il sert à la préparation des manchons à incandes

cence , qu'on fabrique en trempant un tissu de coton dans une solu

tion concentrée du sel, en séchant et en calcinant . L e tissu brûle , et la 

thorine reste sous forme d'un squelette b lanc , assez consistant . Pa r 

forte incandescence dans la flamme d'un Bunsen sous pression le 

manchon se rétracte encore sensiblement et est prêt pour l 'usage. 

L a luminosité des manchons a lieu quand on les chauffe fortement 

dans la flamme d'un bec Bunsen spécial. C'est un fait très remar

quable que la thorine pure ne donne que des manchons peu éc la i 

rants ; pour avoir un éclat intense, ils doivent conteni r encore de pe 

tites quantités d'autres corps, parmi lesquels celui qui donne les 

meilleurs résultats est Y oxyde céreux (p . 1 6 0 , t. I l ) à la dose de i 

pour 1 0 0 . La cause de cette influence n'est pas parfaitement é luc idée ; 

le cérium produit probablement par catalyse une accélérat ion de la 

combustion du gaz et de l 'air au contact immédiat du squelette de 

thor ine ; il semble aussi que les propriétés optiques de la thorine in

terviennent pour beaucoup. 

La tendance à la formation de fluosels complexes ( p . 35g , t. I ) est 

déjà fortement diminuée chez le thor ium; le fluorure de thorium est 

un précipi té qui ne se dissout pas dans un excès d'acide fluorhy-

drique et, par suite, ne permet pas de reconnaî t re l ' ex is tence d'un 

acide fluothorique. Pourtant , on connaî t encore un fluothorate de 

potassium, K 2 T h F l 0 . 4 H 2 O , poudre cristalline presque insoluble . 

Une propriété très remarquable des composés du thorium est de 

produire des actions qui traversent les corps solides et se ca rac té 

risent par des effets photographiques ainsi que par un changement 

des propriétés électriques de l 'air . Nous reviendrons sur ce point à 

propos de l 'uranium, qui présente ces phénomènes avec beaucoup 

plus d' intensité. 
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Généralités. •— Les trois éléments que nous allons étudier se rap

prochent du chrome par beaucoup de propriétés, si bien qu'oïl aurait 

pu en rat tacher l 'étude à celle du ch rome . Mais, par leur propriété de 

former des thioacides, ils se rangent indubi tablement dans la dernière 

classe des métaux, tandis que le chrome en solution aqueuse ne forme 

absolument aucune combinaison avec le soufre. I l a donc paru op

portun de les séparer du ch rome . 

L 'uran ium, le tungstène et le molybdène sont caractérisés par ce 

fait que leurs composés oxygénés les plus stables sont de la forme 

M 0 3 et sont des anhydrides d'acides. Conformément à la règle géné

rale, l ' é lément dont le poids de combinaison est le plus élevé a les 

propriétés acides les moins accentuées ; ces propriétés augmentent 

ne t tement quand on passe aux poids de combinaison plus faibles. 

Ces corps sont tous les trois parmi les é léments peu abondants; 

on ne peut cependant pas dire qu' i ls soient rares. Ce sont des mé

taux peu fusibles, qui se conservent b ien à l 'air. À l 'état pur ils n 'ont 

encore trouvé aucun usage. 

L 'uranium est, de tous les é léments , celui dont le poids de combi 

naison est le plus élevé : U = 2 3 8 , 0 . 

Uranium. — L'uranium a été découvert par Klapro th . I l est arrivé 

pour l 'uranium métall ique la même chose que pour le vanadium : son 

bioxyde, composé rouge brun d'aspect métal l ique, qui se forme faci

lement par réduct ion des composés oxygénés supérieurs, a été pris 

pour le métal . Plus tard on a obtenu le véritable uranium par l ' ac 

tion du sodium sur son ch lorure . C'est un métal b lanc , peu fusible; 

il se dissout assez b ien dans les acides étendus et se place dans la 

série des tensions au voisinage du cadmium. 
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L'uranium forme toute une série de composés de degrés divers, 

dans lesquels sa valence varie de 3 à 8. Les plus c o n n u s et les plus 

importants sont les composés du type hexavaleii t ; ensuite v iennent 

•ceux, du type télravalent . 

E n partant des composés de l 'uranium qui se trouvent dans la 

nature, on obt ient par oxydation des sels de l 'uranyle, c 'est-à-dire du 

cation bivalent U O j ' . L 'hydrate normal L ( O H ) 0 de l 'uranium liexa

valeut a à la fois des propriétés acides et des propriétés basiques . Ces 

dernières ne sont pas assez développées pour que les six hydroxyles 

puissent être ainsi remplacés par des radicaux acides; mais deux des 

hydroxyles peuvent être a ins i remplacés. Les sels de l ' u r a n i u m c o n 

tiennent donc le cation bivalent U ( O H ) j " , ou son anhydride UO^* , 

l 'uranyle, qui forme de"s sels comme tout autre cation bivalent . 

O n a trouvé quelque chose d'extraordinaire dans l 'exis tence de 

cette sorte de « métal oxygéné » . Cependant le fait est facile à c o m 

prendre si l 'on se rappelle que, dans les acides et les bases pluriva-

lents, le remplacement de l ' ion hydrogène ou de l ' ion hydroxyle de

vient de plus en plus difficile à mesure qu'on le pousse plus loin. P a r 

exemple l 'acide phosphorique en solution aqueuse se comporte su r 

tout comme un acide dibasique et forme les sels de l 'anion P 0 4 H " , 

parce que les sels de l 'anion PO™ subissent une trop forte hydro 

lyse pour pouvoir subsister en quantité considérable. De même l 'hy

drolyse des sels d'uranium qui correspondent aux cations supérieurs 

U ( O H ) " " ' , U ( O H ) . ; " ' , e t c . , est trop énergique pour que ces sels 

fassent sent ir leur présence . L e second cation U ( O H ) ; " subit déjà 

une hydrolyse telle que ses sels ont une réaction ne t tement acide. 

L ' ion uranyle U O ' " est de couleur jaune clair avec une f luores

cence verte ; on lui trouve au spectroscope un cer tain nombre de 

bandes d'absorption bien déterminées. L e plus connu de ses sels est 

le nitrate U 0 2 ( N O j ) 2 . 6 H 2 0 ; il forme des cr is taux j aunes à f luo

rescence verte, faci lement solubles dans l 'eau, et qui servent de point 

de départ, pour la préparation des autres composés de l 'uranium. 

E n faisant agir des bases solubles sur ce nitrate, on obt ient un 

précipité j aune , composé essentiel lement d 'hydrate d 'uranyle 

L 0 2 ( O I I ) 2 , ou d'hydrate U ( O H ) c , mais qui cont ient toujours une 

certaine quantité de la base employée, à l 'état d'uranate, c ' e s t -à -d i re 

de sel de l 'acide uranique. E n évaporant une solution de nitrate d 'u

ranyle dans de l 'a lcool ( l ' a lcool sert à détruire l ' ion n i t ra te) , on o b 

tient une poudre j a u n e , qui ne cont ient pas d'alcali et répond à la 

formule I J 0 2 ( 0 H ) 2 . D 'autres procédés de préparation donnent l ' hy 

drate U ( O I I ) c . Cet hydrate d'uranyle se dissout dans les acides en 
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formant les sels d'uranyle, souvent complexes , qui correspondent à 

ces acides. 

L'uranyle a une tendance très marquée à former des composés 

complexes ; il en forme avec presque tous les acides organiques. 

Uoxa/ate est un des plus intéressants : il est très sensible à la lu

mière, et sous l 'action des rayons du soleil il donne un dégagement 

tumultueux de gaz. Ce qui se passe alors n 'est pas une oxydation de 

l 'acide oxalique avec réduct ion de l 'uranyle : le gaz qui se dégage est 

un mélange d'oxyde de carbone et d'anhydride carbonique, et il se 

produit en même temps un précipité d'hydrate d'uranyle. L 'acide 

oxalique se décompose ic i sous l 'action de la lumière de la même 

façon qu'il se décompose avec perte d'eau sous l 'act ion de la chaleur 

(p . 4 9 9 ) l 'uranium exerce une action calalyt ique. Les sels 

d'uranyle d'autres acides organiques présentent à la lumière des phé

nomènes analogues de décomposit ion. 

Avec l 'acide phosphor ique , l 'uranyle forme un phosphate 

U C L H P O j , insoluble dans l 'acide acé t ique; en présence des sels 

d 'ammonium, il se forme le composé U 0 2 ( N I L ) P G V O n se sert de 

cet te précipitation pour l 'analyse quantitative de l 'acide phospho

r ique : on mélange le l iquide qui contient de l 'acide phosphorique 

avec de l 'acétate d 'ammonium et de l 'acide acét ique, et l 'on ajoute à 

ce mélange une solution de nitrate d'uranyle dont on connaî t le t i tre, 

jusqu 'au moment où une goutte de la solution donne avec le ferro-

cyanure de potassium une couleur rouge. Cette coloration est due au 

ferrocyanure d 'uranyle, qui forme un précipi té de couleur brun rouge 

intense, non soluble dans les acides étendus. 

L'hydrate d'uranyle peut a u s s i se comporter comme un acide : il 

forme des sels comparables les uns aux chromâtes , les autres aux b i 

chromates. Les premiers se forment quand on chauffe au rouge, en 

présence de l 'air, des composés de l 'uranium avec des sels alcal ins; 

ce sont des masses cristall ines j aune rouge, qui ne se dissolvent pas 

sensiblement dans l 'eau, mais se dissolvent bien dans les acides. Les 

autres précipitent des solutions de sels d'uranyle quand on ajoute à 

ces solutions des alcalis en excès . Les précipités ne sont pas solubles 

dans l 'excès de réact if . Parmi ces composés, le sel de sodium 

N a 2 U 2 0 7 . 6 I I 2 O est connu dans le commerce sous le nom de jaune 

d'uranium ; il sert à colorer le verre. 

L e verre qui cont ien t de l 'uranium a une couleur j aune clair et 

possède une bri l lante fluorescence verte. O n l 'emploie pour cette 

raison à la fabrication de verres à boire et d 'objets analogues. 

Sous l 'action des réducteurs, par exemple du zinc en solution 
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acide, les sels d'uranyle se t ransf j rmcnt eu sels uraneux, dans l e s 

quels l 'uranium est té t ravalenl . Les solutions prennent alors une 

belle colorat ion verte qui est celle de l 'ion uraneux U — . L e plus 

connu de ces sels est le sulfate, qu'on obtient en cris taux hydratés 

vert sombre de formule L (804)2 . 4 I I2 0 , quand on expose à la lumière 

solaire du sulfate d'uranyle en présence d 'acide sulfurique et d'alcool ; 

l 'alcool réduit le sel d'uranyle à l'état de sel uraneux. Ce sel est i so 

morphe avec le sulfate de thorium (p . 3 6 4 , t. I I ) . 

Avec les alcalis ces solutions donnent un précipité vert clair cThy-

drate uraneux U ( O H ) 4 , qui , en présence de l 'air, fixe de l 'oxygène 

e n devenant d'abord brun, puis j aune . Son anhydride, le bioxyde 

d'uranium, s 'obtient à l 'état de poudre brune en portant au rouge 

des composés de l 'uranium dans un courant d 'hydrogène; à tempé

rature plus élevée, il se présente à l 'état de masse brune, couleur 

cuivre, à éclat métallique (p . 3 6 6 , t. I I ) . 

L e minerai d'uranium qu'on appelle pechblende consiste essen

tiellement eu uranate uraneux, c 'est-à-dire en uranate de l ' u r a n i u m 

quadrivalent ; il a pour formule 

U ( U 0 4 ) , = U s O B . 

C'est un minerai noir qui sert de point de départ pour la préparation 

de tous les autres composés de l 'uranium. Lorsqu 'on chauffe un oxyde 

d'uranium quelconque à l 'air, il se transforme en ce composé. 

Chlorures d'uranium. — Comme pour le \anadium, on ne connaî t 

pas de chlorure qui corresponde au degré de combinaison le plus 

élevé ; on connaî t seulement un pentachlorure, qu'on obt ient en 

même temps que du tr ichlorure en portant au rouge de l 'oxyde ura

neux avec du charbon dans un courant de chlore. O n peut séparer 

les deux chlorures grâce à leur différence de volatilité : comme tou

j ou r s , c 'est le composé le plus r iche en chlore qui est le plus volatil. 

L e penlachlorure d'uranium U C 1 S est une matière brune, cr is tal

l ine, qui se dissout vivement dans l'eau et qui se décompose aisément 

e n donnant du .chlore l ibre et du tétrachlorure. Ce dernier forme 

des cristaux vert sombre, que l'eau dissout en donnant un l iquide 

vert sombre. O n a dit que cette solution, non mélangée d'autres ma

tières, n ' e s t pas oxydée par l 'oxygène de l'air, mais qu'elle s 'oxyde à 

l 'air en présence de sels de fer. I l paraît s'agir ici encore d'une accé

lération catalyt ique. 

E n réduisant le tétrachlorure par l 'hydrogène, o n peut encore o b 

tenir u n trichlorure U C 1 3 . Ce sel se présente en masses rouge brun; 

O . — II. ai 
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il se dissout aisément dans l 'eau, mais b ientô t la solution dégage de 

l 'hydrogène, et il se forme un chlorure basique de l 'uranium tétra-

valent . L a solution fraîche donne par la potasse un précipi té de 

trihydrale d'uranium, qui est de couleur b rune et s 'oxyde lui aussi 

très vite avec dégagement d 'hydrogène. 

Composés de l'uranium et du soufre. — Les sels d 'uranyle donnent 

sous l 'action du sulfure d ' a m m o n i u m un précipi té brun de sulfure 

d'uranyle U 0 2 S . Ce sel se décompose d'ailleurs e n partie; car, 

déjà sous l 'action de l 'eau, il dégage de l 'hydrogène sulfuré, lequel 

passe à l 'état de soufre, en réduisant part iel lement l 'oxyde uranique 

qui vient de se former. 

Rayons uraniques *t matières radioactives. — C'est à propos de 

l 'uranium qu'a été observée pour la première fois une propriété 

qu 'on a retrouvée depuis, avec des intensi tés diverses, chez d'autres 

éléments et chez leurs composés . Cette propriété est la suivante : si 

l 'on place des composés quelconques de l 'uranium .sur une plaque 

photographique recouverte de papier noir , cet te plaque subi t une 

modification, comme si de la lumière avait agi sur elle ; en d'autres 

termes, on peut la développer ( p . 3 o 3 , t. I I ) . Cette act ion s 'exerce 

également à travers des plaques minces de mica ou de ve r re ; des 

plaques plus fortes la diminuent proport ionnel lement à leur densité 

et à leur épaisseur. 

Les mêmes matières sont le point de départ d'une autre action : 

elles rendent l 'air et d'autres gaz conducteurs, de telle sorte que ces 

gaz peuvent conduire un courant é lectr ique. C 'es t cet te propriété qui 

permet le mieux de mesurer l'effet en quest ion. 

Enfin, certaines matières phosphorescentes , en part iculier le piali-

nocyanure de baryum (voir plus l o i n ) , deviennent lumineuses sous 

cette ac t ion ; mais cec i ne devient visible que pour des degrés d 'ac

tivité assez élevés. 

O n a établi que ces phénomènes proviennent de certains change

ments matériels qui ont lieu dans les substances en question, et dans 

lesquels se dégagent de grandes quantités d 'énergie . Cette énergie 

prend d'abord la forme de « radiations » , c 'est-à-dire qu 'el le se pro

page dans l 'espace avec une très grande vitesse et suivant une d i rec

tion sommairement rec t i l igne . L 'ac t ion des corps présents sur cette 

propagation consiste uniquement en ce qu'une port ion déterminée des 

radiations est absorbée, et finalement transformée en chaleur . Ce l t e 

transformation est proport ionnel le , avant tout, à la masse (au produit 

de la densité par l 'épaisseur) des matières traversées par les radiations, 
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quelle que soit la nature chimique de ces matières. D'ail leurs les 

radiations sont composées de plusieurs portions différentes, qui se dis

tinguent entre autres choses pa r l eu r capacité d'être absorbées : c e r 

taines sont déjà retenues par du papier mince, tandis que d'autres 

peuvent traverser de fortes plaques d'acier. On connaî t sous le nom 

de rayons cathodiques des radiations dont les propriétés sont j u s 

qu'à un certain point analogues : ce sont celles qui partent de la c a 

thode lors des effluves électr iques dans les gaz très raréfiés; des 

rayons de c e genre partent aussi de l 'anode. Les diverses radiations 

chimiques des matières en question, que l'on appelle radioactives, 

peuvent être caractérisées de la manière suivante : 

Une partie, d'ailleurs la plus grande (que l 'on évalue d'après la 

quantité d 'énergie qui s'y manifeste) , n'a qu'à un très faible degré la 

propriété de traverser les matières pondérables; par un champ m a 

gnétique, elle est déviée de son trajet rectiligne dans le même sens 

qu'un courant é lectr ique positif. O n désigne ces radiations par la 

lettre a. E n outre , il existe des radiations [3 qui traversent mieux les 

corps, qui sont déviées par l 'a imant dans le sens d'un courant n é 

gatif, e t qui possèdent une action photographique. Enfin, il existe 

des radiations y, qui se comporteut d'une façon analogue aux 

rayons X de Rôntgen , qui sont très pénétrantes et qui ne sont pas 

déviées dans un c h a m p magnét ique. L a plupart des études qui on t 

été faites se rapportent aux radiations a, dont on peut mesurer l ' i n 

tensité au moyen de la conduct ibi l i té qu'elles communiquent à l 'a i r . 

Cette propriété de rendre l 'a ir conducteur au moyen de radia-

lions a appartient donc tout d'abord à tous les composés de l 'ura

nium, d'une façon à peu près proportionnelle à leur r ichesse en 

uranium, et assez indépendante de la température et des autres 

condi t ions . L a même propriété existe chez le6 composés du thor ium. 

El le peut être modifiée d'une façon passagère, mais au bout de 

quelque temps elle se rétablit avec son intensité primitive, et reste 

finalement indépendante du sort que le produit a subi dans l ' in

tervalle. 

Dans certains minerais qui cont iennent de l 'uranium et du tho 

rium, on a trouvé la radiation notablement plus intense que dans 

les préparations de ces éléments à l 'état de pureté. O n eut alors 

l 'idée de rechercher des matières douées d'une radioactivité plus 

grande en rapport avec les effets constatés j et l 'on a proposé diffé

rents noms (polonium, actinium, radiotellure) pour de telles ma

tières à radiation in tense . I l n 'est pas douteux qu' i l existe bien p lu 

sieurs éléments de ce gen re ; mais j u squ ' à présent on n 'en a isolé et 
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caractérisé qu'un seul à l 'état assez pur : c 'est le radium, d é c o m e r t 

par M. et M r a e Curie . 

Le radium est un é lément du groupe alcal inoterreux. Par ses 

propriétés il est si voisin du baryum qu'on ne peut le séparer de ce 

métal que par des métbodes d'approximation progressive (cr is ta l l i 

sation fractionnée des b romures ) . 11 se distingue du baryum d'abord 

par sa radioactivité énorme, ensuite par son spectre . Il donne à la 

flamme du bec Bunsen une coloration rouge, tandis que le baryum 

la colore en vert. On ne le connaî t pas encore à l 'état métall ique, car 

il ne se trouve dans les minerais en question qu'en quantités ex t rê 

mement pet i tes . L e poids de combinaison du radium est R = aao . 

La propriété la plus remarquable du radium consiste en ce que 

toutes ses combinaisons dégagent cont inuel lement de l 'énergie : cette 

énergie se manifeste d'abord sous la forme des radiations que nous 

avons décr i tes ; mais, finalement, quand ces radiations sont absorbées 

pard'épaisses enveloppes métal l iques, elles se transforment en chaleur. 

Un gramme de radium dégage en chiffres ronds 1 o o C a l , s o i t 4 i 8 k - ' par 

heure, ce qui fait un peu plus de un mill ion d'ergs par seconde. Comme 

on ne pouvait trouver de source extérieure à cette énergie , la loi de 

la conservation de l 'énergie a paru violée par ces phénomènes, j u s 

qu'à ce que Ramsay et Soddy eussent découvert qu'il se forme de 

Y hélium aux dépens du produit contenant du radium, proport ion

nellement au dégagement d 'énergie. O n peut donc admettre qu'il 

s'agit ici d'une véritable transmutation, telle qu 'en avaient che rché 

vainement les alchimistes ; en d'autres termes, de la transformation 

d'un é lément en un autre. Il n 'y a rien de contradictoire à ce que 

cette réact ion, j u squ ' à présent inconnue , soit liée à un dégagement 

d'énergie de grandeur extraordinaire : l 'énergie ainsi dégagée est p lu

sieurs millions de fois plus grande que celle que fournit, en se trans

formant en eau, une quanti té de gaz tonnant équivalant à la quantité 

d'hélium formé. O n n'a pu constater jusqu 'à présent de diminution 

dans le poids du radium : en partant d'hypothèses vraisemblables, on 

peut calculer que la « durée moyenne de vie » , en entendant par là 

l ' inverse de la fraction qui se transforme en une seconde, est pour le 

radium d'environ 1 0 0 0 ans, si b ien qu'on ne pourrait constater de 

diminution de poids mesurable qu'en étudiant pendant plusieurs an

nées des quantités assez considérables de radium. 

L 'hé l ium n'est pas le produit immédiat de la transmutation spon

tanée du radium : il se forme d'abord des matières intermédiaires 

de stabilité beaucoup moins grande. Ces matières se compor tent en 

somme comme des éléments gaz eu, plus exactement comme des gaz 
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( ' ) On e n t e n d d i r e a s s e z s o u v e n t q u e si ee p h é n o m è n e a v a i t eu l i eu de t o u t e é t e r 

n i t é , il d e v r a i t ê t r e c o m p l è t e m e n t a c c o m p l i . L a r é p o n s e e s t q u e la n o t i o n d ' é t e r n i t é 

n'a p a s d e s i g n i f i c a t i o n p h y s i q u e p r é c i s e . D a n s u n e s é r i e d e t e m p s d o n t o n n e c o n 

n a î t les l i m i t e s ni d a n s u n s e n s ni d a n s l ' a u t r e , le p r é s e n t p e u t s e t r o u v e r e n n ' i m 

p o r t e q u e l p o i n t . 

du type de l 'argon ou de l 'hél ium. On les appelle émanations. L ' éma

nation du radium a un poids molaire d'environ 1 6 0 (en évaluant ce 

poids d'après des expér iences de diffusion); on peut la condenser à 

la température de l 'air l iquide ; elle a un spectre propre, du même 

genre que celui de l 'hé l ium; mais sa « durée moyenne de vie » n 'est 

que de 1 2 8 heures . E n se transformant elle donne encore quelques 

stades intermédiaires de stabilité encore plus petite, de sorte qu'au 

total on passe par environ cinq stades différents, qui se distinguent 

par leurs « durées de vie » inégales . 

On constate des faits analogues pour l 'uranium et le thorium. Ces 

faits donnent l ieu de supposer que l 'uranium et le thorium, éléments 

bien connus, n 'ont eux-mêmes qu'une existence passagère, puisqu'ils 

s e trouvent dans un état de transformation spontanée avec dégage

ment d 'énergie. L e u r produit ultime de transformation paraît être 

l 'hélium, car on trouve toujours de l 'hélium dans les minerais qui 

cont iennent ces deux éléments. En comparant l ' intensité de leur ra 

diation avec celle du radium et de l 'émanation, on arrive à conclure 

que leur durée moyenne de v i e doit être très grande, de l 'ordre d'un 

milliard d'années ( ' ) . Cette durée est plus grande que celle que les 

géologues admettent pour le développement de la terre. 

T u n g s t è n e . — Cet é lément a été découvert en 1 - 8 1 par Schee l e . 

On obt ient le tungstène métal l ique en réduisant son oxyde dans un 

courant d'hydrogène ou de carbone . C'est un métal gris, très peu 

fusible, d u r ; sa densité est 1 6 . Grâce à ces deux dernières pro

priétés, il pourrait servir à fabriquer des projectiles ; mais son peu de 

fusibilité empêche qu'on puisse le travailler. On l 'emploie dans l ' in

dustrie en l 'ajoutant à l 'acier ( ac i e r au tungstène) . S o n poids de 

combinaison est W = 1 8 4 . 

L e tungstène forme des combinaisons mult iples dans lesquelles 

il présente des valences diverses, variant de 2 à 6. Les degrés infé

rieurs ont des propriétés bas iques ; la combinaison oxygénée la plus 

r iche est très net tement un anhydride d'acide. E l l e est le degré le 

plus stable. 

L e trioxyde de tungstène W 0 3 , anhydride de l 'acide tungstique, 

se prépare en traitant par d'autres acides les sels de l 'acide tung-
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st ique, dont on trouve certaines quanti tés dans la nature. C'est une 

poudre j aune , qui est très peu soluble dans l 'eau, mais se dissout 

b ien dans les alcalis. Suivant la température de précipi tat ion on ob

t ient (à chaud) , soit l 'anhydride, soit les hydrates W O ( O H ) 4 et 

W 0 2 ( O H ) 2 . 

E n dissolvant de l 'oxyde ou de l 'hydrate dans une quanti té corres

pondante de solution de potasse ou de soude, et en évaporant j u s 

qu'à cristallisation, on peut ob ten i r les t u n g s t a 1 . e s normaux K 2 W 0 4 

et N a , W 0 4 à l 'état de cr is taux hydratés. Mais ils se transforment 

avec une facilité extraordinaire en sels de composi t ion plus com

pliquée : l 'acide tungstique forme des acides condensés, dont une 

partie cristallise avec les tungstates normaux en formant des sels 

doubles. 

Les ' tungstates normaux exis tent dans la nature et constituent. les 

minerais de tungstène. L e composé ferreux FeVV 0 4 (qui cont ient gé

néra lement du manganèse) s 'appelle wolfram; le composé calcique 

Ca W O , est la scheelile; le tungstate de plomb est le minerai p iom

bifere de Schee l e . 

S i l 'on fait boui l l i r une solution de tungstate alcalin avec du t r i -

oxyde de tungstène en excès , de grandes quanti tés de tr ioxyde sont 

absorbées, et il se forme des métalungstatns de formule M 2 W 4 0 1 3 ; 

ces sels con t iennent l ' ion tungstique condensé W 4 0 ' , 3 , qui est très 

stable, et dont les réact ions diffèrent totalement de celles de l ' ion 

tungstique normal W O ¡ . E n part iculier , les mélatungstales dissous 

ne sont pas précipi tés par les acides. E n traitant par l 'acide sulfu-

r ique du métatungstate de baryum, sel peu soluble, on obt ient une 

solution d'acide métalungsl ique ; par évaporation, cet te solution 

donne de l 'acide métatungst ique en cr is taux jaunes ext rêmement 

so lubles . 

L 'ac ide tungstique dit colloïdal est un composé distinct de l 'acide 

métatungst ique; on l 'obt ient en dialysant la solution d'un tungstate 

normal, mélangée d'un peu d'acide chlorhydrique ; le l iquide se des

sèche en une masse gommeuse qui dans l 'eau se redissout en donnant 

un liquide v isqueux; il n 'a pas de goût acide, mais il n 'est pas p réc i 

pité de sa solution, comme les matières colloïdales, par des sels ou 

d'autres substances. D'ai l leurs , sa solution présente un abaissement 

mesurable du point de congélat ion, d'après lequel ce t acide répon

drait à la formule H 2 W T

3 O ) 0 ; mais cette formule est douteuse. 

Outre ces diversités, l 'acide tungstique en présente encore d'autres, 

qui s 'expl iquent par l ' ex t rême facilité avec laquelle il forme, avec 

d'autres acides, des acides complexes . On a surtout étudié ceux qu' i l 
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forme avec l 'acide s i l i c ique ; mais il en forme aussi avec les acides 

phosphorique, arsénique, vanadique, iodique, bor ique, eLc. L a com

position de ces acides doubles est celle des acides que nous ve 

nons d'indiquer, plus un cer tain nombre, généralement assez grand, 

de poids de combinaison de W 0 3 ; la basicité de l 'autre acide paraît 

rester la même, mais il semble que les acides complexes ainsi formés 

soient en général notablement plus forts que les acides dont ils p ro 

viennent . La description spéciale de ces divers composés nous e n 

traînerait trop loin. 

Si l 'on traite par le zinc des tungstates en solution acide, le l iquide 

prend une coloration bleu sombre qui devient brune si l 'on pousse 

davantage la réduct ion. Il cont ient alors l 'ion tétravalent W — . Pa r 

l 'action des oxydants on reconsti tue facilement l ' ion tungstique. 

E n réduisant modérément le tungstate de sodium (par fusion avec 

d e l ' é t a i n ) , on obt ient des composés très divers répondant à la formule 

générale N a m ( W 0 3 ) „ ; ils ont tous un bel éclat métall ique et des 

teintes qui diffèrent suivant leur r ichesse en tungstène ; ils conduisent 

l 'é lectr ic i té comme des métaux et sont extrêmement résistants à l 'eau, 

aux acides et aux bases. O n les emploie sous le nom de bronzes au 
tungstène. 

Chlorures de tungstène. — E n chauffant dans un courant de 

chlore du tungstène métal l ique, tenu soigneusement à l 'abri de 

l 'oxygène, on obt ient l 'hexachlorure W C 1 6 en cris taux d'un noir 

violet, qui fondent à et boui l lent à 3 4 7 ° . Comme la vapeur con 

tient un peu de chlore l ibre, si l 'on distille à plusieurs reprises, il se 

produit, avec dégagement de chlore , le degré inférieur W C L , qu'on 

appellepentachlorure de tungstène; il se présente en aiguilles cristal

lines, d'un noir verdâtre, qui fondent à 2 4 8 " et bouil lent à 2 7 6 " . Ce 

pentachlorure lu i -même cède facilement du chlore , et, si on le dis

tille dans un courant de gaz inactif, il laisse comme résidu une masse 

gris brun non volatile qui est du tétrachlorure W C 1 4 . Tra i té par 

un réducteur comme l 'hydrogène, ce composé.se transforme finale

ment en b ichlorure W C l 2 , qui a le même aspect. 

Outre ces composés, on obtient facilement, en présence d'oxygône 

ou d'eau, les oxychlorures de tungstène; ce sont deux composés qui 

ont pour formules W O C L et W 0 2 C l 2 . Le premier forme de longues 

aiguilles rouge sombre, qui fondent à 2 1 0 " et bouil lent à 2 2 8 " ; le s e 

cond, comparable au chlorure de chromyle, se présente en feuilles 

d'un j a u n e c la i r ; son point de fusion, supérieur à sa température de 

subl imat ion, est au voisinage de 260 1 ' . Pa r distillation il se transforme 
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facilement en oxychlorure W O C 1 , , et l 'on a comme résidu du tr i-

oxyde de tungstène. Les deux oxychlorures sont décomposés par 

l 'eau, avec réaction vive, en acide tungstique et acide chlorhydrique. 

C o m p o s é s du tungs tène et du soufre . — Les propriétés acides du 

tungstène se manifestent aussi dans les composés qu ' i l forme avec le 

soufre : il existe des thiolungstates, dans lesquels les oxygènes des 

tungstates sont remplacés successivement par du soufre. 

E n faisant arriver de l 'hydrogène sulfuré dans la solution d'un 

tungstate alcalin, on n 'obt ient le thiolungstate correspondant M 2 W S . i 

que s'il se forme du sulfhydrate alcalin en excès . S ' i l n 'y a pas d'excès 

de sulfhydrate, lorsqu 'on dilue la solution aqueuse, le soufre du thio-

acide cède par degrés la place à de l ' oxygène ; en même temps il se 

forme de l 'hydrogène sulfuré. L ' ion thiotungstique a une couleur 

j a u n e ; cette couleur pâlit à mesure que le soufre est remplacé par 

de l 'oxygène . 

S i l 'on mélange des acides à des thiotungstates, il se précipite du 

sulfure de tungstène et il se dégage de l 'hydrogène sulfuré, parce 

que l 'acide thiotungst ique qui se forme d'abord se décompose comme 

d'ordinaire en ces deux parties const i tut ives. On obt ient ainsi le tri-

sulfure de tungstène à l 'état de précipité brun, amorphe, qui forme 

dans l 'eau une solution col loïdale . 

Le soufre et le tungstène donnent encore à haute température un 

sulfure inférieur W S ^ ; il se présente en feuilles grises, semblables à 

du graphite, et qui sont très s tables. 

M o l y b d è n e . — C'est Schee ie qui a établi l ' individualité chimique 

du molybdène comme celle du tungstène, bien que le molybdène 

métallique n 'ai t été préparé que plus tard. 

L e molybdène est très analogue aux autres é léments de la même 

famille p a r l a diversité de ses combinaisons : il peut réagir avec des 

valences diverses, variant de 2 à 6. Ici encore les composés du type 

hexavalent sont les plus stables. 

L e poids de combinaison du molybdène est 96 , o. 

L e molybdène métallique se prépare par réduct ion de son oxyde 

dans un courant d 'hydrogène; on obtient ainsi un métal b lanc, très 

peu fusible, qui comme le fer devient, plus fusible et très dur en 

fixant du carbone . Les acides dilués ne l 'a t taquent pas, l 'acide azo

tique l 'oxyde. Dans la série des tensions, il paraît se ranger dans le 

voisinage du p lomb. 

T r i o x y d e de m o l y b d è n e . — Ce composé, anhydride de l 'acide m o -

lybdiquc, s 'obtient à l 'état brut par grillage du sulfure de molybdène 
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qui existe dans la na ture ; on le purifie par dissolution dans l ' ammo

niaque et grillages réi térés. C'est une matière b lanche qui devient 

jaune quand on la chauffe; au rouge elle fond, puis se volatilise. 

L 'h jd rogène et le charbon la réduisent facilement à l 'é tat méta l 

lique. 

L e trioxyde de molybdène est l 'anhydride d'une série d 'acides, 

composés de cet oxyde et des éléments de l 'eau, unis suivant des 

proportions diverses. Tandis que dans le cas des acides tungstiques 

on pouvait au moins définir une forme bien caractérisée et stable, 

l 'acide métatungst ique, pour le molybdène on ne connaît pas de 

composé de ce genre ; il semble que les divers polyacides m o l y b -

diques se transforment rapidement et facilement les uns dans les 

autres. Les composés qu'on rencontre le plus souvent sont ceux de 

l 'acide Ir imolybdique H : M o j O | 0 . 

L 'anhydride molybdique se prête tout part iculièrement à la forma

tion d'acides complexes , et il semble qu'il donne des composés de ce 

genre pour a ins i dire a v e c tous les autres acides. E n effet, tandis que 

le trioxyde de molybdène pur et ses hydrates ne sont guère solubles 

dans l 'eau, on en obtient des solutions abondantes dans les acides 

purs; par suite les sels molybdiques ne donnent pas de précipi tés 

d'acide molybdique quand on les mélange d'acides en excès . 

Parmi ces combinaisons complexes , la plus connue est l 'acide 

pbosphoniolybdique H 3 P 0 4 . i o M 0 3 . Outre ce composé à i o M O ; ] , 

il en existe d'autres à i i M O ; i et à i a M 0 3 ; leurs propriétés sont tout 

à fait analogues. 

On obtient les sels d 'ammonium de ces acides, qui sont très peu 

solubles, lorsqu 'on chauffe une solution acide de molybdate d 'ammo

nium avec un liquide contenant de l 'acide phosphoi ique . L e l iquide 

se colore en j aune et donne un précipité j aune pulvérulent qui est le 

sel d 'ammonium en quest ion. Comme il arrive souvent pour la for

mation de composés complexes , la réaction n'est pas instantanée, elle 

demande un temps assez long pour s 'accomplir . 

Comme la précipitat ion réussit en solution acide et que pour très 

peu d'acide phospbor ique on obt ient une très grande quanti té de pré

cipité, on se sert de cette réact ion pour déceler l 'acide phosphorique 

en chimie analyt ique. Il faut avoir soin que l 'acide molybdique soit 

en excès , car autrement il peut se former des combinaisons solubles. 

O n peut préparer l 'acide phosphomolybdique l ibre a u moyen de 

son sel d 'ammonium en chauffant ce sel avec de l 'eau régale : l ' am

moniaque est détruit et il se dégage de l 'azote. La solution évaporée 

donne de beaux cris taux d'acide l ib re . O n peut aussi obtenir ce t 
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acide en chauffant un mélange en proportion convenable d'acide phos-

phor ique et d'acide molybdique . Les acides pyro et métaphospho-

riques ne donnant pas ce composé . L 'ac ide l ibre est j a u n e , très so

luble dans l'eau ; avec les alcaloïdes (composés organiques à propriétés 

basiques , qui dérivent de l 'ammoniaque et qui ont généralement des 

act ions physiologiques violentes) il donne des p réc ip i tés ; aussi l ' em-

ploie- t-on comme réactif de ces substances. 

O x y d e s i n f é r i e u r s . — Si l 'on introduit du zinc dans la solution 

aqueuse d'acide molybdique , le liquide se colore d'abord en bleu, 

et la réduct ion se poursuivant il passe par différentes couleurs et 

arrive finalement a u brun. A ce moment le l iquide cont ient un sel de 

l ' i o n molybdène M o - " , qui est trivalent. Pa r une réduction très éner

gique on peut arriver encore un peu plus loin, mais la solution ainsi 

obtenue s 'oxyde avec une extrême faci l i té . 

E n réduisant au rouge vif, par le gaz hydrogène, du tr ioxyde de 

molybdène, on obt ient à l 'état de poudre noire le sesquioxyde corres

pondant M o 2 0 3 . S i l 'on maint ient seulement une température modé

rée , il se forme du b ioxyde Mo C L , qui se présente en une masse 

cr is ta l l ine, de teinte variant entre le violet e t l a couleur c u i v r e . Entre 

ce composé et le t r ioxyde se placent les composés de couleur bleue 

qui p rennent faci lement naissance par réduct ion du tr ioxyde ; ces 

composés , de formules diverses, ne peuvent être caractérisés avec la 

r igueur désirable. 

C o m p o s é s d u m o l y b d è n e e t d u c h l o r e . — On ne connaî t pas de 

chlorure qui corresponde au tr ioxyde de molybdène ; le plus haut 

degré de combinaison du molybdène avec le chlore est le penlachlo-

rure Mo C l , . 
E n chauffant doucement du molybdène métal l ique dans un cou

rant de chlore , on obt ient ce composé à l 'état de vapeur rouge 

sombre ; cette vapeur se condense en un l iquide qui bout à 268% et 

qui à 1 94" se solidifie en cr is taux vert sombre . Avec l 'eau, ce ch lo 

rure réagit très vivement et donne une solution b l e u e ; mélangée 

d'un alcali , cette solution donne un précipité brun de télrahydrate 

de molybdène ; il res te en solution un molybdate . 

Chauffé avec précaut ion dans un courant d 'hydrogène, le penta-

chlorure se transforme en irichlorure, de molybdène ; ce corps se 

présente en masses d 'aspect très analogue au phosphore rouge. S i 

l 'on chauffe plus for t , le t r ichlorure se décompose en bichlorure, 

composé peu volatil qui reste dans le récipient , et en télrachlorure 

qui se volati l ise. L e b ichlorure est une m a s s e j a u n e non cristal l ine, 
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le tétrachlorure est une poudre hrune. Tous ces chlorures sont 

décomposés par l 'eau avec réact ion violente. 

Outre les chlorures il existe encore un certain nombre d 'oxy-

chlorures dont quelques-uns se forment très faci lement . L e c o m 

posé M o 0 2 C l 2 est j a u n e blanc ; on l 'obt ient en chauffant un mélange 

de trioxyde de molybdène avec du charbon dans un courant de ch lo re . 

Il se forme en même temps le composé violet M o 2 O 3 G l 0 et le c o m 

posé v e r t M o O C L ; la volatilité de ces substances augmente avec la 

richesse en ch lo re ; le dernier se volatilise déjà au-dessous de ioo° . 

L e tr ioxyde de molybdène se volatilise très faci lement entre i 5 o " 

et 2O0° dans un courant de gaz chlorhydr ique; cela t ient à la forma

tion d'un composé I L M o 0 3 C l 2 = M o 0 3 + 2 H C J . 

Les sels molyhdiques eux aussi sont complètement décomposés : 

l 'acide molybdique s'échappe et il reste un chlorure du métal c o n 

sidéré. 

Composés du molybdène et du soufre. — On trouve dans la nature le 

composé M o S 2 ; il forme c e qu 'on appelle la molybdénite. C'est une 

substance d'un gris noir , ressemblant au graphite; elle sert de point 

de départ pour la préparation des autres composés du molybdène. 

Si l 'on fait arriver de l 'hydrogène sulfuré dans des solutions de 

molybdates alcalins, le l iquide prend une coloration rouge brun 

intense; il cont ient alors l e thiomolybdate correspondant au métal . 

Les sels de l 'acide thiomolyhdique présentent autant de diversité que 

ceux de l 'acide molybdique en ce qui crmeerne la proport ion entre 

l 'acide et la base ; aussi la description isolée de ces divers composés 

nous entraînerait-elle trop loin. E n précipitant leurs solutions par un 

acide, on produit u dégagement d'irydrogène sulfuré; le précipi té 

obtenu est du trisulfure de molybdène, matière rouge b run qui 

forme dans l 'eau pure une solution colloïdale. 
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Générali tés. — Les métaux que nous étudierons dans ce Chapitre 

forment avec l 'argent le groupe des métaux nobles. O n comprend 

sous ce nom les métaux qui ne s'unissent à l 'oxygène de l 'air ni à 

basse ni à haute température, et qui même dans d'autres circonstances 

n 'entrent que difficilement en combinaison. E n d'autres termes, ce 

sont les éléments métall iques qui à l 'état d 'éléments cont iennent 

beaucoup moins d'énergie l ibre que leurs composés. 

Bien entendu cette définition n'a pas une valeur tout à fait géné

rale, car la différence d'énergie l ibre entre les composés et leurs par

ties constitutives dépend de la nature de ces composés . E t en fait 

nous constatons que par rapport à certaines substances les métaux 

nobles se comportent comme des métaux communs , c'est-à-dire qu'ils 

entrent spontanément en combinaison. Parmi ces substances qui ont 

de l 'action sur les métaux nobles, se rangent en part iculier celles 

qui les font passer à l 'état de combinaisons complexes. 

D e tous les é léments réunis dans le Chapitre, l 'or seul occupe une 

position assez i so lée ; les six métaux du groupe du plat ine, au con

traire, forment un ensemble bien ordonné composé de trois couples. 

Ce groupe est représenté dans son ensemble par le Tableau ci-dessous 

où les é léments part icul ièrement semblables sont placés en regard 

l'un de l 'autre. L 'ordre résultant de l 'analogie ch imique correspond 

à celui des poids de combinaison : 

P a l l a d i u m i o 6 , 5 P l a t i n e i Q ' 1 , 8 

R h o d i u m i o 3 , o I r i d i u m 1 9 3 , 0 

Ruthénium 1 0 1 , 7 Osmium igi 

Or. — L ' o r se présente dans la nature presque uniquement à l 'état 

d 'é lément; en raison de ses propriétés frappantes et malgré sa rareté, 

il peut être regardé comme le métal le plus anciennement connu et 

le premier uti l isé. 
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L'or est un métal j aune bril lant, dont la densité est i g , 3 , et qui 

fond à i o 3 5 " . I l reste in tact à l 'air à toutes les températures; l 'humi

dité elle non plus n 'a aucune influence sur son éclat. E n raison de 

son inaltérabil i té et de sa rareté, il a dès longtemps été employé 

comme moyen de fixer les valeurs et de les conserver. I l est actuel le

ment adopté par presque tous les pays comme base du système m o n é 

taire. 

Les acides dilués ou concentrés n'attaquent pas l 'or ; aussi l 'ob t ien l -

on comme résidu (à l 'état de poussière b rune) , quand on traite un 

minerai contenantde l 'or par de l 'acide azotique, ou par de l 'acide sul-

furique concent ré , dont l 'action es t la même. Au contraire , il se dissout 

assez faci lement dans tous les liquides qui dégagent du chlore l ibre . 

Le mélange d'acide azotique et d'acide chlorhydrique possède cette 

propriété ( p . 4 0 1 , t. I ) ; et sous le nom d'eau régale (parce qu'il 

dissout le « roi des métaux » ) il sert à la préparation des composés 

de l 'or . 

Parmi les propriétés mécaniques de l 'or, la plus remarquable est sa 

ductilité, qui permet d 'obtenir par laminage ou martèlement de l 'or 

en feuilles ex t rêmement minces . Ces feuilles d'or sont transparentes 

pour la lumière verte. O n obtient des couches d'or encore plus 

minces en faisant déposer par des procédés chimiques de l 'or en solu

tion. L ' o r finement subdivisé, tel qu'il apparaît par réduction sur la 

peau qu'on a aspergée d'une solution d'or, est rouge violet. O n tire 

parti de ce fait en photographie pour donner aux images posi

tives faites d'argent brun finement divisé, la teinte brun violet b ien 

connue. Dans ce but on traite les images par une solution d'or neutre 

ou basique très di luée; l 'or est précipité par l 'argent métallique de 

l image , et l 'argent forme le sel d'argent correspondant au sel d'or 

employé. 

L 'or qui se dépose des solutions à l 'état de précipité très fin est 

ordinairement bleu par transparence, tandis que par diffusion de la 

lumière incidente il a une teinte brune. D'ailleurs, si le précipité est 

à l 'état très dilué, on obtient des solutions rouge pourpre d'or c o l 

loïdal, qui sont précipitées par les sels et qui présentent les pro

priétés générales des solutions colloïdales. 

L e moyen le plus simple d'obtenir des solutions de ce genre con

siste à faire passer un arc électrique entre des électrodes d'or dans 

de l 'eau qu'on a mélangée de traces d'un alcali. 

L ' o r se dissout encore à l 'étal colloïdal dans le verre cou lé ; c 'est 

ainsi qu'il forme le verre rubis, à belle coloration rouge. Enfin on 

connaît depuis longtemps, sous le nom de pourpre de Cassiiis, une 
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solution solide <l'or colloïdal dans l 'acide stannique, qui s 'obtient en 

précipitant des solutions d'or par du sous-chlorure d'étain, et qui 

sert dans la peinture sur porcela ine . 

L e poids de combinaison de l 'or est Au = 1 9 7 , 2 . 

Composés de l 'or . — O n n'a pas encore de notions satisfaisantes 

sur les 10ns que forme l 'or . O n sait que l 'or agit comme monovalent et 

comme trivalent; on admet aussi l ' ex is tence de l ' ion or tri valent A u " 1 

dans les solutions des composés trivalents ( les composés où l 'or est 

monovalent ne sont pas sensiblement, solubles dans l ' e au ) ; mais on 

ignore quelle es t dans ces solutions la proport ion de l ' ion Au" " · par 

rapport a u x autres ions de composi t ion complexe , auxquels l'or 

donne aisément naissance. 

L e composé de l 'or le plus connu est le chlorure d'or, qui se forme 

lorsque l 'or se dissout dans l 'eau régale . 11 se produit une solution 

jaune dont on peut ret irer , en l 'évaporant avec précaut ion, l'acide 

chloraurique H A u C I 4 , eu cristaux j aunes qui se dissolvent facile

ment . S i l 'on chauffe un peu plus fort, du gaz chlorhydrique s'échappe 

et i l reste du trichlorure d'or A u C l 3 à l 'état de masse cristalline 

brune , également b ien soluble. Sa solution aqueuse a une réaction 

ac ide ; elle cont ien t l 'or à l 'état d'anion c o m p l e x e . Cet anion a pour 

formule Â u O G ' j : le t r ichlorure s 'unit avec l 'eau de la solution en 

formant le composé H 2 A u O C l 3 qui se dissocie part iel lement en ses 

ions. Il ne semble d'ailleurs pas que tout le chlorure d'or dissous 

subisse cet te t ransformation. 

Uacide chloraurique H A u C l * est beaucoup mieux caractérisé : 

de lui dérivent un grand nombre de sels bien cristallisés de l 'aniou 

AuCl^ , que d'ailleurs on dénomme ordinairement comme des « ch lo 

rures d'or doubles » . O n les obtient en faisant agir la solution d'acide 

chloraurique sur des sels que lconques des bases considérées , en 

général sur les chlorures de ces bases ; ils servent souvent à ca rac té 

r iser les bases organiques. 

Parmi les sels de l ' ion chloraur ique, il faut ci ter le sel de potassium, 

qui suivant les condi t ions de cristal l isat ion renferme plus ou moins 

d'eau ( séché sur l 'acide sulfurique, il donne des cr is taux anhydres) , 

fl faut c i t e r encore le sel de sodium N a A u 0 4 . 2 H 2 0 , employé sous 

le nom de « sel d 'or » en photographie ( p . 3 8 i , t. I I ) . 

Les bases fortes décomposent aus s i b ien le t r ichlorure d'or que 

l 'acide ch loraur ique ; il se forme un précipi té j aune brun , impur, 

d'hydrate d'or A u ( O H ) , , soluble dans un excès de base, parce qu'il 

a des propriétés faiblement acides. O n a pu ob ten i r à l 'état solide 
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Yaurate de potassium J v A u 0 2 qui se forme dans ces condit ions : 

c 'esl un sel de couleur claire qui, sons l'aotion des poussières, e t c . , 

donne faci lement de l 'or métal l ique. 

En précipi tant le tr ichlorure d'or par de la bary-te., on obtient 

Vaurate de baryum, sel peu soluble qui, traité par de l 'acide azotique 

dilué, donne un résidu d'hydrate d'or assez pur. Ce résidu ne se dis

sout pas dans les acides dilués, mais il se dissout dans l 'acide azotique 

concentré , en formant un acide auroazotique, analogue à l 'acide 

chloraurique. L e trihydrate d'or doit donc être considéré comme un 

hydrate essentiel lement acide. 

Les réducteurs de toute espèce, comme les sels ferreux, l 'acide 

sulfureux, l 'acide oxal ique, en agissant sur les solutions d'or, p r éc i 

pitent de l 'or métall ique qui, suivant les conditions de l ' expér ience , 

se p résen tée l 'état de précipi té j a u n e d'éclat métall ique, ou de poudre 

brune. L e début de la précipitation est toujours signalé par la c o l o 

ration bleue par t ransparence de l 'or colloïdal. 

Protochlorure d'or. — E n chauffant avec précaution du t r ich lo

rure d'or jusqu 'à i 8o° , on obtient du protochlorure d'or A u C l , sui

vant l 'équation 
A u C I , = A u C l H- G l 2 ; 

c'est une poudre j aune b l a n c ; elle ne se dissout pas dans l 'eau, mais 

elle se décompose, suivant l 'équation 

3 A u G l = Au C I 3 + 2 Au , 

en t r ichlorure d'or, qui se dissout, et en or métall ique, qui reste non 

dissous. L e protochlorure d'or forme avec les chlorures alcalins des 

sels complexes qu 'on peut déduire de l ' ion chloraureux A u C l ' a . O n 

les obtient en chauffant avec précaution les composés correspondants 

de l ' ion chloraur ique; mais ces sels aureux, en se dissolvant dans 

l 'eau, subissent absolument la même décomposition que le pro to-

clilorure d'or. 

Composés sulfurés. —• E n raison de l 'action réductrice de l 'hydro

gène sulfuré, les composés sulfurés de l 'or monovalent sont plus 

stables et plus faciles à préparer que les composés de l 'or Lovaient. 

On obtient du sulfure aureux A u 2 S mélangé de soufre en faisant 

arriver de l 'hydrogène sulfuré dans une solution bouillante de tr i

chlorure d'or. C'est un précipité sombre qui se dissout à l 'état col lo ï 

dal dam l'eau pure en formant un liquide brun. Cette solution j i ' a 

pas les réact ions d'un sulfure; elle ne contient donc des ions qu'en 

quantités ex t rêmement peti tes. 
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L e sulfure aureux s ' un i l avec les suliures alcalins en formant des 

tliio-sels. Ces sels, dont la formule générale est M Au S , sont solubles 

dans l 'eau, mais en présence de l 'air ils se décomposent vite par oxy

dation. E n faisant fondre de l 'or avec des sulfures alcalins, on le 

rend soluble par suite de la formation de ces composés . Ces sub

stances sont instantanément décomposées par les acides. 

Si l 'on traite à froid, par de l 'hydrogène sulfuré, une solution de 

trichlorure d'or, il se précipi te un composé de l 'or plus r iche en 

soufre, qui répond à peu près à la formule Au S ou A i i 2 S 2 . C'est une 

n i a s s e noire, amorphe, qui, si on la chauffe, se décompose en or et en 

soufre; elle est insoluble dans les acides; on peut la f a i r e passer à 

l 'état de solution colloïdale en la traitant par le cyanure de potassium, 

puis par l ' e a u pure. Ce précipité se dissout dans le sulfure d 'ammo

nium j aune , mais non dans le sulfure d 'ammonium incolore : il 

donne le^lhio-aurate d'ammonium NIL, A u S j . 

C o m p o s é s c o m p l e x e s d e l ' o r . — C o m m e l e mont re la description des 

composés de l 'or les plus simples, les sels dérivant de 1 or sont déjà 

en général de nature complexe ; en d'autres termes, l 'or n'y entre pas 

à l 'état d'ion élémentaire . Outre ces substances, il existe encore un 

grand nombre de composés complexes de l 'o r ; en part iculier , le cya

nogène et le soufre en forment très facilement. 

E n général les composés de l 'or se dissolvent bien dans le cyanure 

de potassium; ils forment principalement deux séries de sels, les 

aurocyanures et les auricyanures. Les sels de la première série 

peuvent être déduits de l ' ion aurocyunique Au ( C N ) ' , , qui corres

pond à l ' ion argento-cyanique ; on les obtient en dissolvant dans des 

cyanures alcalins des composés de l 'or monovalent . Les sels d e l à se

conde série sont des sels de l ' ion auricyanique A n ( C N ) ' / i ; ils se 

forment à partir des composés de l 'or trivalent et des cyanures ; ce 

sont les plus connus et les plus importants. Pour aucune des deux 

séries on n ' a préparé l 'acide l ib re ; mais on connaî t un certain nombre 

de sels. Ces sels sont incolores ; ils ne présentent pas les réactions or

dinaires de l 'or ; en particulier, ils ne sont pas, à beaucoup près, aussi 

faciles à réduire que les composés ordinaires de l 'or. 

L e sel de potassium K A u ( C N ) 4 cristallise avec i ^ r E O en tablettes 

incolores et solubles ; il est important dans l ' industrie à deux points 

de v u e . D 'une part, il sert à dorer galvaniquement les autres métaux; 

à cet égard, il présente les même avantages que l 'argenticyanure 

de potassium pour l 'argenture galvanique. D'ordinaire , on ne com

mence pas par le préparer à part : on électrolyse du cyanure de potas-
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sium entre des électrodes d'or jusqu 'à ce qu' i l s'en soit formé dans 

le bain électrolyt ique une quantité suffisante. Cette formation a lieu 

à l 'anode; en effet, à l 'anode, le cyanure de potassium donne du cya

nogène qui immédia tement forme avec l 'or du cyanure d'or, lequel 

se dissout dans le cyanure de potassium en excès en formant de 

l 'auricyanure de potassium. E n même temps, à la cathode, il se 

dégage de l 'hydrogène et. il se forme de la potasse, dont il faut se 

débarrasser en ajoutant un acide. 

Une autre propriété importante de ce sel consiste en ce que l 'or 

métal l ique, dans une solution diluée de cyanure de potassium et 

sous l ' influence de l 'oxygène de l 'air, se dissout en formant de l 'auri

cyanure de potassium, suivant l 'équation 

2 À U - I - S K C 3 X -+- a C - j - M I - U O = 2 K A u ( C N 4 ) - t - 6 K 0 I I -h H 2 0 2 . 

Comme le montre cette équation, il se forme, outre ce sel d'or, de 

la potasse et du peroxyde d 'hydrogène. Nous a\ ons dé j i indiqué 

que la production de peroxyde d'hydrogène dans les oxydations par 

l 'oxygène l ibre est un phénomène fréquent (p . 1 8 8 , 1 . 1 ) . On applique 

en grand cette réact ion pour extraire l 'or quand, par suite de sa 

provenance, il est dans un état de si fine subdivision qu 'on ne peut 

l 'obtenir ni par lavage ni par amalgamation (voir plus l o i n ) . C'est 

ainsi, en part iculier , qu'on extrait l 'or dans le sud de l 'Afr ique. Des 

solutions ainsi obtenues ( i l faut employer du cyanure de potassium 

très di lué) on reprécipite l 'or par électrolyse. 

A l 'égard de la solution de cyanure de potassium, l 'or se comporte 

donc comme un métal commun, puisqu'i l s'y dissout sous l 'ac t ion 

simultanée de l 'oxygène de l 'air, à peu près comme le cuivre se 

dissout dans l 'acide chlorhydrique sous l 'action de l 'air . Cela tient à 

ce qu'il passe à l 'étal de composé complexe , et que la concentrat ion 

de l ' ion élémentaire or est ext rêmement faible dans la solution. Nous 

avons déjà signalé précédemment que, plus la concentrat ion de l'ion 

métallique est faible dans une solution, plus le métal se comporte 

par rapport à cette solution comme un métal commun ( p . 3 1 0 , t. I I ) . 

Cette remarque ne s'applique pas seulement aux propriétés é l e c 

triques, qui ne sont d'ailleurs qu'une expression des propriétés 

chimiques ; elle est également v r a i e pour tous les phénomènes ch i 

miques. 

On peut donner de ces faits l ' interprétation générale suivante : 

Nous avons souvent insisté sur ce point que toute matière possible 

a une tendance à se former d'autant plus grande que sa concen t r a 

tion est plus petite là où elle pourrait se former. Par suite, les con 

ci. - II . 25 
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di t ions nécessaires étant données , il doit inévi tablement se produire 

des traces de toutes les matières qui peuvent exis ter dans ces condi 

tions^ 

O r , les mé taux nobles sont c eux pour lesquels-,, dès que les ions 

at te ignent des- concentra t ions encore trop peti tes pour ê t r e mesu 

rables, la tendance à la product ion de nouvelles quant i tés d' ions se 

trouve dé jà arrê tée . C 'es t pour cela que l ' o r se comporte dans les 

acides ordinaires comme un métal insoluble. Mais si, dans cer ta ines 

c i rconstances , les faibles quanti tés d ' i o n s produites au début dispa

raissent d 'e l les-mêmes de la solution,, en servant à l a formation de 

composés complexes , il doit passer en solution de nouvel les quan

tités d'or, jusqu 'à ce que se soit établie dans le l iquide la concen t ra 

tion de l ' i o n or nécessaire pour l ' équi l ibre . Ainsi , un métal noble 

ne se comportera comme commun que dans les solutions telles qu' i l 

puisse former des composés complexes avec leurs parties const i tu

tives ; et il agira d 'autant plus en métal commun que ces composés 

complexes seront plus stables par rapport à l ' ion métal l ique ou, en 

d'autres termes , que le composé complexe , pour une concent ra t ion 

donnée , émettra moins d'ion méta l l ique . L ' expé r i ence a confirmé 

d'une façon générale cet te manière de voir . 

Nous avons en même temps l 'expl icat ion du fait que l ' o r se dis

sout dans l 'eau régale, tandis qu'il est insoluble ou plus exac tement 

peu soluble dans l 'acide azotique. L 'ac ide chloraur ique qui se forme 

est un composé complexe relat ivement stable, dans la solution d u 

quel la concentrat ion, de l ' ion or est t rès peti te ; au cont ra i re , la 

solution azotique cont ien t plus d'ion or et est mo ins stable. Ainsi , 

si l 'eau régale dissout l 'or , ce n 'es t pas qu 'el le soit un oxydant plus-

fort que l 'acide azotique ; c 'es t que l 'or est un métal moins noble par 

rappor t à l 'eau régale que par rapport à l 'acide azot ique. Il est en> 

core moins noble par r appor t a la solution de cyanure de potassium: 

et à l 'oxygène l ibre , matières qui par el les-mêmes ne sont nul le

ment des oxydants très efficaces. 

L ' o r forme encore des composés complexes avec les mat ières con 

tenant du soufre. Nous^ avons déjà signalé les t l i ioacidcs simples 

de l 'or ; i l nous res te encore à signaler le composé complexe que 

l 'or forme avec les thiosulfates. E n faisant agir une solution de th io -

sulfate (hyposulf i te) de sodium sur du t r ichlorure d'or neutre , on 

obt ient un sel de formule' N a s A u ( S 2 0 3 ) 3 , qu 'on peut précipi ter de 

sa solution en ajoutant de l 'a lcool é lhy l ique ; il a une odeur fade et 

ne présente pas les réact ions des sels d'or ordinaires . 

On peut également précipiter l 'acide aurothiosulfurique cor res -
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pondant I I j A ^ S a Q s ) » en décomposant le sel de baryum (qu 'on 

prépare c o m m e le sel de potassium) par de l 'acide sulfurique dilué. 

Ces composés j o u e n t un rôle en photographie : ils servent à « virer » 

les images positives d'argent ; ils font partie de ce qu 'on appelle le 

bain de virage. 

Métal lurgie de l 'or. — Comme dans la nature l 'or se présente 

très généra lement à l 'état de métal pur, la préparation de l ' o r a été 

pendant longtemps une opération mécanique et non ch imique . On 

traitait le sable aurifère par de l 'eau courante ; le sable, plus léger , 

était entraîné et les pépites d'or, plus lourdes, restaient sur p lace . 

Lorsque l 'or se trouvait non dans du sable mais dans une roche dure 

comme le quartz, il fallait pulvériser mécaniquement cet te roche , à 

moins que l 'on ne préférât faire fondre le tout en ajoutant des p ro 

duits appropriés ; l 'or étant la partie la plus lourde tombait au fond. 

Mais souvent l 'or se trouve dans un état de si fine subdivision 

que par lavage il est en t ra îné . Alors on peut l 'extraire en le traitant 

par du mercure , dans lequel il se dissout; on récupère ensuite le 

mercure par distil lation. 

Enfin, l 'or encore plus finement divisé s 'extrait au moyen de so

lutions de cyanure de potassium très diluées ( p . 3 8 5 , t. I I ) . 

L ' o r métal l ique ne s 'emploie pas à l 'état pur pour la fabrication 

des monnaies ou des parures, ca r il est trop mou. I l sert pr inc ipa le

ment dans les laboratoires pour faire fondre la potasse, car il résiste 

à la potasse ou à la soude fortement chauffées beaucoup mieux que 

le platine et aussi que l 'argent . Dans ses usages ordinaires, l ' o r s 'em

ploie allié à d'autres métaux, surtout au cuivre. L a teneur en or des 

alliages monétaires est fixée par les lois ; les monnaies d'or a l le

mandes cont iennent 0,900 d'or. 

P la t ine . — P a r m i les six métaux du groupe du platine énumérés 

page 3 8 o , t . I I , le platine lui-même est le plus abondant et le plus i m 

portant. C o m m e l 'or , on le trouve à l 'état l ibre dans la nature et on 

le prépare par lavage. L a a. m i n e de platine » brute cont ient les s i x 

métaux du groupe en proport ions variables, et il faut la soumettre à 

des procédés de séparation assez compliqués pour en ret i rer à l 'étal 

de pureté les parties consti tut ives. 

L e platine est un métal gris b lanc ; sa densité est 2 1 , 4 ; son point 

de fusion est au voisinage de 1 7 7 0 " . O n peut le souder à la tempéra

ture du rouge c l a i r ; on peut l 'é t i rer eu fils fins ; il possède une très 

grande résistance aux actions ch imiques . E n part iculier , il n 'es t pas 

sens ib lement dissous par les acides p u r s ; nous avons déjà signalé 
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qu'il n 'es t pas attaqué par l 'acide sulfurique bouillant ( p . 3/f i , t. 1 ) . 

Mais si l 'acide sulfurique cont ient des oxydes d'azote, le platine est 

at taqué. L ' eau régale dissout le platine, mais assez lentement . Il est 

aussi assez résistant à l 'égard du chlore électrolyt ique. Au contraire , 

il est attaqué lorsqu' i l peut se combiner avec du phosphore à la tem

pérature du rouge ; beaucoup de creusets de platine ont été perforés 

parce qu'on y avait porté au rouge des phosphates en présence de 

carbone. D e plus, le platine est attaqué par la potasse ou la soude 

en fusion; au contraire , on peut faire fondre sans danger des ca rbo

nates alcalins dans du pla tme. Chauffé un certain temps au contact 

du carbone, le platine en absorbe une certaine quantité et devient 

cassant. 11 se mélange avec les métaux réductibles en formant des 

alliages fusibles ; il ne faut donc pas mettre des métaux très réduc

tibles en contact avec des ustensiles en platine chauffés. A l 'égard du 

gaz fluorhydrique le platine est indifférent. 

Ces propriétés font du platine un métal très précieux pour les la

boratoires et l ' indust r ie ; et, de fait, il est actuel lement si employé 

dans l ' industrie que son pr ix actuel est égal à plusieurs fois son an

cienne valeur. 

Dans les laboratoires , le platine est employé, sous forme de c reu

sets, de capsules, de fils, de feuilles, aux usages les plus divers, en 

particulier dans les analyses exactes . En industrie, il servait autre

fois pr incipalement pour les chaudières de concentra t ion dans les 

fabriques d'acide sulfurique. L'évolution actuelle de cette industrie 

vers le procédé à l 'anhydride (p . 3 3 j , t. 1 ) n 'en exclut pas le pla

t ine, car le nouveau procédé lui aussi exige du platine, mais pour un 

autre bu t , comme catalyseur. De plus, dans l 'é lectrolyse indus

tr iel le, on emploie souvent des électrodes de platine. 

L e platine a aussi des applications très étendues grâce à ce fait que 

son coef f ic ien tde dilatation est presque identique à celui du verre . 

Pour cet te raison, les fils de platine servent à conduire l 'é lectr ici té à tra

vers des appareils en verre qui doivent rester imperméables . A u t r e 

fois, on n 'uti l isait cette propriété que dans les appareils scientifiques, 

mais aujourd'hui on emploie des grandes quantités de plat ine à la 

fabrication des électrodes dans les lampes électriques à incandes

cence , dont l ' intér ieur doit être vide d'air. De plus, en é lec t ro tech

nique, on emploie souvent du platine comme revêtement des contacts 

électr iques : les surfaces de platine ne s 'oxydent pas sous l 'action, 

des ét incel les qui se produisent généralement à ces contac ts , et elles 

conservent leur conduct ibi l i té . 

Grâce à son point de fusion élevé, le platine ne fond pas dans les. 
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F i s 

flammes ordinaires , même dans la partie la plus chaude du hec 

Bunsen . Au contra i re , i l fond faci lement au chalumeau oxhydrique 

( p . 1 2 1 , t. I ) , et l 'on applique ce procédé en grand dans l ' industrie 

pour f u s i o n n e r des morceaux de platine ; les creusets qu 'on emploie 

sont généra lement en chaux vive. 

La plupart des composés du platine se décomposent dès la t empé

rature du rouge en laissant comme résidu du platine méta l l ique ; on 

obtient ainsi le platine en masses non fondues, finement subdivi

sées ; c 'est la mousse de platine. Sous cette forme, le platine man i 

feste des propriétés catalytiques très frappantes, qui consistent pr in

cipalement à accélérer un grand nombre de réactions entre gaz. Nous 

avons déjà donné beaucoup d'exemples de ces act ions catalyt iques. 

L a plus impor tante , au point de vue industriel, est la préparation de 

l 'anhydride sulfurique grâce à la mousse de platine. Mais il faut bien 

remarquer que toutes les réactions lentes ne sont pas accélérées de 

la même manière par les catalyseurs de c e genre ; au contraire , le 

rapport entre la réact ion et le catalyseur, autant qu 'on le connaî t 

actuel lement , varie suivant les cas. 

Dobere ine r , qui découvrit cette propriété, fit servir la mousse de 

platine à la fabrication de l 'appareil à allumer qui porte son nom, et 

qui, à l 'époque de sa découverte ( i 8 2 3 ) , à laquelle il n 'exis tai t pas 

d 'allumettes, a été très employé . Le principe de l 'appareil est le sui

vant : un j e t de gaz hydrogène, dirigé 

sur un morceau de mousse de platine, 

s'unit sous son action si rapidement à 

l 'oxygène de l 'air que le métal est porté 

a u rouge et enflamme le gaz hydrogène. 

L'appareil à a l lumer de Dobere iner con

siste donc, d'une part, en un générateur 

automatique d 'hydrogène, chargé de zinc 

e t d'acide sulfurique, et dont la figure i a i 

indique la disposition; d'autre part, en 

un morceau de mousse de platine placé 

dans une capsule en face du robinet de 

dégagement . Dans ces derniers temps, on a appliqué le même pr in

cipe pour produire l ' inflammation du gaz par simple ouverture d'un 

rob ine t (en particulier dans les becs de gaz à incandescence ) . 

Comme les actions catalytiques du platine ont lieu à la surface, 

elles sont d'autant plus considérables , pour une quanti té de métal 

donnée , que la surface est plus grande. C'est ce que l 'on constate 

sur le platine finement subdivisé que l 'on obtient en réduisant 
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par des matières organiques , par e x e m p l e par -de l 'acide fo-r-

mique ( p . 48 1 , t- H) , des solutions alcalines con tenan t du plat ine. L e 

métal se dépose sous forme d'une poussière très molle que l 'on ap

pelle noir de platine à cause de sa couleur , « t qui manifeste à un 

très haut degré les propriétés catalytïques dont nous avons parlé. S i 

l 'on chauffe cette poudre au rouge, elle se prend e t se transforme en 

mousse de platine grise. 

Outre ses actions catalyt ïques, le noir de platine présente des a c 

tions d'absorption qui , par suite de sa fine subdivision et de la 

grande surface qui en résul te , sont aussi marquées que celles du 

charbon ( p . 4 ^ 8 , t . I ) . E n raison de cet te propriété , on a certaines 

difficultés à préparer du noir de plat ine pur. 

Enfin, on obt ient le plat ine à son é ta t de plus fine subdivision «n 

le pulvérisant sous l 'eau au moyen de l 'arc é lec t r ique { D r e d i g ) . 11 se 

forme alors une solution colloïdale qui présente des act ions ca ta ly 

tïques tout à fait analogues à cel les des autres formes du platine, mais 

qui les manifeste déjà quand elle e s t « n quantités ex t rêmement fai

b les . I l est facile de précipi ter le plat ine de ces solutions en y a jou

tant des sels, mais il perd alors une grande part ie de ses propriétés 

catalyt ïques . 

À ces act ions catalyt ïques s« rat tache v is ib lement la propriété 

qu'a le platine de dissoudre de grandes quantités de différents gaz, et 

en part icul ier d 'hydrogène. A travers le platine incandescen t l 'hy

drogène diffuse avec la plus grande facilité ; maïs , même à ia tempé

rature ordinaire, le platine, no tamment à l 'é tat d« mousse ou de 

noir , peut absorber d'assez grandes quant i tés de ce gaz. D e -ce fait 

la faculté de réact ion de l 'hydrogène augmente cons idérab lement , e t 

ce gaz réagit énergiquement suivant la place qu ' i l occupe dans la 

série des tensions ( i l est voisin du p l o m b ) : i l précipi te les métaux 

nobles de leurs sels par réduct ion, e t forme les composés de l ' hy

drogène qui correspondent à ces sels, c ' es t -à-d i re les acides. O n ne 

doit pas admettre qu ' i l y ait là un changement dans les affinités c h i 

miques ou le potentiel chimique de l 'hydrogène : cet te hypothèse, 

qu 'on a pourtant souvent proposée, serai t en contradic t ion avec les 

lois fondamentales de l ' énergét ique . E n effet, s'il e n étai t a insi , on 

pourrait provoquer un dégagement d 'hydrogène en l 'absence du pla

t ine, puis faire ren t re r l 'hydrogène dans sa combinaison première en 

présence du platine, et l 'on dépenserai t pour la première opération 

moins de travail qu 'on n 'en gagne dans la seconde ; en d'autres termes, 

on pourrait obtenir , sans dépense d'énergie, autant de travail que 

l 'on "voudrait, t e qui est expér imenta lement impossible . 
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L'expl ica t ion du changemen t de .propriétés de l 'hydrogène en pré

sence du plat ine se trouve plutôt .dans Y accélération des réact ions 

de ce gaz, en d'autres termes -dans une .action catalytique. A. la tem

péra turc ordinaire , le gaz hydrogène réagit s i lentement qu' i l fait 

l'effet d'une matière ch imiquement indifférente. Comme en présence 

du rplatine, on obt ient en peu de temps la réact ion qui aut rement 

demanderait des heures ou peut-être des années, o n a l ' impression 

'qu'il s'agit d'une variation du potentiel chimique. 

•Composés du p la t ine . — L e platine forme deux séries de compo

sés, selon qu' i l agit comme bivalent ou comme tétravalenl. Les c o m 

posés du platine tétravalenl sont les plus connus e l l e s plus stables. 

L e platine à l 'état d'ion élémentaire ne se forme en quanti tés n o 

tables dans aucune de ces deux séries ; au-contraire, tous les compo

sés assez s tables de c e métal -sont de nature complexe . L a variété -de 

ces composés complexes est ext rêmement grande ; nous n ' e n pour

rons étudier ici -qu'un pet i t aombne-

E n dissolvant du platine dans de l 'eau régale , on obt ien t une so lu

tion j a u n e rouge qiii par évnporation donne des cristaux d'acide 

chloroplatimique H 2 P . t d « - Ce composé est s a ac ide fort, dibasique, 

qui n e cont ien t pas d ' ion chlore en quantité notable, « a r avec i es 

.sels d 'argent i l ne donne pas de précipi té de ch lorure d'argent, 'mais 

seulement un chloroplat inate d'argent Ag 2 PtGla_ D e plus, si Ton sou

met à l 'é lectrolyse l ine solution de ce t acide ou d'un de ses sels, on 

consta te que le platine se déplace vers l 'anode et non vers la cathode, 

car au cours de l 'é lectrolyse le liquide devient moins r i che en plat ine 

au voisinage de l a cathode, et plus r i che eu platine dans la région de 

l 'anode ( ' ) ; cela prouve que le platine ne se trouve pas dans le 

liquide à l 'état de ca t ion . 

Parmi les sels de l 'acide chloroplat inique, nous avons déjà rencon

t ré (p . i 3 , t. 11) le chloroplat inate de potassium, sel peu| soluble 

qui ser t en analyse à précipi ter et à doser le potassium. Ce sel c r i s 

tallise en octaèdres anhydres du système cubique ; il est beaucoup 

plus soluble dans l 'eau à chaud qu'à froid. E n ajoutant de l 'alcool 

éthyl ique à sa solution aqueuse, on l 'en précipite "presque en t i è 

r emen t . 

(' ) A u x é l e c t r o d e s m ê m e , c 'est le c o u l r a i r e q u i p a r a î t s e p a s s e r : d u p l a t i n e • m é 

t a l l i q u e s e d é p o s e à da c a t h o d e . M a i s c ' e s t là u n e r é a c t i o n s e c o n d a i r e , qui a l i e u p a r c e 

q u e l ' h y d r o g è n e a m e n é p a r l e c o u r a n t à la c a t h o d e ne s'y d é g a g e p a s , m a i s r é d u i t l a 

s o l u t i o n d e p l a t i n e q u i s e t r o u v e l à , d e s o r t e q u e l e m é t a l s e d é p o s e à l a p l a c e d e 

l ' h y d r o g è n e . 
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L e chloroplathiate de sodium est très soluble dans l 'eau ; il cr is tal

lise avec 6 I 1 2 0 . L e chloroplatinate d 'ammonium s e rapproche du 

chloroplatinate de potassium par sa faible solubi l i té ; on l 'appelle sel 

ammoniac de platine; il sert à séparer le platine des solutions de 

m i n e r a i de platine brut . L a chaleur le décompose faci lement d'une 

part en chlorure d 'ammonium et en chlore, qui se dégagent, d'autre 

part en platine métal l ique, qui reste à l 'état de mousse de platine 

( p . 3 8 9 , t. I I ) . 

E n chauffant avec précaution de l 'acide chloroplat inique dans un 

courant de "chlore, on obt ient le tétrachlorure de platine P t C l , 

à l 'état de masse cristall ine semblable à l 'acide chloroplat inique, 

sauf qu'elle n'est pas dél iquescente . Cette substance se dissout b ien 

dans l 'eau; la solution, comme cel le du chlorure d'or, cont ient un 

acide oxygéné, H 2 P t C U O , qui se forme par fixation des éléments de 

l 'eau. Les solutions très diluées présentent cet te propriété remar

quable que leur conduct ibi l i té croît très rapidement sous l 'act ion de 

l ' éc la i rement ; cela t ient probablement à des phénomènes d'hydrolyse 

avec formation d'acide chlorhydrique. 

E n mélangeant une solution d'acide chloroplat inique avec du ca r 

bonate de sodium en excès , puis en évaporant et en épuisant le r é 

sidu avec de l 'acide acét ique, on obt ient l 'hydrate plalinique P t ( O I I ) , , 

à l 'état de poudre ronge brun, soluble dans les acides forts, i n s o 

luble dans les acides faibles comme l 'acide acé t ique , et soluble 

dans les alcalis. Les solutions de cet hydrate dans les acides con t ien

nent des sels de platine qui soûl très dissociés hydrolyl iquement , et 

qui pourtant cont iennent vraisemblablement un peu d'ion platinique 

P f · · ' ; elles ont une couleur j a u n e brun. Les solutions dans les 

alcalis cont iennent des platinales, c'est-à-dire des sels de l 'acide 

I I 2 P t O : ) ; on a obtenu certains de ces platinales à l 'état solide. 

L ' hyd rogène sulfuré, agissant sur les solutions de composés plat i-

niques, précipite ,à la longue du sulfure de //latine, composé noir 

soluble dans un excès de sulfure alcalin avec formation d'un thio-

acide platinique de colorat ion brun sombre. 

Des composés de l ' ion chloroplat inique dérivent, sous l 'act ion de 

réducteurs, les composés de l 'ion chloroplatineux P t C l ' ( . Ainsi , en 

chauffant une bouillie aqueuse de chloroplat inate de potassium m é 

langé de chlorure cuivreux, on obtient une solution de couleur 

sombre, d'où se déposent des cr is taux rouge sombre du sel K . . 2 PtCl 4 , 

qui est soluble dans l 'eau. L 'ac ide l ibre n 'est connu qu 'en solution ; 

f a n i o n PtCl", a une couleur rouge rubis. S o n sel de potassium sert 

en photographie à la product ion des « plat inotypies », qui sont faites 
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en platine métal l ique. Dans ce but, on l 'étalé sur du papier, mélangé 

à de l 'oxalate ferr ique; la lumière réduit le sel ferrique en sel fer

r e u x ^ . 1 8 7 , t. I I) . S i , ensuite, on révèle pariinie solution d'oxalate de 

potassium, le platine est réduit dans les régions où a eu lieu l 'act ion 

de la lumière , et l 'on obt ient un positif de couleur gris noir , très 

résistant grâce à l ' inaltérabili té du platine métall ique à l 'air et à la 

lumière. O n peut aussi, au moyen d'une solution faiblement acide 

de chloroplatinite de potassium, transformer les cl ichés d'argent en 

clichés de plat ine, en d'autres termes les virer par le platine. 

Sous l 'action des alcalis, les solutions de chloroplatinites donnent 

un précipité noir d'hydrate platineux qui n'a pas de propriétés 

acides. 

Le chlorure platineux P t C l 2 s 'obtient en chauffant de l 'acide 

chloroplatinique jusqu 'en t re 25o° et 3oo° , ou en chauffant jusqu 'à la 

même température de la mousse de platine dans un courant de chlore . 

C'est une poudre vert noir , insoluble dans l 'eau, soluble dans l 'acide 

cblorhydrique, avec lequel il forme de l 'acide chloroplat ineux. 

Si l 'on fait, arriver, sur du chlorure platineux, de l 'oxyde de ca r 

bone, il se forme divers composés très remarquables, qui cont iennent 

ces deux parties constitutives dans les rapports de 1 à 1 , de I à 2 et 

de 2 à 3 . Le premier se volatilise sans se décomposer dès 200° , et 

s'oppose par là d'une façon frappante à tous les autres composés du 

platine, qui ne se volatilisent pas, ou qui sont décomposés par la 

chaleur. Ce sont des matières cristal l ines, dont les couleurs vont du 

jaune au j aune rouge. 

Si on laisse un certain temps à chaud une solution de chloropla

tinite et de nitrite de potassium, i l se dépose bientôt du plalino-

uitrite de potassium- K 2 P t ( N 0 2 ) 4 en cristaux incolores assez peu 

•solubles. O n a aussi préparé à l 'état l ibre l 'acide H 2 P t ( N 0 2 ) 4 . Ses 

sels fixent encore facilement deux poids de combinaison d'halogènes. 

Parmi le grand nombre d'autres séries de combinaisons complexes 

que forme encore le platine nous citerons seulement celles de Y am

moniaque et du cyanogène. L e s composés ammoniacaux forment 

deux séries qui correspondent respect ivement aux composés plati

neux et aux composés platiniques. D'après leurs formules empiriques 

ce sont des sels de platine, bivalents ou tétravalents, et contenant 

en outre de 1 à 4 poids de combinaison d'ammoniaque N H 3 , et sou

vent aussi de l 'eau. D'ai l leurs ils présentent des propriétés spéciales, 

ce qui montre que ce sont les sels de calions nouveaux, dans 

lesquels ni l 'ammoniaque ni le platine n'ont leur réactions ordi

naires. Ces composés sont très analogues aux composés correspon-
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dants du cobalt ( p . a a 4 , t . I I ) : e n part iculier i ls ont aussi c e c a r a c 

tère que les halogènes et l e s résidus acides qu' i ls cont iennent n e sont 

que f>arU«Ueii:*enL séparés à l 'état d'ions : i ls en t r en t aussi d'une ma

nière stable dans ia composi t ion du ca t ion . O n a pu préparer les h y 

drates de plusieurs de ces composés ; ce sont des substances solubles 

dans l 'eau, à réact ion fortement basique- S u r la théorie de ces com

posés , venir à la page 2s£, l~ Î L 

Les composés complexes du platine et du cyanogène peuvent se 

déduire de J ' Ï ' O K platinocya.nogène P t ( C N ) " i . L e se l de potassium 

de c e t ion. prend aaissance quand on dissout du ch lo ru re plat ineux 

dans une solution de cyanure de potassium, ou quand oa fait fondre 

du cyanure de potassium avec de la mousse de plat ine; c 'est un sel 

j aune clair , dont la surface a des chato iements b leus . L e sel de 

baryum prend inalssance quand on mé lange dans l 'eau du ch lorure 

plat ineux e t du carbonate de baryum et que dans l e l iquide chaud 

on. introduit de l 'acide prussique. C'est un sel de couleur j aune v i f , 

et dont la surface a des reflets violet b leuât re . L e se l de magnésium, 

qu 'on prépare d'une manière .analogue, est rouge pourpre , avec u n 

écla t métal l ique verdât re ; tous les sels de la série présentent d'ail

leurs des couleurs superficielles en rapport avec l eu r s formes cr is tal

l ines. L e s e l de baryum possède en «u t re * i a e fluorescence ex t r ême

ment accusée ; i l transforme en lumière visible mon seulement les 

radiations -ultra-violettes ordinaires , mais m ê m e les rayons Rôntgen 

e l l e s rayons »iraniques ( p . â y o , ! . I l ) ; il rend des services grâce à c e l t e 

pro prié té. 

E n trai tant par de l 'acide sulfurique dilué la so lu t ion du sel de 

baryum, on ofotieat à l ' é ta t l ibre l'acide platinocyanhydrique-

Incolore e n solution, c e t acide à l 'état solide présen te des colorations 

bri l lantes , variables selon la quanti té-d 'eau qu' i l con t ien t . 

L e s sels de cette série fixent faci lement d e u x poids de c o m b i 

naison d'halogènes, qui sont seulement e n combina i son lâche ; cepen

dant la plupart des composés a ins i formés cristal l isent b ien . 

P a l l a d i u m . — L e palladium a é té découver t en 1 8 o 3 par Wol l a s t an 

dans la mine de plat ine. C 'es t le moins noble des métaux du groupe 

d u platine, ca r déjà l 'acide azot ique le dissout b i en . Pa r la const i tu-

tioH de ses composés i l es t analogue au plat ine, ca r i l est b iva lent ou 

té t ravalent ; mais les composés du palladium bivalent son t les plus 

s tables . 

L e palladium métal l ique a pour densité n , 8 ; i l fond vers J O O O " . 

C'es t un méta l analogue a u platine, et qu i a la propriété spéciale de 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 

http://platinocya.no


OR E T C J O I P B I » C P L A T I N E . 3o,5 

s'unir en grandes quantités à l 'hydrogène, en formant un composé 

d'aspect métal l ique, dont la nature n 'es t pas encore suffisammeTit 

élucidée. C 'es t à 1 0 0 " que la corn lunaison est le pins rapide; de plus, 

elle a lieu d'autant plus vite que le métal es t plus finement subdivisé. 

Un volume de métal bien divisé absorbe environ 800 volumes d 'hy

drogène. I l y a encore plus d 'hydrogène absorbé si l 'on emplo ie le 

palladium comme cathode dans de l 'acide sulfurique di lué; a lors 

l 'absorption est d'autant plus considérable que le couraî i t es t plus 

fort; une partie de l 'hydrogène ainsi absorbé se dégage immédiate

ment après l ' interruption du courant, une autre partie reste combinée 

d'une manière plus s table . S i l 'on élève La température, l 'hydrure de 

palladium se décompose en ses éléments, mais i l ne sui t pas la loi 

ordinaire des dissociations, d'après laquelle la pression ne dépend pas 

du degré de décomposit ion : duns c e eas particulier il y a une d é 

pendance. 

L 'hydrogène absorbé par le palladium a une forte action r éduc 

t r ice ; aussi a-t-on sauvent admis qu' i l se trouve dans un état spécial . 

E n réal i té , ici encore , c o m m e dans le cas du platine, il ne s'agit que 

d'une accéléra t ion catalyt ique des réactions. 

S i l 'on forme des piles v-oltaïques dans lesquelles de l 'hydrogène 

se trouve en préseace de différents métaux, comme l 'or, le platine ou 

le palladium, on ne constate pas de force é lectromotr ice quand l ' hy

drogène est partout on excès . Gela prouve que k; palladium n'élève 

pas le potentiel ch imique de l 'hydrogène. 

Parmi les composés ch imiques du palladium, nous citerons le 

nitrate de palladium P d ( N G 3 ) 2 , qu i prend naissance quand on d i s 

sout du palladium dans l 'acide azotique. C'est un se l très dél iques

cent , dont la solution a une couleur brun sombre ; o n peut at t r ibuer 

cette co lora t ion à l ' ion palladieux P d " . Trai tées par des carbonates 

alcalins, ces solutions donnent un dégagement d'anhydride ca rbo

nique et un précipi té brun sombre d'hydrate palladieux, qui ne se 

décompose que péniblement , à l ' incandescence, en palladium méta l 

lique et oxygène- Avec l ' ion iode, l ' ion Pd - - s'unit en formant un 

composé brun sombre, ex t r êmemen t peu soluble dans l 'eau. Comme 

l ' ion brome e t l ' ion ch lore ne donnent pas de précipi té de ce genre 

o n peut employer le nitrate de palladium comme réact i f de l ' ion 

iode. 

E n dissolvant du palladium dans l 'eau régale on obtient , si l 'eau 

régale est fortement en e x c è s , une solution d'acide chloropalla-

dique H 2 P d C l 8 dont on peut préparer le sel de potassium, qui se 

présente à l 'état de poussière cris tal l ine peu soluble, formée d ' oc -
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taèdres rouge écarlate. Il suffît de chauffer la solution acide à ébull i -

tion pour que du chlore s 'échappe; il se forme alors de l 'acide ch lo -

ropalladieux H 2 P d C L , dont le sel de potassium est très analogue au 

composé plat ineux correspondant (p . 3ga , t. I I ) . 

S i l 'on évapore j u squ ' à siccité la solution de palladium dans l'eau 

régale, de l 'acide chlorhydrique et du chlore s e dégagent et l 'on 

obtient le sous-chlorure de palladium P d C L , qui se dissout dans 

l'eau en lui donnant une couleur rouge brun. 

Le poids de combinaison du palladium est Pd = i o 6 , 5 . 

Iridium. — Lorsqu 'on traite de la mine de platine par l 'eau régale, 

une partie de l ' iridium se dissout avec le plat ine, une partie reste 

dans le résidu alliée à l 'osmium à l 'état d 'osmiure d'iridium, que 

l 'eau régale n 'at taque pas. La partie dissoute est précipitée par le 

chlorure d 'ammonium en même temps que le chloroplatinate d'am

moniaque; sa présence, même en quantité relat ivement faible, se 

reconnaî t à ce que le sel de platine prend une colorat ion rouge jaune 

ou rouge brun, au l ieu d'être j aune clair . Dans le platine destiné à 

l ' industrie on laisse souvent une certaine quantité d'iridium, parce 

qu'el le rend le métal plus dur et plus résistant aux act ions chimiques . 

L ' i r i d ium pur, lui non plus, n 'est pas fusible au chalumeau oxhy

dr ique; il est difficile à travailler. Sa densité est 2 2 ; il a la dureté de 

l 'acier faiblement t rempé. L 'eau régale ne l 'attaque que len tement ; 

elle agit m ieux s'il est à l 'état de f ine subdivision. E n chauffant légè

rement de l ' iridium mélangé de sel marin dans un courant de ch lore , 

humide, on peut le transformer en sel de sodium de l ' ion ch lo ro-

indique bivalent I rClg . 

L ' i r idium forme trois séries de composés ; il se comporte comme 

bivalent, comme trivalent ou comme tétravalent. L e s composés de 

l ' iridium bivalent sont les moins stables et sont peu connus ; les deux 

autre séries se t ransforment très facilement l 'une dans l 'aut re ; aussi 

11e peut-on guère déterminer laquelle est la plus stable. L e s composés 

tvpiques de ces deux séries sont d'une part l ' ion trivalent chloroi r i -

dieux IrClg et d'autre part l ' ion bivalent chloroir idique I r C l ^ . L e pre

m i e r de ces anions est vert brun, le second est rouge sombre. L e 

changement de couleur qui répond au facile passage d'une série dans 

l 'autre est l 'origine du nom de l 'élément : iris signifie arc-cn-ciel. 

L e chloroiridaie de potassium K 2 I r C I 6 est un sel analogue au 

chloroplatinate de potassium au point de vue de la solubi l i té ; il 

cristallise en petits octaèdres rouge sombre ; on l 'obt ient en faisant 

passer, à la température du rouge faible, un courant de chlore humide 
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sur un mélange d'iridium finement subdivisé et de chlorure de 

potassium. L e sel de sodium correspondant cristallise avec 6 I L O 

comme le sel analogue du pla t ine; il est soluble dans l 'eau. E n le 

réduisant par l 'acide sulfureux en solution acide, ou par l 'alcool en 

solution basique, on obtient , avec dégagement de ch lore , du ch lo ro -

iridite de sodium N a 3 I r C l 0 . i a H 2 0 , sel très soluble dans l 'eau. L e sel 

de potassium correspondant , qu 'on obtient par une méthode ana

logue à partir du composé ir idique, est également soluble. Ces deux 

sels se t ransforment facilement sous l 'action des oxydants eu sels de 

la série supérieure. 

Avec l 'ammoniaque l ' ir idium forme un grand nombre de bases 

complexes, comparables à celles que forme le platine. 

L e poids de combinaison de l 'iridium est I r = ip,3, o. 

Rhodium. — L a relation entre le rhodium et l ' iridium est analogue 

à la relation entre le palladium et le platine. Comme l ' ir idium, le 

rhodium forme trois séries de composés ; à l ' inverse de l ' iridium, ses 

composés de la série la plus élevée sont les plus instables. L e palla

dium comparé au platine présente un abaissement tout à fait ana

logue du domaine de stabilité vers les composés infér ieurs; et, dans 

les deux cas, cet abaissement a lieu pour l 'élément au poids de com

binaison le plus faible. 

L e rhodium se trouve dans la mine de platine, en quantités re la t i 

vement faibles. Il a été découvert en i 8 o 3 par W o l l a s t o n ; son nom 

dérive de la couleur rose de ses sels. 

L e rhodium métall ique fond moins difficilement que l ' iridium, 

mais plus difficilement que le plat ine. 11 est ductile à l 'étal pur ; sa 

densité est égale à 1 2 . A l 'é tal métal l ique et finement subdivisé, il a 

des propriétés catalytiques très prononcées ; par exemple il décompose 

l 'acide formique dissous dans l 'eau en hydrogène et anhydride carbo

nique, suivant l 'équation 

» -
I I j C 0 5 = H 2 + C 0 2 ; 

plus exactement , il accélère cette décomposition, qui autrement ne 

donne que des traces de gaz, à tel point que les gaz se dégagent en 

moussant . D 'autres composés organiques sont modifiés d'une manière 

analogue; ce qui prouve que beaucoup de ces substances sont des 

combinaisons instables, et n 'ont une apparence de stabilité que grâce 

à la lenteur de leur transformation spontanée. 

Les composés les plus connus du rhodium sont ceux du type l r i \ a -

valent ; deux ions chlororhodiqucs distincts RhCl™ et R h C l ^ pa-
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raissenl dériver de ce m é t a l ; en tout cas on connaî t des sels de ces 

deux, types. L e s sels alcalins sont solubles dans l 'eaa et lui donnent 

une bel le couleur rouge. 

L e poids de combinaison du rhodium est R h = i o 3 , o . 

Osmium et ruthénium. — Ces deux éléments se dist inguent d'une 

façon très caractér is t ique des quatre autres métaux du groupe du 

platine par leur propriété de former des composés oxygénés vola

tils. Ces composés prennent déjà naissance, quoique lentement , 

lorsqu'on chauffe les métaux à l ' a i r . Lorsqu 'on traite par l 'eau régale 

l a m i n e de platine brute, ces composés se volati l isent avec la vapeur 

d'eau. Ils cont iennent quatre poids de combinaison d'oxygène pour 

un de métal et sont ch imiquement à peu près indifférents; en tout cas 

les hydrates qui leur correspondent , et qu 'on n'a pas isolés, ont des 

propriétés acides très peu dé \e loppées . 

L'osmium à l 'état cristal l isé a une densité de 2 2 , 5 ; c 'est la plus 

lourde de toutes les matières connues . Il est presque infusible , très 

dur, insoluble dans l 'eau régale, mais quand on le chauffe en pré

sence d 'oxygène il se transforme len tement en son tétraoxyde qui est 

volatil . E n le fondant avec du zinc et en traitant l 'alliage par de 

l 'acide chlorhydrique, on obt ient de l 'osmium finement subdivisé, à 

l 'état de poudre noire qui se terni t l en tement à l 'air en donnant du 

tétraoxyde. S i l 'on emploie l 'é tain, on obt ient l 'osmium en cristaux 

d'éclat métal l ique. 

\ J osmiure a"iridium qu 'on obt ient comme résidu de la mine de 

platine forme des lamelles dures, blanches comme de l 'argent ; on les 

emploie à la préparation des pointes de plumes d'or inusables . 

Lorsqu 'on le décompose par le sel marin et le chlore ( p . 3 3 6 , t. I I ) , 

l 'osmium se dégage à l 'é tat de té t raoxyde. 

L e tétraoxyde d'osmium est une masse cristalline blanche, facile 

à fondre; il se dissout lentement dans l 'eau et se volatilise facilement 

avec la vapeur d'eau. I l a une odeur forte très désagréable, qui rap

pelle ce l le du chlore , et il est ex t rêmement toxique, car les tissus le 

réduisent à l 'état d 'osmium métal l ique, qui reste sur place et produit 

une irr i tat ion prolongée ; en part icul ier il attaque violemment les 

yeux . S e s solutions produisent des effets d'oxydation, mais elles 

n 'ont pas la réact ion ac ide ; si on leur ajoute un alcal i , on peut 

ensuite enlever par distillation la plus grande partie du tétraoxyde, ce 

qui montre que le sel obtenu a subi une dissociation hydrolytique 
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très forte e t , par conséquent , ne s'est formé qu 'en quanti té très 

faible. 

Des solutions aqueuses de tétraoxyde d'osmium sont employées en 

histologie pour fixer les tissus animaux. 

E n réduisant avec précaut ion des solutions alcalines de tétraoxyde 

d 'osmium, on obtient des sels de Vacide os/nique H 2 _QsO. , I qui n 'es t 

connu ni i so l é r ni à l 'état d 'anhydride. O n reconnaî t qu ' i l s 'est formé 

un nouvel anion à ce que le l iquide, jusqu 'a lors incolore , es t devenu 

rouge violet. S i l 'on ajoute des acides, l 'acide osmique se décompose 

en donnant du tétraoxyde, qui se volatilise, et de l 'hydrate de l 'osmium 

tétravalent; cet hydrate se dépose à l 'état de précipité noir si l 'on a 

employé un acide oxygéné, mais il est soluble dans l 'acide ch lor -

hydrique. 

A v e c le chlore l 'osmium forme deux ions chloroosmiques OsCl'â 

et OsCl'g. L e premier de ces anions est de couleur rouge cerise, le 

second de couleur j aune d'or. O n obtient les sels de la seconde série 

en traitant de l 'osmium et des chlorures alcalins par du chlore 

humide; ces sels donnent par réduct ion c e u x de la première série , 

qui sont instables. 

Enfin on a encore obtenu, par réduction des composés supérieurs, 

des composés où l 'osmium est b ivalent . Les sels correspondants , 

dans lesquels l 'osmium est un cat ion bivalent, sont de couleur bleu 

sombre ; ils s 'oxydent faci lement. 

L e poids de combinaison de l 'osmium est Os — 1 9 1 . 

L e ruthénium a été découvert par Claus en 1845- C'est un métal 

gr is ; sa densité est 1 1 ; il fond très difficilement, mais moins diffici

lement que l ' o s m i u m . I l résiste a s s e z b ien à l 'eau régale ; si on le 

chauffe a v e c de la potasse et du salpêtre, il est attaqué et il se forme 

du ruthénate de potassium. 

Si l 'on fait arriver du chlore dans la solution ainsi obtenue et que 

l 'on distille, il s 'échappe du tétraoxyde de ruthénium ; c 'est une 

m a s s e cristall ine, j a u n e , qui fond dès 26° et qui bout vers i o o ° ; mais 

dès cette température il fait facilement explosion. Il paraît se former 

de faibles traces de cet oxyde lorsqu 'on chauffe du ruthénium â l 'air. 

Sa vapeur est j aune et son poids molaire répond à la formule R u 0 A . 

H se dissout dans l'eau en donnant un liquide j aune qui est instable. 

A v e c les bases ce tétraoxyde forme, en perdant de l 'oxygène, deux 

séries de sels : les perruthénates M R u 0 4 , vert sombre, et les ruthé-

nates M 2 R u 0 4 , rouge orangé. Il existe donc entre ces deux séries 

les mêmes relations qu'entre les permanganates et les manganates; 
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d'ailleurs leurs transformations réciproques ont lieu dans des condi

tions tout à fait analogues : les ruthênates sont plus stables dans les 

solutions basiques, les perrutbénates dans les solut ions acides ou 

neutres. 

L e ruthénium forme avec le chlore des composés des types bivalent, 

trivalcnt et télravalent. A u x deux derniers types, dont le premier 

est j aune et le second rouge, correspondent les ions ch lororu thé-

niques RuCl ' l et RuCl ' ( l . 

L e poids de combinaison du ruthénium est R u = i o i , r . 
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CHAPITRE XLIV. 

LE CHOIX DES TOIDS DE COMBINAISON 
ET LA CLASSIFICATION PÉRIODIQUE. 

Général i tés . — Jusqu ' à présent nous n'avons pas décidé quel est, 

pour chaque é lément , le nombre qu' i l vaut mieux chois i r parmi les 

multiples de son poids de combinaison-. Nous allons maintenant nous 

demander si cet te question comporte une solution générale . 

Comme règles pour le cho ix des poids de combinaison, les p re 

mières qui se présentent à l 'esprit sont évidemment les deux sui

vantes : d'abord il faut que les formules soient aussi simples que 

possible, en second lieu il faut donner aux combinaisons analogues 

des foi mules analogues. Dans beaucoup de cas ces deux règles 

conduisent à des résultats concordan ts ; dans d'autres cas elles se 

contrar ient l 'une l 'autre . 

Ainsi , d'après le principe de simplicité, pour les éléments qui 

forment avec l 'oxygène un composé unique, on choisirai t le poids de 

combinaison de telle manière que chacun de ces oxydes cont ienne 

un poids de combinaison de l 'é lément correspondant . C'est ce qui a 

lieu par exemple pour le zinc et le cadmium, dont les oxydes ont 

pour formules Z n O et C d O . D e plus, pour les deux composés oxygé 

nés du cuivre, on donnera à l 'oxyde cuivrique, en vertu du principe 

d'analogie, une formule analogue à celle de l 'oxyde de zinc, puisque 

ces deux oxydes ont beaucoup d'analogies dans leurs combina i sons ; 

il en résulte que l 'oxyde cuivreux doit s 'écrire C u 2 O. 

S i nous considérons maintenant l 'oxyde d'argent, en vertu du prin

cipe de simplicité, nous l 'écr i rons A g O et nous poserons Ag = a i 5 , 8 . 

Mais cela nous mettrai t en contradict ion avec le second pr incipe, car 

les composés de l 'argent sont très analogues aux composés cu ivreux . 

Nous avons donc le choix de manquer soit à l 'un, soit à l 'autre de ces 

pr inc ipes ; on ne peut s 'attacher s imultanément à tous les deux. 

L a difficulté est semblable pour le fer et l 'a luminium. L e protoxyde 

de fer, en raison de son analogie avec l 'oxyde de zinc et l 'oxyde cu i -

O. — il . 26 
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vrique, doit s 'écrire F e O ; il en résulte pour le sesquioxyde la for

mule F e 2 0 3 . L 'a luminium ne forme qu 'un composé oxygéné ; d'après 

le pr incipe de s implici té , on devrait écr ire ce composé A l O , en po

sant Al = 4 o , 5 . Mais alors on ne tient pas compte de l 'analogie avec 

le sesquioxyde de fer, qui est incontes tab lement très grande. Pour 

mettre ce l te analogie en évidence, il faut écr i re A I 2 0 3 , ce qui blesse 

le p r i nc ipe de s impl ic i té . 

I l n 'est donc pas possible de satisfaire s imul tanément sans cont ra 

diction aux deux pr incipes , et l 'on aura souvent à décider auquel on 

veut manquer . E n général , c 'est au principe d'analogie qu 'on donne 

la préférence . 

Isomorphisme. — Cependant il n 'est pas facile de décider quelle 

est exac tement dans un cas donné l 'analogie qu ' i l faut considérer . 

L 'oxyde d'argent et l 'oxyde de plomb présentent eux aussi une notable 

analogie dans leurs propriétés générales, no tamment en ce qui c o n 

cerne la solubili té de leurs sels . Cependant on les écr i t de façon dif

férente, l ' u n A g 2 0 et l 'autre P b O . Pour avoir des règles plus précises , 

il faut abandonner 1' « analogie » générale et chois i r pour base quelque 

propriété vér i l îable . \ J isomorphisme ( p . 36 '^ , t. I ) est une propriété 

de ce genre . On posera donc le pr incipe suivant : il faut choisir les 

poids de combina ison de telle façon que des matières isomorphes 

aient des formules analogues. E n fait, il est possible d 'appliquer cet te 

règle sans contradic t ion, et à tous les couples ou groupes isomorphes 

signalés en divers endroits de ce Livre , on a pu donner des formules 

analogues. 

Mais il est impossible d'établir par ce procédé un système tout à 

fait complet des poids de combinaison, car les groupes isomorphes 

forment en général de petits ensembles très l imités , et leurs relations 

avec des éléments qui appart iennent à d'autres groupes ( comme par 

exemple dans le cas du manganèse) ne suffisent pas à rel ier tous les 

groupes entre eux . I l faut donc chercher d'autres procédés. 

Poids molaire. — L a notion de poids molaire (poids molécula i re ) 

nous en fournit un, si nous posons en principe que toute formule 

correspondant à un poids molaire doit contenir un nombre en

tier de poids de combinaison de chaque élément. L e poids m o 

laire est un nombre qui se déduit de la densité à l 'état gazeux, 

ou de l 'abaissement du point de congélat ion, ou de l 'élévation du 

point d 'ébulli t ion ( p . 1 8 5 , t. I ) ; il peut être déterminé d'une façon 

expérimentale , indépendamment de toute hypothèse d iscutable ; on 

peut donc vérifier si la condition que nous venons de dire se trouve 
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remplie pour toutes les matières (jue l 'on connaî t à l 'état gazeux ou 

dont on peut obtenir des solutions. E n réali té, beaucoup de cas dou

teux ont été tranchés par ce procédé. Ainsi le glucinium avait été 

considéré par beaucoup de savants comme un métal terreux, e t l 'on 

avait donné à son chlorure, par analogie avec l 'a luminium, la fo r T 

mule B e C l 3 ; on avait admis comme poids de combinaison du g luc i -

cinium le nombre i 3 , 5 , parce que i 3 , 5 de glucinium s'unissent, avec 

3 x 3 5 , 46 de chlore . Mais, quand on parvint à déterminer la densité 

de vapeur du chlorure de glucinium, on trouva pour son poids m o 

laire la valeur 8 0 . I l en résulte que le chlorure de glucinium ne peut 

conteni r que deux poids de combinaison de ch lo re ; il faut donc 

poser le poids de combinaison du glucinium égal à g, et écr i re le 

chlorure de glucinium B e C l 2 . 

Ces considérations mènent naturellement beaucoup plus loin que 

le seul isomorphisme ; mais el les-mêmes ne sont pas absolument p é -

remptoires . On peut concevoir , quoique ce soit en général très in 

vraisemblable, que pour un é lément déterminé, outre les composés 

dont on connaît les poids molaires, il existe encore des composés dont 

le poids molaire ne cont ienne qu 'une fraction du poids de c o m b i 

naison déduit des composés déjà connus . Ce fait ne serait pas cont ra

dictoire avec ce que l 'on sait des composés déjà connus ; i l obligerai t 

seulement d'admettre que ces composés cont iennent plusieurs poids 

de combinaison de l 'é lément . E n d'autres termes, on ne peut déduire 

des poids molaires qu 'une valeur limite que ne dépasse pas le poids 

de combina ison; mais on ne peut démontrer par les poids molaires 

que le poids de combinaison n 'est pas une fraction du nombre j u s 

qu'à présent adopté. 

Chaleur atomique. — Ces doutes peuvent être levés grâce à une 

loi découverte en 1 8 1 8 par Dulong et Pet i t , et confirmée depuis dans 

un grand nombre de cas nouveaux. D'après cel te loi, la capacité c a 

lorifique des éléments rapportée à leur poids de combinaison, e n 

d'autres termes la chaleur atomique, est la même pour tous les é lé 

men t s ; elle est égale, en chiffres ronds, à 6 calories (soi t 2 5 k j ) par 

degré. 

O n entend par capacité calorifique d'un corps le rapport entre la 

quanti té de chaleur qu 'on lui fournit et l 'élévation de température 

qui en résulte . Ains i , si l 'on fournit à ùn corps la quantité de c h a 

leur Q , et si sa température s'élève de t degrés, sa capacité ca lor i 

fique est k=Y' Cette quanti té k est évidemment proport ionnelle 

au poids du corps étudié, car pour une quantité donnée de chaleur 
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( ' ) D a n s un p e t i t n o m b r e d e c a s , on a i n d i q u é l ' e a u d e c r i s t a l l i s a t i o n de c e r t a i n s 

s e l s a v e c d e s f r a c t i o n s de p o i d s d e c o m b i n a i s o n . M a i s , c o m m e l e s p o i d s m o l a i r e s ne 

p e u v e n t ê t r e d é t e r m i n é s a c t u e l l e m e n t q u e p o u r l e s g a z e t l e s v a p e u r s , o u t e s m a 

t i è r e s d i s s o u t e s , e t n o n p o u r l e s m a t i è r e s s o l i d e s , il n 'y a p a s l à d e c o n t r a d i c t i o n 

r é e l l e . 

fournie, l 'élévation de température obtenue sera inversement propor

t ionnelle à la quantité de mat ière . O r on a trouvé de plus qu'à des 

poids égaux de matières différentes une même quanti té de chaleur 

fait subir des élévations de température très différentes. Gomme on 

appelle chaleur spécifique la capacité calorifique rapportée à l 'unité 

de poids, cela revient à dire que des matières différentes ont des cha 

leurs spécifiques différentes. Mais si l 'on rapporte la capacité ca lor i 

fique non plus à des poids égaux, mais à des poids qui sont dans le 

même rapport que les poids de combinaison, les mesures montrent 

que ces quantités de matière ont la même capacité calorifique, 

lorsqu'on a affaire à des éléments à l 'état solide. E n appelant chaleur 

atomique la capacité calorifique rapportée au poids de combinaison 

(poids a tomique) , la loi en question s 'énonce ainsi : tous les élé

ments solides ont la même chaleur atomique. 

Cette loi n 'est pas absolument générale. D 'abord , comme nous 

l 'avons remarqué, elle ne s 'applique qu'à l 'état sol ide; les éléments 

liquides et surtout les éléments gazeux n 'y rent rent pas. D e plus, 

elle n 'est même pas valable pour tous les éléments solides, mais seu

lement pour ceux dont le poids de combinaison n'est pas inférieur 

à 3o . Les éléments pilacés au-dessous de cette l imite ont, au point de 

vue de cette loi , une chaleur atomique trop pet i te . 

Résul ta ts . — O n peut se demander comment s 'accordent ces diffé

rents pr incipes quand on les applique en même temps au cho ix des 

poids de combinaison des mêmes éléments . E n fait, ils se conci l ient 

bien entre eux . I l est possible d'établir un système de poids de com

binaison où toutes les relations d' isomorphisme sont exprimées par 

des analogies de formules, où tous les poids molaires sont exprimés 

avec des nombres entiers de poids de combinaison, et suivant lequel , 

en outre, les chaleurs atomiques de tous les éléments solides (à poids 

de combinaison supérieurs à 3 o ) sont représentées par des nombres 

approximativement égaux. Ce sont les poids de combinaison dont il 

a été fait couramment usage dans ce Livre , et qui sont ac tuel lement 

adoptés d'une façon générale par les chimistes de tous les pays. Nous 

n'avons j amais eu besoin, dans ce t Ouvrage, d'écrire avec des frac

tions ( ' ) de poids de combinaison des formules de poids molaires dé-
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Classification périodique. — A plusieurs reprises nous avons s i 

gnalé des relations régulières entre les poids de combinaison des é l é 

ments analogues. E n général, la régularité consiste en ce que, dans 

deux groupes différents dont les éléments se correspondent un à un, 

les différences entre éléments correspondants sont approximativement 

égales. Il y a lieu de se demander si ces faits rentrent dans une loi 

plus générale, et comment on pourrait formuler cette loi . 

O n a cherché de différentes façons à résoudre ce problème, et , 

comme toujours, c 'est seulement à la fin qu'on est arrivé à la solu

tion la plus simple. E n effet, si l 'on ordonne simplement les éléments 

en série suivant les valeurs numériques de leurs poids de combina i 

son, sans teni r compte d'aucune autre c irconstance, on obtient les ré 

sultats suivants : 

Dans cette série, les é léments analogues apparaissent toujours à 

intervalles réguliers . Par suite, si l 'on décompose la série en un ce r 

tain nombre de sect ions , de telle manière que les premiers termes de 

terminés expér imentalement ; de plus, dans tous les cas d ' isomor-

phisme, les composés isomorphes ont des formules analogues; enfin, 

la loi de la constance de la chaleur atomique est satisfaite, comme le 

montre le tableau suivant : 

L i t h i u m ü 8 k J M o l y b d è n e a g 1 ' 

G l u c i n i u m 16 R u t h é n i u m 26 

B o r e e n t r e iSel-j.^' R h o d i u m 25 

C a r b o n e e n t r e 3 e t 23 P a l l a d i u m 27 

S o d i u m 28 A r g e n t 26 

M a g n é s i u m 26 C a d m i u m 26 

A l u m i n i u m 24 I n d i u m 27 

S i l i c i u m e n t r e 16 e t 94 É t a i n 27 

P h o s p h o r e 23 A n t i m o i n e . 26 

S o u f r e 24 T e l l u r e 25 

P o t a s s i u m 27 I o d e 28 

C a l c i u m 28 " L a n t h a n e 26 

C h r o m e 26 T u n g s t è n e . . 26 

M a n g a n è s e . 28 I r i d i u m 26 

F e r ).(') P l a t i n e . . . 26 

C o b a l t 2 6 O r 26 

N i c k e l 27 O s m i u m 2(5 

C u i v r e 2.5 M e r c u r e 27 

Z i n c 26 T h a l l i u m 28 

G a l l i u m 23 P l o m b '. 27 

A r s e n i c afi B i s m u t h 26 

S é l é n i u m i ï T h o r i u m 27 

Z i r c o n i u m 2 3 U r a n i u m 28 
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toutes ces sections appart iennent à une même famille déterminée, 

les éléments occupant le second rang de chaque section seront aussi 

des éléments apparentés; de même pour le troisième rang, e t c . 

L e tableau ci-dessous a été obtenu en décomposant en sections de 

ce genre la série des éléments rangés suivant leurs poids de c o m b i 

naison, et en disposant ces sections les unes au-dessous des autres. 

O n a ainsi const i tué des colonnes verticales où les é léments ana

logues ou apparentés se placent les uns au-dessous des autres. On 

a d'ailleurs diversement déplacé les colonnes les unes par rapport 

aux autres, de manière à mieux marquer la relation réc iproque entre 

les éléments par t icul ièrement rapprochés . 

Ainsi , dans la colonne affectée du chiffre 0 , nous retrouvons tous 

les éléments du type de l 'argon, qui se caractér isent par le fait qu' i ls 

sont impropres à former des composés ch imiques . 

Dans la colonne I se trouvent, d'une part, les métaux alcalins, é l é 

ments monovalents, et, d'autre part, le cuivre, l ' a rgent et l 'or, m é 

taux lourds monovalents. 

Dans la colonne I I se trouvent les métaux alcal ino-terreux, qui 

sont bivalents, et en outre les métaux lourds bivalents du groupe 

du z inc. 

Dans la colonne I I I se placent les métaux terreux trivalents, avec 

les métaux lourds correspondants, le gallium et l ' indium. 

Dans la colonne I V nous trouvons les éléments tétravalents. Les 

premiers représentants de cet te famille n 'ont déjà plus de caractères 

métal l iques ( la famille précédente nous a offert pour la première 

fois un métal loïde, le bore); v iennent ensuite les métaux du groupe 

du titane d'une part, et ceux du groupe de l 'étain d'autre part . 

L a colonne V cont ient elle aussi dans sa partie supérieure des m é 

talloïdes, qui peuvent se comporter soit comme trivalents, soit comme 

pentavalents; dans la partie inférieure se trouvent les métaux c o r 

respondants , trivalents et pentavalents. 

La colonne V I présente des é léments bivalents et hexavalents ; 

le caractère non métal l ique se conserve dans cette colonne jusqu 'à 

un niveau plus bas . 

La co lonne^VI I cont ient les métalloïdes typiques, les halogènes, 

qui réagissent comme des éléments monovalents, mais qui peuvent 

réagir même comme heptavalents. 

Enfin , la dernière colonne cont ient les métaux de deux familles, 

celle du fer et celle du plat ine, qui ne rent rent pas exac tement dans 

l 'ensemble du système. 
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On remarquera que dans toutes les colonnes , d'une manière géné

rale, les propriétés basiques (en d'autres termes, la tendance à former 

des cat ions) sont plus fortes à mesure que le poids de combinaison est 

plus é levé ; au contraire-, la tendance à former des anions diminue. 

I l est visible que le tableau n'est pas complet , mais présente en 

beaucoup d'endroits des lacunes. I l n 'en peut être autrement, car 

r ien n'autorise à admettre que tous les éléments existants aient été 

déjà découverts et étudiés. Cependant , il est remarquable que j u s 

qu'au poids de combinaison i 4 o il ne manque actuel lement presque 

pas d 'éléments. Là commence une lacune considérable , et c 'est seu

lement entre 1 7 0 et 240 que les cadres redeviennent assez b ien rem

plis. Quand, vers 1 8 6 0 , Newlands, L . Meyer et Mendeleeff décou

vrirent les relations que nous venons d'exposer, il manquai t beaucoup 

plus d 'éléments, et l 'on réussit , en appliquant la loi d'analogie, à 

prévoir avec une assez grande approximation les propriétés des é lé

ments dont les places étaient vides. C'est ainsi que Mendeleeff, par 

exemple, détermina a priori les propriétés d 'éléments encore incon

nus, et les découvertes postérieures confirmèrent très bien la plupart 

de ses prévisions. 

Indépendamment des caractères chimiques généraux qui se man i 

festent par les combinaisons , on obt ient encore , en rangeant les é l é 

ments suivant la grandeur de leurs poids de combinaison, une classi-

ficationassez complète des propriétés physiques, non seulement des 

éléments, mais de leurs composés corrélatifs. Ains i , en suivant d'une 

façon cont inue les l ignes horizontales, on passe par des transit ions ré

gulières du domaine des métaux à celui des métalloïdes, pour recom

mencer par des métaux chaque fois qu 'on reprend une nouvelle l igne. 

L a totalité de la série se décompose ainsi en un certain nombre de 

périodes, et c 'est pourquoi on a donné à l 'ensemble du système le 

nom de loi périodique. L e caractère périodique de cette loi apparaît 

de la façon la plus nette quand on représente graphiquement des pro

priétés déterminées des éléments . L a figure 1 2 2 représente ainsi deux 

propriétés : le volume atomique et le point de fusion ( ' ) . 

L a plupart des propriétés des éléments étudiés à l 'état l ibre donnent 

des courbes analogues. On peut donc dire, d'une façon générale, que 

les propriétés des é léments sont des fonct ions périodiques de leurs 

poids de combinaison. 

( l ) On entend par volume atomique le produit du volume spécifique par le poids 
de combinaison. En vertu de la définition du volume spécifique (p. 33, t. I ) , le vo
lume atomique est le volume, mesuré en centimètres cubes, qu'occuperait le poids 
de combinaison (évalué en grammes) de l'élément considéré. 
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Í 1 ) L a l i g n e la p l u s é p a i s s e i n d i q u e l e s v o l u m e s a t o m i q u e s , l ' a u t r e l i g n e i n d i q u e 

les p o i n t s d e f u s i o n ( t e m p é r a t u r e s a b s o l u e s ) . L e s o r d o n n é e s d e s v o l u m e s a t o m i q u e s 

o n t é t é m u l t i p l i é e s p a r 4I c e l l e s d e s p o i n t s de f u s i o n o n t é té d i v i s é e s p a r 7 . L e p o i n t 

a f fec té d 'un a s t é r i q u e d e v r a i t ê t r e 66 d i v i s i o n s p l u s h a u t . 

F i g . 1 2 A ( · ) . 
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Les composés comparables , comme les oxydes, les chlorures , les 

sulfures, e t c . , présentent dans leurs diverses propriétés les m ê m e s 

relat ions. Pa r exemple, avec le Tableau , on peut comparer les carac

tères de solubilité des chlorures des divers éléments , et d'une façon 

générale leurs relations avec l 'eau. 

Enfin, en considérant la forme des relations régulières dont nous 

venons de parler, on est amené à penser qu'il doit y avoir aussi de la 

régularité dans les relations entre les valeurs numériques elles-mêmes 

des poids de combina ison . L a première idée qui se présente est que 

les poids de combinaison ont pour caractér is t ique de différer de quan

tités constantes . Mais on s 'aperçoit bientôt que les faits ne réalisent 

une relat ion de ce genre que d'une façon grossièrement approx ima

tive. Par exemple , les différences entre termes correspondants de la 

première et de la deuxième ligne horizontale sont 

16, 16, (5 ,3 , 1 6 , 1 , 16,4 , 17 , 0 , 1 6 , 1 , 1 6 , 3 ; 

leur valeur est donc assez constante , b ien que les écarts dépassent de 

beaucoup les erreurs possibles dans la déterminat ion des poids de 

combinaison. Mais les différences entre la troisième et la quatrième 

ligne sont 

9.5, 94,5, 25,4, 27.9i 2 3 : 9 > «3,8, 9.7,0, 2 5 , 0 ; 

elles présentent donc des oscillations i rrégulières beaucoup plus con

sidérables. S u r un tableau complet de ces différences, on constate 

qu' i l est impossible d'apercevoir une lo i ; il y a donc dans ces valeurs 

numériques un élément de hasard, c 'est-à-dire d ' inconnu, dont on n'a 

pas encore pu venir à bout . 

C'est pour ces causes inconnues que dans deux cas, celui de l 'ar

gon et du potassium, et celui du tellure et de l ' iode, il a fallu, pour 

ne pas se mettre en contradict ion avec les faits, abandonner la règle 

de ranger les éléments exac tement suivant la grandeur des poids de 

combinaison : dans ces deux cas, de deux poids de combinaison 

voisins, c 'est le plus grand qui précède le plus petit . Dans les deux 

cas, la posit ion générale des éléments est si bien établie qu'on n'a 

j amais eu de doutes sur la place qu'il faut leur assigner dans le ta

b leau ; mais l 'espoir d 'obtenir la succession régulière at tendue en 

déterminant plus exac tement les poids de combinaison ne s'est pas 

réalisé. 

O n ne peut se dissimuler non plus qu 'un assez grand nombre de 

détails du tableau ne répondent pas très bien aux faits ch imiques . 

Pa r exemple le cuivre et le mercure , dont l 'analogie chimique est si 
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grande, se trouvent dans des colonnes différentes ; de même le b a 

ryum et le plomb, le thall ium et l 'argent. On pourrai t encore i n 

diquer d'autres points sur lesquels la classification fournie par le 

système périodique n'est pas la plus naturel le . 

E n présence de ces imperfect ions et d'autres imperfect ions ana

logues du système périodique, il faut se dire qu ' i l ne s 'agit pas, à 

proprement parler, d'une loi de la nature, mais seulement d'un pr in

cipe de classification pour un obje t qui n 'est pas très b ien déterminé. 

Ce que nous appelons la nature chimique d'un élément, et qui nous 

sert à apprécier ses analogies et ses différences par rapport aux autres 

éléments , se compose de toutes les réactions ch imiques à nous con 

nues dont cet é lément et ses composés sont capables . Mais il faut 

avouer que nous connaissons ces phénomènes d'une manière i n c o m 

plète et à un point de vue ex t rêmement part iculier . Les connaissances 

sont incomplètes comme tout savoir humain. L e point de vue est 

part iculier , avant tout, parce que parmi les phénomènes chimiques 

nous avons surtout approfondi c eux qui se passent à des températures 

moyennes et peu élevées; ils nous sont incomparablement mieux 

connus , par exemple, que les réact ions aux très hautes températures . 

L ' in té rê t part icul ier que nous accordons , à cause des propriétés spé

ciales à la grande classe des sels, aux phénomènes chimiques qui se 

passent en solution aqueuse, est enco re -une très grande cause de 

« partialité ». Ces phénomènes l 'emportent sans doute de beaucoup 

par leur importance industrielle et physiologique ; mais on ne peut 

les considérer comme prépondérants si l 'on se place au point de vue 

de Y ensemble et qu 'on veuille j u g e r en tenant compte de tous les 

aspects des problèmes. Pour nous servir d'une image, nous ne c o n 

naissons du grand corps des faits chimiques qu'une certaine t ranche 

obtenue par une section en partie arbitraire, et tout le reste du corps 

nous demeure presque absolument inconnu . Nous ne devons donc 

pas nous é tonner de ne pas apercevoir encore , sur cette coupe a c c i 

dentelle, les lois qui gouvernent l 'ensemble de l 'organisme. 
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Aluminofluorhydrique (Acide), i52, t. II. 
Alun, i53, t. II. 
Alun calciné, i54, t. II. 
Aluminium, 64, t. I ; i45, t. II. 
Aluminium (Acétate d'), 157, t. I I . 
Aluminium (Amalgame d'), 146, t. I I . 
Aluminium ( Bromure d'), i52, t. H. 
Aluminium (Chlorure d 1 ) , i5o, t. I I . 
Aluminium (Fluorure d'), 102, t. I I . 
Aluminium (Hydrate d'), 147, t. I I . 
Aluminium (Iodure d'), i52, t. II. 
Aluminium ( I o n ) , 147, t. II. 
Aluminium (Phosphate d'), 157, t. I I . 
Aluminium (Poids de combinaison de 1'), 

170, t. 1 ; 144j t- H-
Aluminium (Poids molaire de F ) , I 5 I , 

t . II. 
Aluminium (Silicate d'), 154 , t. I I . 
Aluminium (Silicates doubles d'), i56 , 

t. I I . 

Aluminium (Sulfate d'), i52, t. II. 
Aluminium (Sulfate basique d'), ii>3, t . I I . 
Aluminium (Synthèses à partir du chlo

rure d'), I 5 I , t. I I . 
Amalgame, 3g5, t. I ; 87, 146, a3g, 35g, 

t. II. 
Améthyste, 5og, t. I. 
Amides de l'acide carbonique, 475, t. I. 
Amidés (Composés), 4 " , t. I . 
Ammoniac ( S e l ) , 58, t. I ; 8g, t. II. 
Ammoniac (Se l ) de platine, 3g2, t. I I . 
Ammoniacal (Esprit de sel) , 4"8, t . I. 
Ammoniaco-magnésien (Phosphate), I 3 I , 

t. II. 

Ammoniaque, 4°4 , t- I-
Ammoniaque (Combinaison du chlorure 

de calcium avec 1'), 107, t. II. 
Ammoniaque ( Combinaisons du mercure 

avec 1'), 292, t . II. 
Ammonium, 82, 86, l. II. 
Ammonium (Amalgame d'), 87, t II. 
Ammonium (Azotate d'), 4 1 0 , t. I ; go, 

t. II. 
Ammonium (Bromure d'), 90, t. II . 
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Ammonium (Carbonate d"), 91, t. n, 
Ammonium (Chloroplatinate d'), 3ga, t. II, 
Ammonium (Hydrate d'), 88, t. II. 
Ammonium ( Iodure d'), go, t. II . 
Ammonium (Ion) , 4°°") l - I-
Ammonium (Nitrite d'), 91, t. II. 
Ammonium (Phosphates d ' ) , g i , t. II . 
Ammonium (Polysulfures d ' ) , g3, t. II . 
Ammonium (Sesquicarbonate d'), ga, t. II. 
Ammonium ( Sulfate d ' ) , 91, t . I I . 
Ammonium (Sulfure d ) , g a , t. II . 
Ammonium (Sulfhydrate d'), gi, t. I I . 
Ammonium (Thioaurate d'), 384, t. II. 
Ammonium (Thiovanadate d'), 34g, t. II. 
Ammonium ( V a n a d a L e d'), 347, H. 
Amorphe (Soufre), 3o5, t . I. 
Ampère, 17g, t . I. 

— . 23o, t. I . 
Amygdaline, 5o3, t. I . 
Analyse indirecte, 02, t . II. 
Analyse spectrale, 78, 1 . 1 . 
Anatase, 35g, t. IL] 
Anglais (Métal), 335, t. I I . 
Anglésite, 265, t. II. 
Anhydride, 249, t. I . 
Anhydrite, m , t. II . 
Anions, 228, t . I. 
Anode, i64> '· I-
Anodiques (Boues), 261, t. II . 
Anorthite, i 5 6 , t . II. 
Antichlore, 354, t. I ; 71, t. II. 
Anthracene, 4g5, t. I . 
Anthracite, 45;, t. I. 
Antimoine, 70, t. I : 325, t. II. 
Antimoine (Alliages d'), 334, t. II. 
Antimoine (Beurre d'), 3î8, t . II. 
Antimoine (Chlorure d ' ) , 32j, t. II. 
Antimoine (Cinabre d ' ) , 33o, t. II. 
Antimoine (Composés complexes de 1'), 

33o, t . II. 
Antimoine (Hydrate d ' ) , 337, t . II. 
Antimoine (Ions de I') , 327, t . II. 
Antimoine ( Pentachlorure d ' ) , 33i, t , II. 
Antimoine (Pentasulfure d ' ) , 332, t. II. 
Antimoine (Poids de combinaison de 

1'), 170, t. I ; 325, t . II. 
Antimoine (Tribromure d ' ) , 328, t . II. 
Antimoine (Trichlorure d ' ) , 328, t . II. 
Antimoine (Triiodure d'), 328, t. II . 
Antimoine (Trifluorure d'), 329, t . II. 
Antimoine (Trisulfure d'), 32g, t. II . 
Antimonié (Hydrogène), 334, LT. 
Anlimonique (Acide) , 33r, t. II . 
Apatite, 116, t. II . 

Appareil pour la préparation de l'hydi 
gène sulfuré, 322, t. I. 

Aragonite, 100, t. II. 
Aréomètres, 35 , t . I. 
Arfvedson, 84, t. IL 
Argent, 6g, t. I ; 297, t. II. 
Argent (Bromure d'), 3o2, t. II. 
Argent (Carbonate d'J, 3o6, t. II. 
Argent (Chlorure d'), 3o i , t. II. 
Argent. (Composés complexes de 1 ' ) , 3 

t . II. 
Argent (Cyanure d'), 3o6, t. II. 
Argent (Iodure d'), 3o4 , t. II. 
Argent. (Ion) , 299, t. II. 
Argent (Métallurgie de 1'), 312, t. II. 
Argent (Nitrate d'), 3oo, t. II. 
Argent (Oxyde d'), 3oo, t. II. 
Argent (Poids de combinaison dc l ' ) , 1 

t. I ; 299, t. II . 
Argent (Sous-chlorure d'), 3 m , t. II. 
Argent (Sulfate d'), 3o6, t. II. 
Argent (Sulfure d') 3o6, t. II. 
Argent (Sulfocyanate d'), 3io, t. II . 
Argentocyanure (Ton), 307, t . II. 
Argile, 64, t. I ; i55, t. II. 
Argile (Cuisson de 1') , 155, t. II. 
Argon, 61, 375, 526, t. I. 
Argon (Poids de combinaison de T ) , 1 

t. I ; 528, t. I. 
Argyrodite, 362, t. II. 
Arrhénius, a35, t. I. 
Arsenic, 5g, t. I ; 336 , t. II. 
Arsenic amorphe, 336 , t. II. 
Arsenic (Miroir d'), 338 , 344> t- II-
Arsenic (Pentachlorure d'), 345, t. II . 
Arsenic (Pentasulfure d'), 345, t. II. 
Arsenic (Pentoxyde d'), 345, t. If. 
Arsenic (Poids de combinaison de 1 

170, t. I ; 336 , t. II. 
Arsenic (Trichlorure d'), 33g, t. II. 
Arsenic (Trisulfure d 1 ) , 34i, t. II. 
Arsénié (Hydrogène), 343, t. II. 
Arsénieux (Acide), 33g, t. II . 
Arsénieux (Anhydride), 337, t. II. 
Arséniquc (Acide), 344, t. II. 
Asymptote, 92, t . I. 
Atacamite, 245, t. II. 
Atome, 176, t. I. 
Atomique (Chaleur), 4o3, t. I I . 
Atomique (L'hypothèse), 175, t. I. 
Atomique (Poids) , 176, t. I. 
Atomique (Volume), 4o8, t . II. 
Aurates, 383 , t. II. 
Aureux (Sulfure), 383 , t. II. 
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Auricyanique ( Ion) , 384, L H-
Aurolhiosulfurique (Acide), 386, t. II. 
Avogadro, 179, t. I. 
Azotates, 37g, t. I. 
Azote, 58, 3 7 4 , t. I. 
Azote (Actions calalytiqucs des oxydes 

d' ) , 402, t. I. 
Azote ( Autres combinaisons avec l'hy

drogène et l'oxygène), 4*4* l - -I-
Azote ( Bioxyde.d'), t. T. 
Azote ( Chaleur de formation du per

oxyde d'), 391, t. I. 
Azote (Composés d'un sel ferreux et du 

bioxyde d'). 186, t. II. 
Azote (Composés oxygénés de 1') , 3 7 g, 

t. I. 
Azole (Pentoxyde d'), 384, <·• I. 
Azote (Peroxyde d'), 388, t. T. 
Azole ( Poids de combinaison de I ' ) , 170, 

3 7 4 , t. I. 
Azote (Préparation du peroxyde d'), 3go, 

t. I. 
Azote (Protoxyde d'), t. I. 
Azote (Réaction caraciéristique des com

posés oxygénés de 1') , 38y, t. I . 
Azote en combinaison organique, 4 T 7, 

t. I. 
Azoteux (Acide), 3Q4, t. I. 
Azoteux (Anhydride de l'acide ) , 3g4, t. I. 
Azoteux ( Anhydride de l'acide ) , 3g5, t. I. 
Azothydrique (Acide), 417, t. I. 
Azotique (Acide), 379, t. !.. 
Azotique (Anhydride de l'acide), 385, 

t. I. 
Azotique (Chaleur de formation de l'a

cide), 385, t. I. 
Azotique (Gaz) , 386, t. I. 
Azotique (Propriétés chimiques de l'acide), 

3 8 I , t. I . 
Azotique (Réaction caractéristique de 

l'acide), 3«4, t. I. 
Azotique (Sels de l'acide), 384, t. I. 
Azotique (Solution des métaux dans 

l'acide ) , 2^2, t. II. 
Azoture de magnésium, i33, t. II. 
Azoture de titane, 36i, t. II. 
Azotyle (Chlorure d'), 4 ° 2 , t. I. 
Azurite, 25s, t. II. 

B . 

Balance, 3o, l. I . 
Balard, 266, t. I. 
Ballon, 128, t. I. 

Baryte, i 3 7 , t. II. 
Barytine, i38, t. II. 
Baryum, 64, t. I ; i34, i36, t. II. 
Baryum (Aurate de) , 383, t. II. 
Baryum (Bichromate de), 216, t. II. 
Baryum (Bioxyde de), i4°> I- II-
Baryum (Carbonate de), [39, t. II. 
Baryum (Chlorure de), i3g, t. II. 
Baryum ( Chromate de), 216, t. II . 
Baryum ( Ion) , i38, t. II. 
Baryum (Nitrate de) , i4o, t. II. 
Baryum (Oxyde de), i36, t. II. 
Baryum (Poids de combinaison du) , 170, 

t. I ; I3FI, t. II. 

Baryum (Sulfate de) , i36, t. II. 
Baryum et ion platinocyanogène, 3 9 | , 

t. II. 
Bases, 181, t. I . 
Bases et acides, 21g, t. I. 
Bases et acides (Rapports de poids entre), 

220, t. I . 
Bauxite, 148, t. II. 
Benzène, 36, 4Q5, t. I. 
Béryl, 1^2, t. II. 
Béryllium, 6, , t. I. 

Berzélius, 162, 177, 365, t. I ; g6,'364, t. II. 
Bessemer ( Procédé ) , 18g, t. II. 
Bichromique (Acide), 2i( ,

), t. II . 
Biphosphate de sodium, 77, t. II. 
Bismuth, 70, t. I ; 320, t. II. 
Bismuth (Azotate de), 3ai, t. II. 
Bismulh (Chlorure de), 3Î2, t. It . 
Bismuth (Hydrate de), 3ai, t. II. 
Bismuth (Iodure de), 323, t. II. 
Bismuth ( Ion) , 3ai, t. H. 
Bismuth ( Oxychlorure de ) , 322, t. II. 
Bismuth (Oxyde de), 3ai, t. II. 
Bismuth (Poids de combinaison du) , 

170, t. I ; 3ao, t. II. 
Bismuth (Pentoxyde de) , 3a4, t. II. 
Bismuth (Sous-nitrate de) , 3ai, t. II. 
BismuLh (Sulfate de), 322, t. II. 
Bismuth (Sulfure de), 323, t. II. 
Bismuth-hyposulfite ( Ion) , 3 ï 3 , t. II . 
Bismulhiodhydrique (Acide), ?23, t. II. 
Bismuthique (Acide), 3241 t-11· 
Bismuthyle, 322, t. II. 
Bitterspath, i3o, t. II. 
Blende, 67, t. I ; 23o, 2.36, t. II. 
Bleu de Berlin, i83, t. II. 
Bois (Charbon de), 456, t. I . 
Borax, 61, 5ï4, t. I ; 80, t. II. 
Borax octaédrique, 80, t. I I . 
Borax prismatique, 80, t. II. 
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Borax vitrifié, 80, t. II. 
Bore, 6 1 , S î i , t. I. 
Bore (Azoture de), 5 a 5 , t. I. 
Bore (Poids de combinaison du) , i - 0 j 

5-22, t. I. 
Bore (Tribromure de), 5 2 5 , t. I. 
Bore (Triclilorure de), 5 j 4 , t- I -
Bore (Trifluorure de), 5 a 5 , t. I. 
Borique (Acide), 5 2 2 , t. I. 
Borique (Anhydride), 5 2 2 , t. I. 
Boyle, 7 3 , t. I. 
Boyle (Loi de) , 8 1 , 9 2 , t. I. 
Brasage, 1G2, t. II . 
Braunite, ig'i, t. II. 
Bredig, 3 g o , t . II. 
Britannia (Métal), 358, t. II. 
Brome, 56, 2 6 6 , t. I. 

Brome (Acides oxygénés du) , 2 7 1 , t. I. 
Brome (Hydrate de), 2 6 7 , t. I. 
Brome ( I o n ) , 2 7 0 , t. I . 
Brome (Poids de combinaison du) , 1 7 0 , 

2 6 7 , t. I. 
Bromhydriquc (Gaz) , 2 6 8 , t . I. 
Bromique (Acide) , 2 7 1 , t. I. 
Bromure d'argent, 3 o 2 , t. II . 
Bromure de potassium, 56, t. I ; 2 0 , t. II . 
Bronze, 1 6 1 , 358, t. II. 
Bronze des miroirs, 358, t. II. 
Brookite, 3 5 g , t. II. 
Brouillard, i 5 3 , t. I. 

Bunsen, 7 3 , 4 g 6 , t. I; 8 2 , 83, i?4, i / p , U-
Bunsen (Brûleur) , 49", '· I. 
Bunsen et Graham (Loi de) sur la diffu

sion, n 3 , t. I. 
Burette, 2 2 1 , t. I. 

C. 

Cadmium, 6 6 , 6 7 , t. I ; 2 2 0 , 2 3 6 , t. II. 
Cadmium (Amalgame de), 2 3 9 , t. II. 
Cadmium (Chlorure de) , 2 3 8 , t. II. 
Cadmium (lodure de) , 2 3 8 , t. II. 
Cadmium ( I o n ) , ' » 3 7 , t. II. 
Cadmium (Poids de combinaison du) , 

1 7 0 , t. I . 
Caesium, 6 2 , t. I; 8 2 , t. II. 
Caesium (Poids de combinaison du ) , 1 7 0 , 

t. I ; 8 2 , t. II. 
Catnite, 1 2 g , t. I I . 
Calamine commune, 2 3 5 , t. II . 
Calamine noble, 2 3 5 , t. II. 
Calamine terreuse, 2 3 5 , t. II. 
Calcium, 63, t. I ; g 6 , t. II. 

Calcium (Acétate de) , 1 1 6 , t. II . 
Calcium (Bicarbonate de), i o 4 . t. II. 
Calcium (Bromure de), 1 1 0 , t. II. 
Calcium (Carbonate de) , i o u , t. II . 
Calcium (Carbonateamorphede), m o , t.II. 
Calcium ( Carbure de), 4 9 2 , 1.1 ; 1 1 8 , t. II. 
Calcium (Chlorure de), τ ο 6 , t. II. 
Calcium ( Cyanamidc de), 1 2 0 , t. II. 
Calcium (fluorure de), 1 1 0 , t. II. 
Calcium (Hydrate de), 9 7 , t. II. 
Calcium (lodure de), no , 1. II. 
Calcium (Ion) , 9 6 , t. I I . 
Calcium (Lumière du) , 1 2 2 , t. I. 
Calcium (Manganile de) , i g 5 , t. II. 
Calcium ( Métaphosphale de), 1 1 6 , t. II. 
Calcium (Nitrate de) , m , t. II. 
Calcium (Oxalate de) , 1 1 7 , t. II. 
Calcium ( Oxyde de ) , 9 8 , t. II. 
Calcium ( Phosphate de ) , n 4 , t. II. 
Calcium ( Plomhatc de), 2 7 2 , t. II. 
Calcium (Poids de combinaison du) , 1 7 0 , 

t. I ; 1 2 3 , t. II. 
Calcium ( Polysulfures de), 1 1 4 , t. II. 
Calcium (Pression de dissociation du 

carbonate de) , 1 0 2 , t. II. 
Calcium (Silicate de) , 1 2 0 , t. H. 
Calcium (Sulfate de) , m , t. II. 
Calcium (Sulfhydrate de), n 3 , t. II. 
Calcium ( Sulfure de), n 3 , t. II. 
Calomel, 2 8 0 , t. II. 
Calorie, 1^0, t. I. 

Calorifique (Capacité), i g 2 , 5 2 7 , t. I ; 
4 o 4 , t. II . 

Caméléon minéral, 1 9 9 , t. II . 
Canne, 1 2 2 , t. II. 
Canons de soufre, 3 i o , t. I. 
Caoutchouc (Vulcanisation du ) , 3 5 9 , 1 . 1 . 
Caractères d'imprimerie, 3 3 5 , t. II. 
Caractèresdistinctifs des matières, i 4 , 1 . 1 . 
Carbamates, 4 / 7 , t. I. 
Carbamide, 4 7 6 , t. I. 
Caibamique (Acide), 4 7 7 , t. I. 
Carbonates, 4 7 ' , I. 
Carbonate de soude cristallisé, 7 .5 , t. II. 
Carbone, 6 0 , 4 5 5 , t. I. 
Carbone (Le cycle du) , 4 7 1 , t. I. 
Carbone ( Oxychlorure de ) , 4 7 5 , t. I. 
Carbone (Oxyde de), 4 / 8 , t. I. 
Carbone (Oxysulfure de) , 5 o r , 1 . 1 . 
Carbone ( Poids de combinaison du ) , 1 7 0 , 

4 7 3 , t. I. 
Carbone (Sulfure de), 4 9 9 , 1· I· 
Carbone (Tétrafluorure de), 4BÜ, t. I . 
Carbonique (Acide), 4 7 ° ι ι· ï-
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Carbonique ( A m i d e s de l ' a c i d e ) , 4 7 5 , t . 1 . 

Carbonique ( A n h y d r i d e ) , 4 D 4 , T - I· 

Carbon ique ( A n h y d r i d e ) l iquide, 4 6 8 , 1 . 1 . 

Carbon ique ( N e i g e ) , 4 6 9 , T . I . 

Carbon ique ( R é a c t i o n s c a r a c t é r i s t i q u e s 

de l 'acide ) , 4 7 4 , t. I -

Carbon i sa t ion , 6 1 , T . I . 

Carbony le ( C h l o r u r e d e ) , 4 ? 5 , T . I . 

C a r b u r é ( G a z ) , 4 9 6 , t. 1. 

C a r b o r u n d u m , 5 A O , T I . 

Carna l l i t e , 6 2 , t. I ; rg, 1 2 7 , T . I I . 

Cass i tér i te , 7 1 , T . I ; 3 5 3 , T . I I . 

Cassius ( P o u r p r e d e ) , 3 8 t , t. I I . 

Cata lyse , 1 2 4 , 1 8 8 , t . I . 

Cata lyses de t ransmiss ion , 4 ° 4 , '· I-

C a t a l y s e u r s négat i fs , 1 2 5 , t. I . 

C a t a l y s e u r s positifs, i a 5 , t . I . 

Cata ly t iques ( A c t i o n s ) , 2 6 G , t. I I . 

Cata ly t ique ( A c t i o n ) des o x y d e s d'azote, 

4n3, T . I . 

C a t h o d e , 164, T . I . 

Cathodiques ( P h o s p h o r e s c e n c e produi te 

p a r les r a y o n s ) , I 5 G , T . I I . 

C a t i o n s , 2 2 8 , t . I . 

Cé les t ine , i 38 , t. I I . 

C e n t i m è t r e , 6 , T . I . 

C e n t i m è t r e c a r r é , 6 , T . 1. 

C é r i u m , 65 , T . 1; 1 . Ï 8 , 1 6 0 , T . I I . 

C é r i u m ( P o i d s de comhina i son d u ) , 1 7 0 , 

T . I . 

Cérusc ( B l a n c d e ) , 2 6 8 , T . I I . 

Cérus i t e , 2 6 8 , T . I I . 

Chalcédo ine , S I C » , t. T. 

Chalcos ine , 2 5 G , t . I I . 

Cha leur ( U n i t é d e ) , I 4 O , T . I 

Cha leur de f o r m a t i o n , 1 9 6 , T . I . 

C h a l e u r de format ion de l'eau, 1 9 2 , T . I . 

C h a m b r e s ( A c i d e d e s ) , 34o, 4 » o , t . I . 

C h a r b o n , 456 , T . I . 

C h a u x ( E a u d e ) , 43 , T . I ; 9 7 , T . I I . 

C h a u x ( É t e i n d r e l a ) , 9 G , t . I I . 

C h a u x ( H y p o c h l o r i t e d e ) , 1 0 7 , t . I I . 

C h a u x ( L a i t d e ) , 9 8 , t. I I . 

C h a u x ( P i e r r e À ) , 1 0 1 , T . I I . 

C h a u x ca lc inée , 9 8 , t . I I . 

C h a u x é te inte , 9 7 , T . I I . 

C h i m i q u e ( É n e r g i e ) , 2 6 , t. I . 

Chimiques ( F o r c e s ) , 1 1 8 , T . I . 

Ch imiques ( P h é n o m è n e s ) , I , t. I . 

Chimique ( V a l e u r ) , 3 I , T . I . 

C h l o r a t e de potass ium, 7 3 , T . I . 

Ch lora te s ( F o r m a t i o n d e s ) , 2 8 0 , t . I . 

C h l o r a u r i q u e ( A c i d e ) , 3 8 2 , t . I I . 

Ch lore , 5 5 , 1 9 7 , T . I . 

Chlore ( Composés o x y g é n é s du ) , 2 4 1 , t . I . 

Chlore ( H y d r a t e d e ) , 2 0 2 , T . I . 

Chlore ( I o n ) , 2 3 6 , T . I . 

Chlore ( P e r o x y d e d e ) , 2 6 1 , t . I . 

Chlore ( P o i d s de combina i son d u ) , 1 7 0 , 

2 6 4 , L - 1 

Chlore ( P r é p a r a t i o n d u ) , 1 9 8 , t . I . 

1 Chlore ( P r o p r i é t é s ch imiques d u ) , 2 0 4 , 

t . I . 

Chloré ( G a z t o n n a n t ) , 2 1 0 , T . I . 

Chloreux ( A c i d e ) , 2 6 1 , t . I . 

Chlorhydr ique ( A c i d e ) , 56, 1 0 2 , 2 0 6 , 2 1 2 , 

t . I . 

Chlorhydrique ( C o m p o s i t i o n de l ' a c i d e ) , 

2 0 8 , t . I . 

Chlorhydr ique ( L ' e a u et le gaz ) , 2 I 5 , 1 . 1 . 

Chlorhydr ique ( P r é p a r a t i o n du gaz ) , 2 1 2 , 

t . I . 

Chlorhydr ique ( P r o p r i é t é s du g a z ) , 2 I 3 , 

t . I . 1 

Chlorhydr ique ( T h e r m o c h i m i e de l 'acide) , 

2 3 7 , t . I . 

Chlorique ( A c i d e ) , 2 5 I , 1.1. 

Chlori tes , 2 6 1 , t. I . 

"Chlorocarbnnique ( A c i d e ) , 4 ^ 5 , T . I . 

C h l o r o c h r o m i q u e ( A c i d e ) , 2 1 8 , t . I I . 

Chloroforme , 4 ^ 5 , t . I . 

Chloroformique ( A c i d e ) , 4 7 ^ , T . I . 

Chloro ir id ieux ( I o n ) , 3 G 6 , T . I I . 

Chloroir id ique ( I o n ) , 3 G 6 , T . I I . 

C h l o r o m e r c u r i q u e ( A c i d e ) , 2 8 3 , t . I I . 

Chloropa l lad ieux ( A c i d e ) , 3 G 6 , t . I I . 

Chlornpal ladique ( A c i d e ) , 3 G 5 , t . I I . 

Chloropla t ineux ( I o n ) , 3 9 2 , T . I I . 

Chloroplat in ique ( A c i d e ) , 1 2 , 3 G I , t. I I . 

Chlororulhéniques ( I o n s ) , 4 O O , t . I I . 

Chlornstannique ( A c i d e ) , 356 , T . I I . 

Chlorosul fur ique ( A c i d e ) , 3 6 i , t. I . 

Ch lorures , 2 O 5 , T . I . 

C h l o r u r e d 'a luminium, iâo , t . I I . 

C h l o r u r e d ' a m m o n i u m , 8 G , T . I I . 

C h l o r u r e d ' a m m o n i u m ( Décompos i t ion 

d u ) , 8 9 , t. I I . 

C h l o r u r e d ' a m m o n i u m ( H y d r o l y s e d u ) , 

9 0 , t. I I . 

C h l o r u r e d'argent , 3 O I , t . I I . 

Chlorure de b a r y u m , I 3 G , t . I I . 

Chlorure de c a l c i u m , 1 0 4 , T . I ; 1 0 6 , T . I I . 

C h l o r u r e de c a l c i u m ( C o m h i n a i s o n de 

l 'ammoniaque e t d u ) , 1 0 7 , T . I I . 

C h l o r u r e de c a l c i u m ( D e s s i c c a t i o n des 

gaz p a r l e ) , 1 0 6 , t . I I . 

C h l o r u r e de c a l c i u m ( U s a g e d u ) c o m m e 

ré fr igérant , 1 0 7 , T . I I . 
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Chlorure de chaux ( Décomposition du) 
par des catalyseurs, iog, t. II. 

Chlorure de chaux (Dosage du chlore 
aclif dans le) , ing, t. II. 

Chlorure de chaux ou chaux chlorée, 1 9 9 , 
t. I ; 1 0 7 , t. II. 

Chlorure de magnésium, 1 2 7 , t. II . 
Chlorure de magnésium (Electrolyse du), 

1 2 4 , t. II. 
Chlorure de méthyle, 4 8 5 , t. I . 
Chlorure de silicium, 5 i 6 , t. I . 
Chlorure de zinc, 2 . Î 4 , t. II. 
Chromate (Ion) , 2 1 4 , t. II. 
Chromâtes sensibilisés, 2 1 7 , t. II. 
Chromâtes (Usage des) pour reconnallre 

l'eau oxygénée, 3 1 9 , t. II. 
Chrome, 6 6 , t. I ; 2 0 8 , t. II. 
Chrome (Alun de), 2 1 2 , t. II. 
Chrome (Chlorure de), 2 1 1 , t. TI. 
Chrome (Jaune de), 2 6 6 , t. II. 
Chrome (Orangé de), 2 6 6 , t. II. 
Chrome (Poids de combinaison du) , 1 7 0 , 

t. I ; 2 0 8 , t. II. 
Chrome ( Protoxyde de) , 2 1 0 , t. II. 
Chrome (Rouge de), a 6 6 , t. II. 
Chrome (Sesquioxyde de), 2 1 1 , t. II. 
Chrome métallique, 2 0 8 , t. II. 
Chrome passif, 2 0 9 , t. IL 
Chromé (Acier), 2 0 8 , t. II. 
Chromé(Fer)ouchromite, 6 6 , 1.1;21 i.t.II. 
Chromeux (Acétate), 2 1 0 , t. II. 
Chromeux (Chlorure), 2 1 0 , t. II. 
Chromeux (Composés), 2 1 0 , t. II. 
Chromeux (Hydrate), 2 1 0 , t. II. 
Chromeux (Ion) , 2 1 0 , t. II. 
Chromique (Acide), 6 6 , t. I ; 2 i 3 , t. II. 
Chromique (Anhydride), 2 1 4 , t. II. 
Chromiques (Composés), 2 1 0 , t. II . 
Chromique ( Hydrate ) , 2 J O , t. II. 
Chromique ( Ion) , 2 1 0 , t. II. 
Chromique (Sulfate), 2 1 2 , t. II. 
Chromyle (Chlorure de), 2 1 8 , t. II . 
Chromyle (Fluorure de), 2 1 9 , t. II . 
Chromosulfuriques (Acides complexes), 

2 1 3 , t. II. 
Cinabre, 6 9 , 1 .1; 2 8 8 , t. II. 
Cinabre bitumineux, 2 8 9 , t. II. 
Cinabre vert, 2 6 6 , t. II . 
Claudétite, 338, t. II. 
Claus, 3gg, t. II. 
Clévéite, 5 2 8 , 1.1. 
Clichés (Copies de), 3oi, l. II. 
Cloches (Métal des), 358, t. II. 
Cobalt, 65, 1.1; 2 2 0 , t. II . 

Cpbalt (Action catalytique du) , 246, t. I. 
Cobalt ( Azotate de) , 2 2 1 , t. II. 
Cobalt (Chlorure de) , 2 2 1 , t. II. 
Cobalt ( Hydrate de) , 221, t. II. 
Cobalt ( I o n ) , 2 2 1 , t. II. 
Cobalt (Poids de combinaison du) , 1 7 0 , 

t. I ; 2 2 0 , t. II. 
Cobalt (Sels du) , 2 2 3 , t. II. 
Cobalt (Sels complexes de), 2 2 3 , t. II. 
Cobalt (Silicate de), 2 2 2 , t. II. 
Cobalt j( Sulfate de) , 2 2 2 , t. II. 
Cobalt métallique, 2 2 0 , t. II. 
Cobalticyanhydrique (Acide), 2 2 4 , t. I I . 
Cobalticyanure ( I o n ) , 2 2 3 , t. II. 
Cobaltinitrite ( Ion) , 2 2 4 , t. II. 
Cobalto-ammoniques (Composés), 3 a 4 , 

t. H. 
Cobalto-cyanure ( Ion) , 2a3, t. II. 
Coke, 458, t. I. 
Collodion (Procédé au) , 3 o 5 , t. II. 
Colloïdal ( É t a t ) , 5 i 2 , t. I . 
Colloïdales (Solutions), 5 i 2 , t. I ; 1 7 3 , 

341, t. II. 
Combinaison, 48, t. I . 
Combinaison (Choix des poids de), 4"'; 

t. II. 
Combinaisons non saturées, 4 g 1 , t. I . 
Comhinaison saturée, 4 8 8 , t. I . 
Combustibles (Pourquoi il subsiste des 

matières), 7 7 , l. I. 
Combustion, 4 2 , 7 6 , t. I. 
Combustion de l'hydrogène, n 5 , t. I. 
Combustions sans.oxygène, 2 o 5 , t. I. 
Complémentaire (Couleur), i 5 , t. I. 
Complexes (Sels) , 1 2 g , t. II. 
Complexes (Sels) dans la pile voUnïquc, 

3o8, t. II. 
Composée (Matière), 48, t. I. 
Compressibilité (Coefficient de) de l'eau, 

i 3 6 , t. I. 
Concentration, 1 2 0 , t. I. 
Concept, 4> t- I . 
Condensés (Acides), 5 2 2 , t. I, 
Conducteurs (Corps) , 2 2 6 , t. I. 
Conservation (Lois de), ig, t. I . 
Conservation de l'énergie, 3 8 , t. I . 
Conservation de la masse, 2 2 , t. I. 
Conservation de la matière, 2 2 , t. I. 
Conservation des éléments (Loi de) , 7 2 , 

t. I. 
Conservation du poids, 2 1 , t. I. 
Conservation du travail, 2 3 , t.. I. 

Constitution, 444J C-
Constitution (Formules de) , 36o, t. L 
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Continuité (Loi de), i32, t. I. 
Contre-courant (Principe du), 12g, t. I ; 

28, t. II. 
Coordonnées, go, t. I. 
Copies de clichés négatifs, 3or, t. II. 
Corindon, 148, t. II. 
Corné (Argent) , 3oi, t. II. 
Cornue, 128, t. I. 
Corps, 6, 7, t. I. 
Couleur, 8, i5, t. I. 
Couleur des corps solides, i5, t. I. 
Coulomb, 2.3o, t. I. 
Cuuple, 242, t. I. 
Couvre ( L a couleur), 234, t. II. 
Covelliue, 2 . 3 2 , t. II-
Craie, 101, t. II. 
Crayons, 462, t. I. 
Critiques (Phénomènes), 464, t. I-
Critique (Point ) , »45, 4fi7> t. I. 
Critique (Pression), 468, t. I. 
Critique (Température), 468, t. I. 
Critique (Volume), 468, t. I. 
Cristal de roche, 5og, t. I. 
Cristalline (Substance), i38, t. I. 
Cristallisable (Acide), 33g, t. I. 
Cristallisation, 3oi, 3u2, t. I. 
Cristallisation des matières solubles, 256, 

t. I. 
Cristaux, 3io, t. I. 
Cristaux ( Formes des), 3 n , t. I. 
Cristaux (Propriétés des), 3i5, t. I. 
Cristaux (Symétrie des), 3i2, t. I. 
Crocéo (Sels) , 225, t. II. 
Crudité de l'eau, io5, t. II. 
Cryolithe, i52, t. H. 
Cube (Centimètre), 6, t. I. 
Cuivre, 67, t. I; 240, t. II. 
Cuivre (Acétate de), 252, t. II. 
Cuivre (Azotate de) , a5i, t. II. 
Cuivre (Carbonate de), 252, t. IL 
Cuivre (Composés complexes du), 25g, 

t. II. 

Cuivre (Hydrate de), 243, t. II. 
Cuivre (Ions du) , 241, t. II. 
Cuivre (Métallurgie du). 260, t. II. 
Cuivre (Oxydule de), 256, t. II. 
Cuivre (Poids de combinaison du) , 170, 

t. I ; 241, t. II. 
Cuivre (Sulfate de), 245, t. II. 
Cuivre (Sulfocyanate de), 258, t. II. 
Cuivre panaché, 260, t. II. 
Cuivreux (Bromure), 258, t. II. 
Cuivreux (Chlorure), 257, t. II. 
Cuivreux (Composés), 256, t. II, 

Cuivreux (Hydrate), 256, t. II. 
Cuivreux (Iodure), 258, t. II. 
Cuivreux ( Ion) , 241, t. II. 
Cuivreux (Oxyde), 256, t. II. 
Cuivreux ( Sulfure ), 252, 25g, t. II. 
Cuivrique (Chlorure), 244, t- H-
Cuivrique ( Ferrocyanure), 253, t. II. 
Cuivrique (Hydrate), 243, t. II. 
Cuivrique ( Ion) , 241, t. IL 
Cuivrique (Sulfure), 2 3 2 , t. II. 
Cuprite, 256, t. II. 
Cuprocyanure ( Ion) , 260, t. II. 
Curcuma, 17g, t. I. 
Gyanazoture de titane, 36i, t. II. 
Cyanhydrique (Acide), 5o3, t. I. 
Cyanique (Acide), 5o5, t. I. 
Cyanogène, 5o2, t. I. 
Cyanogène ( Ion) , 5o2, t. I. 
Cyanogène (Moyens de reconnaître les 

composés du), 5o4, t. I . 
Cyanogènes (Composés) du fer, 181, t. II. 
Cyanure de baryum, 4 r , t. II. 
Cyanure de potassium, 4", t. II. 
Cyanurique (Acide), 5o5, t. I. 

D. 

Dagucrre, 3o4, t. II. 
Dalton, 83, 177, t. I. 
Dalton (Loi de), 82, t. I . 
Dalton (Loi des pressions partielles de), 

110, t. I. 
Daniell (Bec) , 121, t. I. 
Daniell (Pile de), 247, t. II. 
Davy, 73, t. I; 3, 96, t. II. 
Deacon (Procédé), 198, t. 1. 
Décimètre, 6, t. I . 
Décolorante (Action) de l'acide sulfu

reux, 333, t. I. 
Décomposition, 48, t. I. 
Déduction, 5o, t. I. 
Degrés de liberté, 88, t. I. 
.Déliquescentes (Matières), 182, t. I. 
Densité, 33, t. I. 

Densités de vapeur (Variabilité de) , 388,. 
t. I. 

Densité et volume spécifique de la va
peur d'eau, 145, t. I. 

Déplacement, 118, t. I. 
Dépolarisant, go, t. IL 
Dérivées (Formes) , 3i4, t. I. 
Dessiccateurs, 148, t. I. 
Dessiccation des gaz, io3, t. I ·' 
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Dessiccation par le clilorure de calcium, 
J O 6 , ι. I I . . 

Développement, 3O3, t. II. 
Dévitrification, 120, t. II. 
Dialogue, IG3, t. II. 
Dialyse, 5 1 2 , t. I . 
Diamant, 462, t. I. 
Diamants artificiels, 463, t. I. 
Diamide, 416 , t. I. 
Diaspore, I48, t. II. , 
Diatomées, 5io, t. I. 
Dibasiques ( Acides ) , 3 I8 , t. I. 
Dicalcique (Phosphate), n 5 , t. II. 
Diffusion, 1 1 2 , t. I. 

Diffusion (Loi de Graham et Bunsen sur 
la) , I I 3 , t. I. 

Diffusion (Vitesse de) , m , n 3 , t . I . 
Diffusion des gaz, 267, t. I . 
Dilatation (Coefficient de) , i34, t. I . 
Dilatation (Loi d e ) , go, t. I. 
Dilatation d e s gaz (Coefficient d e ) , 8 3 , 

t. 1 . 

Dimensions, 5 , t. I . 
Dîmercuriammonium, 292, t. II. 
Dinitropyrosulfuryle, 4 ° ' , t. I. 
Dissociation de la vapeur d'iode, 2 7 4 , 1 . 1 . 

Dissociation des electrolytes, 233, t. I . 
Dissociation électrique (Inégalités dans 

la) , 287, t. I. 
Dissolution (Chaleur de) et solubilité, 

205, t. I . 

Dissolvant (L'eau comme), i5g, t. I. 
Distillation, 128, t. I. 
Distillation à basse température, 188, t. I. 
Distillation fractionnée, 18S, t. I. 
Distillation sèche, 458, t. I. 
Disulfamique (Acide), 4 Ï 3 , t. T. 
Dilhionique (Acide), 35ö , t. I . 
Divalent (Ion CHROMATE), 2 I 3 , T. IL 
Dobereiner, 38g, t. II. 
Dolomic, 64, t. I ; i3i, t. IL 
Doré (Soufre), 333, t. II. 
.Dorure GALVANIQUE, 384, t. IL 
Doubles (Sels) , 128 , t. II. 
double (Spath) , 1 0 1 , t. IL 
JJulong, 162 , T. I ; 4°3, T. II . 

E . 

lEau, 55, N 5 , 1 2 7 , t. I. 
Eau (Action du sodium sur Γ ) , ' 7 9 ι 1 . 1 . 
Eau (Bain d'), I5O, T. I. 

.Eau (Chaleur de formation de 1 ' ) , IG2, 
t. I. 

Eau (Chaleur de vaporisation de 1 ' ) , 
I4G, t. I. 

Eau (Coefficient de compressibilié de 1'), 
I 3 7 , t. I. 

Eau (1') comme dissolvant, I5G, t. I. 
Eau (Composition quantitative de 1'), 

1-62, t. L 
Eau (Couleur de 1'), I3O, t. I. 
Eau (Crudité de 1'), IO5, t. IL 
Eau (Décomposition de 1'), I 63 , T. I. 
Eau liquide (Degrés de liberté de 1'), 

I3(j, t. I. 
Eau (Densité de 1'), I3O, t. I. 
Eau (Densilé et volume spécifique de la 

vapeur d'), i45, t. I. 
Eau (Gaz à 1 ) , 48O, t. 1. 
Eau (Propriétés chimiques de I'), 161 , 

t. I. 
Eau (Rapports de la pression de la va

peur d') avec la température, I43 , 1 . 1 . 
Eau (Vapeur d') dans l'air, i46, t I. 
Eau de chlore (Décomposition à la lu

mière de 1' ) , 3 0 1 , t. I. 
Eau de mer, 57 , t. II. 
Eau oxygénée (Acide titanique réactif de 

1 ) , 36i, T. II. . 
Eau oxygénée (Chromate e t ) , 2 1 9 , t. II. 
Eau oxygénée (Préparation de I ' ) , 140, 

T. II. 
Eau pure, 1 2 7 , T. ï. 
Ebullition, i44, t. I. 
Ebullition (Point d'), i44, t- L 
Ebullition tumultueuse, I 5 2 , t. I. 
Éclair, 3 I 3 , t. .II. 

Éclairage (Gaz d'), 4D4> t. I. . 
Éclat, 8, 16, t. L 
Efflorescence, 3 I 5 , t. I ; 68, t. TI. 
Électricité (Quantité d'), 22G, t. I. 
Électrique (Accumulateur), 273, t. IL 
Électrique (Inégalités dans la dissocia

tion ) , 287, t. I. 
Électrique (Tension), 348, t. II. 
Électriques (Unités), 2 2 9 , 1 . I. 
Électrodes, 226, t. I. 
Electrolyse, 1G4, 226, t. I. 
Electrolyse ( Produits primaires et secon

daires de 1'), 232 , t. I . 
Electrolyse du chlorure de magnésium. 

134, t. IL 
Electrolytes, 226, t. I. 
Electrolytes (Dissociation des), 233, t. I. 
Electrolytique (Précipitation) des mé

taux, 226, 253, t. IL 
Electrolytiques (Solutions), 2.35, t. I. 
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ÉlémenLs, 5a, t. I. 
Éléments (Loi de la conservation des), 

72, t. I. 
Élément (Notion d"), 72, t. I. 
Éléments (Poids de combinaison des), 

170, t. I. 
Élément Leclanché, 197, t. II. 
Émail, i55, t. II. 
ËmanaLions, 373, t. II. 
Émeri, i4g. t. II. 
Énantiotropie, 3o3, t. I. 
Énergie, 26, t. I, 

Énergie (Autres formes de 1'), 3 7 , t. 1 . 
Énergie (Conservation de T) , 38, t. I, 
Energie cinétique, 35, 26, t. I. 
Energie libre, 247, t. I. 
Energie liée, 247, t. I. 
Énergie lolale, 247, t. I. 
Équations chimiques, 174» 1· 
Équilibre (Constante d ) , 9, t. II. 
Équilibre (États d'), i56, t. I. 
Équilibre chimique, 1 1 g , 244, 38g, t. I. 
Equilibre chimique (Influence delà tem

pérature sur 1'), 392, t. I. 
Équilibre chimique (Influence des ma

tières solides sur 1'), 120, 1. I. 
Équilibre chimique (Loi de 1'), i58, t. I. 
Erbium (Poids de combinaison de 1') , 

170, t. I. 
Erg,. 28, t. I. 
Erreurs d'expériences, 20, t. I. 
Espace, 5, t. I. 
F.sprit-de-vin, 489. t. I. 
Étain, 71 , t. I ; 353, t. II. 
Étain (Alliages d ) , 358, t. II . 
Étain (Bisulfure d'), 358, t. II . 
Étain (Papier d'), 353, t. II. 
Étain (Poids de combinaison de 1'), 170, 

t. I ; 354. t. II. 
Étain (Sel d'), 355, t. II. 
Étain (Sulfure d'), 355, t. II. 
Étain (Tétrachlorure d'), 356, t. II. 
Etalons de force électromotrice, 237, t. II. 
États, 8, t. I. 

Éteindre la chaux, 99, t. II. 
Éthane, 48g, t. I. 
Élher, 49°! t- I. 
Éthers-sels, 488, t. I. 
Éthylène, 4gi , t. I-
Éthylène (Bromure d'), 4 g 2 , t. I. 
Éthylène (Chlorure d'), 492, t. I. 
Éthylique (Alcool) , 4^9, t. I. 
Éthylique ( É t h e r ) , 49° i l - L 
Eiitectiques (Mélanges), 3,i4. t. II. 

Eutectique (Point ) , 3 i5 , t. II. 
Évapoiation (Procédé par) , 180, t. I. 
Expérience, 3, t. I . 
Explosions de chaudières, i52, t. I. 
Explosives (Matières), 90, t. II. 
Explosives (Propriétés) , igo, t. 1 . 
Extrapolation, gi, t. I. 

F . 

Faïence, i56, t. II. 
Faraday, 164, t. I. 
Faraday (Première loi de) , 228 , t. I. 
Faraday (Deuxième loi de) , 23o, t. I. 
Farine empoisonnée, 338, t. II. 
Farine fossile, 5io, t. I. 
Fausses solutions, 5i2, t. I. 
Fehliug (Liqueur de) , 260, t. II. 
Feldspath, i56, t. II. 
Feldspath calcaire, i56, t. II. 
Fer, 65, t. I ; 1 6 1 , t. II. 
Fer (Actions catalyliques du), 1 8 8 , t. II. 
Fer (Aluns de), 177, t. II. 
Fer (Carbure de), 162, i63, t. II . 
Fer (Chlorure de), 171 , t. II . 
Fer (Combustion du) , 77, t. I. 
Fer ( Composés cyanogènes du ) , 181, t. II. 
Fer ( Composés deŝ  sel? de ) el du bioxyde 

d'azote, 186, t. II. 
Fer (Ions du), i65, t. II . 
Fer (Métallurgie du), 188, t. II. 
Fer (Oxyde salin de) , 174, t. II. 
Fer (Perfluorure de), 177, t. II. 
Fer ( Poids de combinaison du), 1 7 0 , 1 . 1 ; 

162, t. II. 
Fer (Séléniure de), 367, t. I. 
Fer-blane, 358, t. II . 
Fer brut, 189, t. II. 
Fer carbonyle, 187, t. II. 
Fer doux, I 6 J , t. II . 
Fer galvanisé, 23o, t. II. 
Fer industriel, 162, t. II. 
Fer oxydé dialyse, i 7 3, t. II. 
Fer spéculaire, i73, t. II. 
Ferrâtes, 181, t. II. 
Ferreux (Bromure), 1 7 1 , t. II . 
Ferreux (Carbonate), 172, t. II. 
Ferreux (Chlorure), 171 , t. II. 
Ferreux (Hydrate), 169, t. II. 
Ferreux ( lodure) , 1 7 1 , t. II. 
Ferreux ( I o n ) , i65, t. II. , . 

Ferreux (Sulfate), 170, t. II. 
Ferreux-ammoniacal (Sulfate double), 

, 7 , , t. 1 1 . 
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Ferricyanures, i84, l. II . 
Ferricyanure ( Ion) , I 8 J , t . II. 
Ferrioxalate ( Ion) , 1 8 7 , t . II. 
Ferrique (Acétate) , 178, t . II. 
Ferrique (Acide), 181, t. II. 
Ferrique (Bromure) , 1 7 6 , 1 . II. 
Ferrique (Chlorure), 1 7 J , t . II. 
Ferrique (Hydrate), 172, t. II. 
Ferrique (HydraLe) colloïdal, 172, t. If. 
Ferrique (Iodure), 176, t . II. 
Ferrique ( Iun) , i65, t. II. 
Ferrique (Oxyde) , 17^, t . II. 
Ferrique (Phosphate), 179, t. II. 
Ferriques (Sels), 175, t . II. 
Ferrique ( Sulfate ), 177, t. II. 
Ferrique ( Sulfocyanate ) , 178, t. II. 
Ferrocyanhydrique (Acide), 182, t . II. 
Ferrocyanique ( Ion) , 1 8 1 , t . II. 
Ferrocyanure de potassium, 182, t. II. 
Fixateur, 70, t. II. 

Flamme (Température d'une), ig3, t. I. 
Flamme du bec Bunsen, 497, t. I. 
Flavéo (Sels) , 225, t. II. 
Fluor, 55. 283, t. I . 

Fluor (Poids de combinaison du) , 170, 
283, t. I . 

Fluorescence, 110, t . II. 
Fluorine, no , t . II. 
Fluorure de lithium, 85, t. II. 
Fluotitanate ( Ion) , 36o, t. II. 
Fluozirconique (Acide), 363, t. II. 
Fondamentale (Lo i ) de la chimie, 7 , 1.1. 
Fonte, 162, t. II. 
Fonte blanche, 164, t . I L 
Fonte grise, 164, t . II. 
Force, 28, t. I. 

Forces chimiques, 100, 1 1 8 , t. I. 
Force des acides, 286, t. I. 
Formamide, 5o5, t. I. 
Formique (Acide), 481, t. L 
Formules chimiques, 173 , t. I. 
Fours électriques, 119, t. IL 
Frigorifiques (Appareils), 4°8, t. L 
Fumée, 217, t. I. 

Fusion de la glace ( Chaleur de ) , i4 t. I. 
Fusion par pression, i55, t. I. 

G. 

Gadolinium ( Poids de combinaison du ), 
170, t. I . 

Gahn, 4'9, t. I . 
Galène, 68, t . I ; 269, t . II. 
Gallique (Hydrate), 35r, t. II. I 

R G A N I Q I K . 

Gallique ( Ion) , 35o, t . - I I . 
Gallique (Sulfate), 35i, t. II. 
Gallium, 70, t, I ; 347, 35o, t. II. 
Gallium (Perchlorure de), 35i , t. II. 
Gallium (Poids de combinaison du ) , 170, 

t. I ; 35o, t. II. 
Galvanoplastie, 246, t. IL 
Gay-Lussac, 83, 166, 1 7 G , t. I. 
Gay-Lussac (Loi de ) , 82, t. I. 
Gay-Lussac (Tour de), 34o, 4oo, t. I. 
Gaz, 17, t. I. 

Gaz (Burette à ) , 378, t. I . 
Gaz (Constante R des), io(i, t. I . 

Gaz (Eau de), 4Q4> t* I-
Gaz (Loi générale des), 86, 107, t. I . 
Gaz (Représentation géométrique des lois 

des), 88, t. I. 
Gaz (Solubilité des), 3 5 3 , t. T. 
Gazomètres, 53o, t. I. 
Gélatinobromurc, 3o3, t. II. 
Gemme (Sel ) , 57, t. II. 
Géologiques ( Réactions), 5i3, t. I. 
Germanichloroforme, 362, t. II. 
Germanie (Hydrogène), 362, t. IL 
Germanium, 71 , t. I ; 36i, t. II. 
Germanium (Bioxyde de) . 062, t. II. 
Germanium (Poids de combinaison du) , 

170, t. I. 
Germanium (Sulfure de), 062, t. II. 
Germanium (Tétrachlorure de), 36a, t. II. 
Germes, I 5 Ï , t. I. 
Gibbs ( W . ) , 204, t. I. 
Glace 137, t I. 

Glace ( Chaleur de fusion de la ) , i4o, 1.1. 
Glace ( Influence de la pression sur le 

point de fusion de la) , I 5 4 , t. I. 
Glace ( Pression de vapeur tie la), 1 5 7 , t. I. 
Glaise (Terre) , i55, t. II. , 
Glauber, 64, t. II. 
Glauber (Sel de) , 6 3 , t. I ; 64, t. II. 
Globules rouges, 188, t. H. 
Glover (Tour de), 34o, 4°°> !• 
Glucinium, 64, t. I ; I 3 4 , I 4 I , t. II. 
Glucinium (Hydrate de), i 4 3 , t. II. 
Glucinium ( Ion) , i4i, t. IL 
Glucinium (Oxyde de), 142, t. II. 
Glucinium (Poids de combinaison du) , 

171 , t. I ; I 4 I , t. II. 
Goldschmidt ( H . ) , 208, t. II. 
Goudron, 4g4, t. I. 
Graduation (Bâtiments de), 57, t. II. 
Graduées (Eprouvettes), 223, t. I. 
Graham et Bunsen (Loi de) sur la ditTii-

5ion, N 3 , t. I. 
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Graisses», 60, t. T. 
Gramme, 27, t. I. 
Graphite, 46 ' , I- I. 
Graphite artificiel, fài, t. L 
Gravure sur verre, 5i8, t. I. 
Grès, 5io, t, I. 
Grès (Vaisselle de), i56, t. II . 
Gypse, 57, t. I ; m , t. II. 
Gypse brûlé, na,.t. II. 

H. 

Halogènes, 55, t. I. 
Halogènes (Considérations générales sur 

les), 295, t. I. 
Halogènes (Thermochimie des), 297, t. I. 
Hausmannile, ig4, t. II. 
Haut fourneau, 188, t. II. 
Hélium, 62, 528, t. I . 
Hélium ( Poids de combinaison de I'), 171, 

528, t. I. 
Hématite brune, 173, t. II. 
Hématite rouge, 173, t. II. 
Hémoglobine, 479, t. I. 
Henry, 323, 4°9, t. I. 
Henry (Loi d'), 3a3, t. I. 
Hermétique (Fermeture) , 21, t. I. 
Hétérogènes ( E t a t s ) , 4^7, t- I-
Heure, 5, t. I. 

Hexagonal (Système), 3i4, t. I. 
Hexavanadique (Acide), 347, t. IL 
Homogènes (Matières), 10, t. I. 
Homologues (Séries), 4^8, t. I . 
Hope, i34, t. IL 
Houille, 457, t. I. 
Humboldt, 166, t. I . 
Hyacinthe, 363, t. II. 
Hydrargillite, J.48, t. IL 
Hydrates, 161, t. I. 
Hydrazine, 4*6", t. I. 

Hydrofluogermanique (Acide), 362, t. IL 
Hydrofluosilicique (Acide), 5i8, t. I. 
Hydrogène, 98, t. I. 
Hydrogène (Combustion de 1'), n5, t. I. 
Hydrogène ( Ion) , 236. t. I. 
Hydrogène (Peroxyde d'), i83, t. I. 
Hydrogène ( Persulfure d'), 33o, t. I. 
Hydrogène (Poids de combinaison de 1'), 

168, 171, t. I. 
Hydrogène (Propriétés de 1 ' ) , io5, t. I. 
Hydrogène (Spectre de 1'), u 4 , t. I. 
Hydrogène liquide, 109, t, I. 
Hydrolyse, 2a3, 36i, t. I. 
Hydrolyse des acides dibasiques, 32o, 1 . 1 . 

0 . - II. 

Hydrolyse du chlorure ferrique, 175, t. II. 
Hydrosulfureux (Acide) , 35i, t. I. 
Hydroxylamine, 4 '5 , t. I. 
Hydroxyle, 181, t. I. 
Hyperbole, 92, t. I. 
Hypoazoteux (Acide) , 3g5, t. I. 
Hypoazolites, 3g5, t. I. 
Hypobromites, 271, t. I. 
Hypochloreux (Acide), 242, t. I. 
Hypochloreux (Propriétés de l'acide), 

244, t. I. 
Hypochloreux (Anhydride), 248, t. I . 
Hypochlorites, 243, t. I. 
Hypochlorites (Décomposition des), 345, 
t. I. 

Hypoïodite, 280, t. I. 
Hypophosphites, 446, t. I. 
Hypophosphoreux (Acide), 44D> L 
Hypophosphorique (Acide), 44^j L 
Hyposulfites (Solubilité des composés de 

l'argent dans les), 3i2, t. IL 
Hyposulfurique (Acide), 356, t. I. 
Hypothèse, 170, t. I. 

I . 

Iéna (Verre de), 121, t. II. 
Impuretés, 12, t. I. 
Incandescence (Appareils à ) , 4 Q 6, t. I. 
Incandescence (Manchons à ) , 71, t. I ; 

364, t. II. 
Indécomposable (Matière), 52, t. I. 
Indium, 70, t. I ; 347, 35o, t. IL 
Indium (Dichlorure d'), 35i, t. II. 
Indium (Hydrate d ) , 352, t. IL 
Indium (Ion de 1'), 352, t. II. 
Indium (Monochlorure d'), 352, t. II. 
Indium (Poids de combinaison de 1'), 

171, t. I; 35i, t. II. 
Indium (Sulfite basique d'), 35a, t. IL 
Indium (Trichorure d'). 352, t. IL 
Induction, i3, t. I. 
Infernale (P ierre) , 6g, t. I; 3oo, t. IL 
Instable ( Domaine), 67, t. IL 
Instable (Équilibre), i3g, t. I. 
Intensité, 229, t. I. 
Intensité lumineuse, 187, t. IL 
Intermédiaires ( Réactions), 26g, t. IL 
Interpolation, i33, t. I. 
Inverses (Phénomènes), 117, t. I. 
Iodates, 280, t. I. 
Iode, 56, 272, t. L 
Iode (Chlorure d'), 282, 1 . 1 . 
Iode (Composés oxygénés de 1 ' ) , 280, t. L 
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Iode ( Ion) , 279, I- I-
Iode (Ion tripled'), 27g, t. I. 
Iode (Poids de combinaison d e l ' ) , 1 7 1 , 

272, t. I. 
Iode (Teinture d'), 56, t. I. 
Iode (Trichlorure d'), 280, 1.1. 
Iodhydrique (Gaz) , 276, t. I. 
Iodhydrique (Préparation de l'acide), 

328, t. I. 
Iodique (Acide), 280, t. I. 
Iodure d'amidon, 275 ,1 .1 . 
lodure de phosphonium, 429, t. I. 
Iodure de potassium, 56, 1 .1; 20, t. II. 
Ions, 223, 224, t. I. 

Ions (Chaleur de formation des), 238, t. I. 
Ions actuels et ions virtuels, 290, t. I. 
Ions complexes, 2, t. II. 
Ions des acides dibasiques, 319, t. I. 
Ions divalents, g5, t. II. 
Ions virtuels, 290, 1.1. 
Iridium, 72, t . I ; 3g6, t. II. 
Iridium (Poids de combinaison de 1'), 

1 7 . , t. 1; 3 9 7 , t. II. 
Isomérie, 223, t. I. 
Isomorphisme, 36 7 , 368, 1 .1; 402, t. II. 
Isotherme, 465, t. I. 

J . 

Jaspe, 5io, t. I. 
Jaugés (Ballons), 223, t . I . 
Joule, i4 i , t- I-

K . 

Kaolin, i55, t. II. 
Kermès, 33o, t. II. 
Kiesérite, 128, t. II. 
Kilojoule, ig5, t. I. 
Kilogramme, 27, 1.1. 
Kilomètre, 6, t. I. 
Kilowatt, 2I9, t. II. 
Kipp (Appareil de) , io3, t. I . 
Kirchhoff, Si, 82, t. II. 
Klaproth, 362, 366, t. II. 
Krypton, 5a8, t. I. 

Krypton (Poids de combinaison du) , 1 7 1 , 
529, t. I. 

Kunckel, 4 I ( J , t. I. 

L . 

Labrador, i56, t. II. 
Laiton, a3o, t. II. 
Linthane, 65, t . I ; i58, 160, t. II. 

1 C A M I Q U E . 

Lanthane (Poids de combinaisun d u ) , 
1 7 1 , t . I ; i44, t. IL . 

Lapis-lazuli, 157, t. II. 
Larmes de verre, 122, t. II. 
Leblanc, 7^, t. II. 
Leclanché (Élément) , 197. t. II. 
Lecocq de Boisbaudian, 35o, t. II. 
Lente (Combustion), 78, t.. I. 
Lessive mère, 36, t. II. 
Liberté (Degrés de) , i53, t . I . 
Libre (Énergie) , 2^7, t. I. 
Lignite, 457, t. I. 
Limite (Lo i ) , 24, t . I . 
Limon, 155, t. II. 
Linde, 93, 1.1. 
Linéaires (Fonctions), gi, t. I. 
Liquides (Corps), 16, t . I . 
Liquide neutre , '221,1 .1 . 
Litharge, 68, t. I ; 264, t. IL 
Lithium, 63, t. I ; 84, t. II. 
Lithium (Carbonate de), 85, t. IL 
Lithium ( Hydrate de), 85, t. II. 
Lithium (Ion) , 85, t. IL 
Lithium (Nitrate de) , 85, t. II. 
Lithium (Phosphate de), 85, t. II. 
Lithium ( Poids de combinaison du), 1 7 1 , 

t. I ; 82, t. I I . : 
Lithium (Sulfate de) , 85, t. IL 
Litre, fi, t. I. 
Loi, i3 , t. I. 
Lumière (Décomposition de l'eau de chlore 

à l a ) , 201, 1.1. 
Lutéo ( Sels), 225, t. II. 

M . 

Machines idéales, 24, t . I . 
Magnesia alba, i3o, t. II. 
Magnesia usta, 127, t. IL 
Magnésie, 63, t . I ; 12S, t. II. 
Magnésien ( Phosphate ammoniaco- ) , I 3 I , 

t. II. 
Magnésienne (Mixture), i32, t. II. 
Magnesite, i3o, t.. II. 
Magnésium, 63,99, t . I ; 124. t. II. 
Magnésium (Azoturede) , i33, t. IL 
Magnésium (Carbonate de), i3o, t. IL 
Magnésium (Chlorure de), 127, t. IL 
Magnésium (Hydrate de), 126, t. IL 
Magnésium (Ion) , 125, t. IL 
Magnésium (Lumière du), i25, t. II. 
Magnésium (Oxyde de), 126, t. IL 
Magnésium (Phosphates de), I 3 I , t. IL 
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Magnésium (Poids de combinaison du), 
1 7 1 , t. I. 

Magnésium (Platinocyanure de), 3 g 4 , t. II. 
Magnésium (Silicates de ) , i33, t . I I . 
Magnésium (Sulfate de) , 128, t. II. 
Magnésium ( Sulfhydrate de) , i32, t. II. 
Magnetite, 174, t. II. 
Maillechort, 66 t. 1; 23o, t. II. 
Malachite, a52, t. II. 
Manganates, 198, t. II. 
Manganèse, 65 , t. I ; 191 , t. II. 
Manganèse ( lîioxyde de ) , 192, t. II. 
Manganèse (Borale de), ig3, t. II. 
Manganèse (Composés complexes du), 

206, t. II. 

Manganèse (Poids de combinaison du ) , 
171 , t. I ; 191, t. II. 

Manganèse ( Protoxyde de) , 192, t. II. 
Manganèse (Sulfure de), ig3, t. II. 
Manganèse (Tétrachlorure de), 196, t. II. 
Manganèse (Verres décolorés au) , 196, 

t. II. 
Manganèse heptavalent, 19g, t. II. 
Manganèse métallique, 191, t. II. 
Manganeux (Acide), ig5, t. II. 
Manganeux (Carbonate), ig3, t. II. 
Manganeux (Chlorure), 192, t. II. 
Manganeux (Hydrate), 192, t. II. 
Manganeux ( I o n ) , 192, t. II. 
Manganeux (Sulfate), 1 9 3 , t. II. 
M a n g a n i c y a n h y d r i q u e 5 (Série de compo

sés), 207, t. II. 
Manganique (Chlorure), 194, t. II"!' 
Manganiques (Composés), ig3, t. II. 
Manganique (Hydrate), 194, t. II. 
Manganique ( Ion) , 198, t. II. 
Manganocyanhydrique (Série) , 207, t. II. 
Manganocyanure de potassium, 207, t. II. 
Mariotte ( Klacon de), I 5 I , t. I. 
Marne, 1 5 5 , t. II . 
Masse, 22, 26, 28, t. I. 
Masse (Action de), 118 , t. I ; 167, t. II. 
Masse (Conservation de la ) , 22, t. I. 
Masse (Loi de l'action de), 3gi, t. I . 
Masse (UniLé de), 27, t. I. 
Matière (Conservation de l a ) , 22, t. I, 
Matières, 6, t. I. 
Matières pures, 12, t. I. 
Matte noire, 261, t. II. 
Matthiessen, 84, t. II. 
Mayer, 141 , t. I. 

Mécaniques (Représentations), 176, t. I. 
Mélanges isomorphes, 129, t. II. 
Mercure, 68, t. I ; 276, t. II. 

Mercure (Chaleur moléculaire du), 528, 
t. I. 

Mercure (Composés ammoniacaux com
plexes du), 29a, t. II. 

Mercure ( Composés azotés complexes du), 
294, t. II. 

Mercure (Composés complexes du) , 290, 
t. II. 

Mercure (Composés sulfurés complexes 
du) , 294, t. II. 

Mercure (Cyanure de), 28g, t. II. 
Mercure (Fluorure de) , 287, t. II. 
Mercure (Ions du), 278, t. II. 
Mercure ( Oxychlorures de), 286, t. II. 
Mercure (Oxyde de), lf>, t. I ; 282, t. II. 
Mercure ( Oxydule de) , 3 7 9 , t. II. 
Mercure ( Poids de combinaison du ) , 1 7 1 , 

t. I ; 278, t. II. 
Mercure (Sulfure de), 287, t. II. 
Mercureux (Azotate), 279, t. II. 
Mercureux (Chlorure), 280, t. II. ' 
Mercureux (Composés), 279, t. II. 
Mercureux ( Ion) , 278, t. H. 
Mercureux (Oxyde) , 27g, t. II. 
Mercureux (Sulfate), 280, t. II. 
Mercuriammonium, 292, t. II. 
Mercuricyanure ( Ion) , 290, t. II. 
Mercuri-diammonium, 292, t. II. 
Mercurique (Azotate), 282, t. II. 
Mercurique (Bromure) , 286, t. II. 
Mercurique ( Chlorure ) , 283, t. II. 
Mercurique (Iodure), 286, t. II. 
Mercurique ( Ion ) , 278, t. II. 
Mercuriques (Sels) , 282, t. II. 
Mercurique (Sulfate), 283, t. II. 
Métaantimonique ( Acide ), 332, t. II. 
Métaborique (Acide), 523, t. I. 
Métalloïdes, 54, t. I. 
Métaphosphorique (Acide), 435, 43g, t. I 
Métastable (Domaine), i4o, t. I ; 67, t. II. 
Métastable (Limite) , 140, t. I ; 3o5, t. II. 
Métastannique, 357, t. II . 
Métatungstique (Acide), 374, t. II. 
Métaux, 54, t. I. 

Métaux bivalenLs, trivalents, 32i, t. I. 
Métaux (Généralités s i r la chimie des), 

i, t. II. 
Métaux (Précipitation electrolytique des), 

226, t. II. 
Métaux (Série des Iccsions des), a5i, t. I I . 
Métaux (Solutions des) dans l'acide zo-

tique, 2)2, t. IL 
Métavanadique (Au.de), 347, t. II. 
Météorites, 161, t. II . 
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Méthane, 4^3, t . I ; 117, t. II . 
Méthine, 486, t. I. 
Méthyle, 486, t . I. 
Méthyle (Chlorure de), 486, t . I. 
Méthylène, 486, t . I . 
Méthylène (Chlorure de) , 4 8 5 , t . I. 
Méthylique (Alcool), 487, t - 1 . 
Mètre, 5, t. I. 
Mica, 137, t. II . 
Micron, 6, t. I . 
Mildew, 209,, t . II . 
Milliampères, 23o, t . I . 
Millimètre, 6, t. I. 
Miniature, 270, t. II. 
Minium, 270, t . II. 
Mixtes (Cristaux), 3B7, t . I. 
Modes de la matière, 16, t. I. 
Mol, 18S, t. 1. 
Molaire (Poids) , io.5, 17g, t. I ; 402, t. II. 
Molécules, 178, t. I. 
Moléculaire (Chaleur), 527, t. I. 
Moléculaire ( É t a t s ) , 16, t. I . 
Moléculaire (L'hypothèse), 177, t. I. 
Moléculaire (Poids), io5, t. I. 
Molybdène, 66, t. I ; 366, 3 7 6 , t . II. 
Molybdène ( Bichlorure de), 378, t. II. 
Molybdène (Composés du chlore et du) , 

378, t. IL 

Molybdène ( Oxychlorures de), 3;g, t. II. 
Molybdène (Poids de combinaison du ) , 

171 , t. I ; 3 7 6 , t. IL 
Molybdène (Tétrachlorure rie), 378, t. II. 
Molybdène (Trichlorure de), 378, t. II. 
Molybdène (Trioxyde de), 376, t . II. 
Molybdène (Trisulfure de) , 37g, t. II. 
Molybdénite, 37g, t . II. 
Molybdiques (Polyacides), 377, t. II. 
Monde extérieur, 3, t. I. 
Monocalcique (Phosphate), n 5 , t. II. 
Monoclinique (Système), 3i3, t . I . 
Monotropie, 3o3, t . I. 
Mordant, 137, 356, t. II. 
Morley, i63, t. I. 
Mortier, io3, t. II. 
Mussif ( O r ) , 358, t . II. 

N . 

Naphtalène, 4g5, t . I. 
Naples (Jaune de) , 264, t. IL 
Nature (Sciences de la ) , 1, t. I. 
Naturelles (Lo i s )»3 , t. I. 
Négatif, 3u3, t. II. 
Neige (Cristaux de), i3g, t. I . 

Néodyme, 65, t. I ; i58, 160, t . II. 
Néodyme (Poids de combinaison du) , 

171 , t. I. 
Néon, 62, 528, t . I. 
Néon (Poids de combinaison du) , 1 7 1 , 

529, t. I . 

Nessler (Réactif de) , 291, t. I I . 
Neutres (Sels) , 3i8, t. I . 
Nickel, 66, t. I ; 220, 226, t. II. 
Nickel (Cyanure de), 228, t. I I . 
Nickel (Ions complexes ammoniacaux du), 

227, t. I I . 

Nickel (Oxyde de), 227, t. I I . 
Nickel (Poids de combinaison du) , 171 , 

t. I ; 220, t. II. 
Nickel (Sulfate de) , 227, t . II. 
Nickel-cai-bunylc, 228, t . II. 
Nickelage, 226, l. II. 
Nickeleux (Hydrate) , 227, t. II. 
Nickeleux (Ion ) , 227, t. II. 
Nickelocyanure (Ion) , 228, t . II. 
Niobium, 70, t. I ; 347,34g, t. II. 
Niobium ( Oxychlorure de), 35o, t . IL 
Niobium ( Pentachlorure de) , 35o, t. II. 
Niobium ( Pentoxyde de), 349, t. II. 
Niobium (Poids de combinaison d u ) , 

171 , t. I ; 34 9 , t. II. 
Niobium (Trichlorure de), 35o, t . II. 
Nitrates. 379, 384, L I . 
Nitres (Composés), 397, t. I. 
Nitres (Composés organiques), 3g8, 

t. I 
Nitrile^ 5o4, t . I. 
Nilrosulfurique (Acide) , 3g8, t. I. 
Nitrosyle ( Chlorure de ) , 4o2. t. I. 
Nobles (Métaux). 297, 38o, t. II. 
Noir de fumée, 456, t. 1. 
Non conducLeur, 226, t. I . 
Non saturé, 253, t. I. 
Normal (Gaz) , io5, t . I. 
Normale ( Pression ) , 80, t. I . 
Normale (Solution ), 222, t. I. 
Normale (Température), 80, t. I. 
Normaux (Éléments), 280, t. II. 
Normaux (Sels) , 3i8, t . I . 

O. 

Ofvivak, 161, t. II. 
Oligiste, i 7 3, t. II. 
Oligoclase, i56, t. II. 
Olivine, i33, t. II. 
Opale, 5to, t. I . 
Or, 7 1 , t. I ; 38o, t. II. 
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Or (Chlorure d'), 382, t. II. 
Or (Chlorures doubles d'), 382, t. II. 
Or (Composés del ' ) , 382, t. II. 
Or ( Composés complexes de 1'), 384, t. IL 
Or (Hydrate d'), 382, t. II. 
Or ( Ion) , 382, t. II. 
Or (Métallurgie de ] ' ) , 387, t. II, 
Or (Poids de combinaison de 1'), 1 7 1 , 

t. I ; 382; t. II. 
Or (Protoehlorure d'), 3 8 3 , t. II . 
Or (Sel d'), 382, t. II. 
Ordonnées, 90, t. I. 
Organique (Chimie), 60, t. I. 
Organique (L'azote en combinaison), 

4 i 7 , t. I. 
Orpiment, 34i , t. IT. 
Orthoantimonique (Acide) , 3 3 i , t. II. 
Orthoborique (Acide), 022, t. I. 
Orthophosphorique (Acide) , 435, t. I. 
Orthose, 456, t. II. 
Orlhosilicique (Acide), 5 n , t. I. 
Os (Cendre d'), 436, t. I ; n4, t. IL 
Oseille (Sel d'), 4g8, t. I ; 42, t. IL 
Osmique (Acide), 399, t. II. 
Osmium, 72, t. I ; 3g8, t. IL 
Osmium (Hydrates d'), 3g8, t. IL 
Osmium (Poids de combinaison de 1'), 

1 7 1 , t. I ; 3gg, t. IL 
Osmium (Tétraoxyde d'), 3g8, t. II. 
Osmiure d'iridium, 398, t. IL 
Osmotique (Pression), 253, t. II. 
Osmotique ( Lois delà pression), a54, t. IL 
Outremer, 167, t. II. 
Oxalates de fer, 186, t. IL 
Oxalique (Acide), 498, t. I. 
Oxydant, 184, 382, t. I ; 166, 204, t. IL 
Oxydases, ig3, t. II. 
Oxydalion, 162, t. I ; 166, t. IL 
Oxydations ( Formation de peroxyde d'hy

drogène dans les) , 264, t. IL 
Oxydation ( iÇones d') dans la flamme 

Bunsen, 4g8, l. L 
Oxydation du phosphore à l'air, 4^3, t. I. 
Oxydes, 77, t. I. 
Oxygène, 45, 56 , t. I. 
Oxygène (densité de I'), g3, t. I. 
Oxygène (Flamme de l'hydrogène brû

lant dans 1'), 121, t. I. 
Oxygène (Poids de combinaison de I'), 

170, 1 7 1 , t. I. 

Oxygène (Préparation industrielle del'). 

94, t. L 
Oxygène (Propriétés physiques de 1'), 79, 

t. I. 

s - 437 

Oxygène ( Rapport entre l'ozone et 1'), 96, 
t. I. 

Oxygène (Réaction de I'), 76, t. I. 
Oxygène liquide, g3, t. I. 
Oxygenium, 47, t. I. 
Ozone, g5, /|2ä, t. I. 
Ozone et oxygène, 96, t. I. 

P . 

Palladieux ( Ion) , 3g5, t. II. 
Palladium, 72, t. I; 3g4, t. II. 
Palladium (Combinaison de l'hydrogène 

et du ) , 3g5, t. II. 
Palladium (Nitrate de), 3 g 5 , t. IL 
Palladium (Poids de combinaison du) , 

171 , t. I; 3g6, t. IL 
Palladium (Sous-chlorure de) , 3g6, t. II. 
Parfait (Gaz) , T07, t. I. 
Passif (Chrome), aog, t. II. 
Pechblende, 36g, t. II. 
Pentathionique (Acide), 355, 3 5 8 , t. I. 
Perchlorates, 25g, t. I. 
Perchlorique (Acide), a58 , t. I. 
Perchromique (Acide), 219, t. IL 
Periodates, 2S1, t. I. 
Périodique (Acide), 281, t. I. 
Périodique ( Classification ) , 4oi, 4o5, t. II. 
Permanent (Blanc) , i3g, t. II. 
Permanganique (Acide), t. II. 
Permanganique (Acide) pur, 200, t. II. 
Permanganique (Anhydride de l'acide), 

200, t. IL 
Permanganique ( I o n ) , 198, t. II. 
Peroxyde d'hydrogène (Formation de), 

264, t. II. 
Perpetuum mobile, 38 , t. I. 
Perpetuum mobile de première espèce, 

i 5 8 , t. I. 
Perpetuum mobile de seconde espèce, i5g, 

t. I. 
Pcrruthénates, 3gg, t. II. 
Persulfurique (Acide), 34g, t. I. 
Pétrifications, ioq, io5, t. IL 
Pétrole, 48g, t. I. 
Pfeffer, 253, t. IL 
Phases, i53, t. I. 
Phases (Loi des), 202, 204, t. I. 
Phénol, 4g5, t. I. 
Phénolphtaléine, 179, t. I. 
Phénomènes chimiques, g, t. I. 
Phénomènes spontanés, 246, t. I . 
Phosgene (Gaz) , 475, t. I. 
Phosphates, 437, t. L 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



438 C H I M I E I N O R G A N I Q U E . 

Phosphates ( Ions des), 43S, t. I. 
Phosphomolybdique, 3-y, t. II. 
Phosphonium, 429, t. I. 
Phosphore, 58, 419, t- I-
Phosphore ( Biiodure de), 43a, t. I. 
Phosphore (Combustion du) . 76, t. I. 
Phosphore (Composés sulfurés du)' 447> 

t. I. 

Phosphore (Fluorure de), 433, t- I. 
Phosphore (Formes allotropiques du), 

420, t. I. 
Phosphore (Oxychlorure de), 44*> 
Phosphore (Oxydation du) , à l'air, 4 2 3 , 

t. I. 
Phosphore ( Pentabromure de), 43a, t. I. 
Phosphore ( Penlachlorure de), 43o, t. I-
Phosphore (Poids de combinaison du) , 

171 , 425, t. 1. 
Phosphore (Préparation du), 116, t. II. 
Phosphore (Sel de), 91, t. II. 
Phosphore ( Sulfo-chlorure de), 44^> L 
Phosphore ( ïr ibromure de), 432, t. I. 
Phosphore (Triclilorure de), 43o, t. I. 
Phosphore (Triiodure de), fti, t. I. 
Phosphore (Vapeur de), ¿(25, t. I. 
Phosphore (Hydrogène), 428, l. I. 
Phosphore (Hydrogène) liquide, 4 J 9, '· L 
Phosphore (Hydrogène) solide, 42g, t. I. 
Phosphore blanc, 420, t. I. 
Phosphore rouge, 420, t- I. 
Phosphorescence, 4^3, t. I. 
Phosphorescence, ¿¡19, t. I. 
Phosphorescent, n4 , t. IL 
Phosphoreux (Acide), 44 2 , t. I. 
Phosphorique (Acide), 433, t. I. 
Phosphorique (Analyse quantitative de 

l'acide), 368, t. II. 
Phosphorique (Anhydride), 433, t. I. 
Phosphorite, 114, t. II. 
Photochimie, 201, t. I. 
Photochimiques (Actions), 2 1 1 , t. I. 
Photographie, 297, t. II. 
Photomètre chimique, 187, 28^, t. II. 
Physiques (Phénomènes), 2, t. I. 
Physiques (Propriétés) de l'oxygène, 79, 

t. I. 
Pierre (Age de), 510, t. I. 
Pierre des chaudières, io5, t. II. 
Piles (Tension des), 2^9, t. II . 
Pinksalz, 356, t. II. 
Pipette, 222, t. I. 
Platinatcs, 3ga, t. II. 
Platine, 7 1 , t. I ; 3 8 7 , t. II. 
Platine (Composés complexes du), 3 9 3 , t .II. 

Platine (Groupe du) , 38o, t. II. 
Platine (Mousse de), 124, t. I; 389, t.- l l -
Platine (Noir de) , 3go, t. II. 
Platine {Poids de combinaison du), ' T , 

t. I ; 38o, t. II. 
Platine (Propriétés catalytiques du), 36g, 

t. II. 
Platine (Sel ammoniac de), 3ga,' t. IL 
Platine (Tétrachlorure de), Sn/i, t. H-
Plalineux (Chlorure), 3g3, t. II. 
Platineux (Hydrate) , 3g3, t. II. 
Platinique (Hydrate) , 392, t. II. 
Plalinique ( Thioacide ) , 3ga, t. II. 
Platinocyanhydrique (Acide), 3g4, t- H. 
Platinocyanogène ( Ion) , 3g^, t. II. 
Platinotypies, 392, t. II. 
Plâtre, 57, t. I. 
Plomb, 68, t.. T; 262, t. II. 
Plomb (Acétate de), 267, t. II. 
Plomb (Azotate de) , 265, t. II. 
Plomb (Bromure de), 264, t. II. 
Plomb (Carbonate de), 268. 
Plomb (Chromate de) , 266, t. II. 
Plomb (Cristaux des chambres de), 3 9 g, 

t. I. 

Plomb (Hydrate de) , 263, t. II. 
Plomb (Iodure de), 264, t. II. 
Plomb (Ion ) , 263, t. II. 
Plomb (Métallurgie du) , 27^, t. II. 
Plomb (Oxyde de), 264, t. II. 
Plomb (Peroxyde de), 270, t. TI. 
Plomb (Poids de combinaison du) , 1 7 1 , 

t. I ; S63, t. II. 
Plomb (Sulfate de) , 265, t. II. 
Plomb (Tétrachlorure de), 271, t. II. 
Plomb (Vitriol de), a65, t. I I . 
Plomb d'ceuvre, 370, 3i3, t. II. 
Plomb dur, 335, t. II. 
Plomb tétravalent (Combinaisons du) , 

269, t. II. 
Poids, 28, t. r. 
Poids (Augmentation de) dans les com

bustions, 43. t. I. 
Poids ( Conservation du ) , 2 r, t. I. 
Poids (Variation de) dans les phéno

mènes chimiques, 19, 1.1. 
Poids de combinaison (Loi des), 166, 

t. I. 
Poids de combinaison des éléments, 169, 

t. I. 
Poids de combinaison de l'iluminium, 

1 « , t. II. 
Poids de combinaison de l'antimoine, 

325, t. II. 
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Poids de combinaison de l'argent, 299, 
t. II. 

Poids de combinaison de l'argon, 528,1.1. 
Poids de combinaison de l'arsenic, 336, 

t. II. 
Poids de combinaison du baryum, i36, 

t. II. 
Poids de combinaison du bismuth, 3 2 i , 

t. II. 
Poids de combinaison du bore, 522, 1 .1. 
Poids de combinaison du brome, 267, 1.1. 
Poids de combinaison du calcium, i23, 

t. II . 
Poids de combinaison du caesium, 82, t. II. 
Poids de combinaison du carbone, 47*>) 

t. I. 
Poids de combinaison du chlore, 2 6 4 , 1 . 1 . 
Poids de combinaison du chrome, 208, 

t. II. 
Poids de combinaison du cobalt, 220, t. II. 
Poids de combinaison du cuivre, 241, t. II. 
Poids de combinaison de l'erbium, 170, 

t. I. 
Poids de combinaison de l'étain, 354, t. II. 
Poids de combinaison du fer, 162, t. II. 
Poids de combinaison du fluor, 283, t. I. 
Poids de combinaison du gadolinium, 

170, 1.1. 
Poids de combinaison du gallium, 35o, 

t. II. 
Poids de combinaison du germanium, 

170, t, I. 
Poids de combinaison du glueinium, i4i, 

t. II. 
Poids de combinaison de l'hélium, 028, 

t. I. 
Poids de combinaison de l'hydrogène, 

168, t. I. 
Poids de combinaison de l'indium, 35i , 

t. II. 
Poids de combinaison de l'iridium, 397, 

t. II. 
Poids de combinaison de l'iode, 272, 1.1. 
Poids de combinaison du krypton, 52g, 

t. I. 
Poids de combinaison du lanthane, 144» 

t. II. 
Poids de combinaison du lithium, 82, t. H. 
Poids de combinaison du magnésium, 
' 1 7 1 , t. I. 
Poids de combinaison du manganèse, 

191, t. II. 
Poids de combinaison du mercure, 278, 

t. II . 

Poids de combinaison du molybdène, 
3 7 6 , t. II. 

Poids de combinaison du néon, 029, 1.1. 
Poids de comhinaison du nickel, 220, t. II. 
Poids de combinaison du niohinm, 349, 

t. II. 
Poids de combinaison de l'or, 382, t. II. 
Poids de combinaison de l'osmium, 39g, 

t. II. 
Poids de combinaison de l'oxygène, 168, 

t. I . 
Poids de combinaison du palladium, 0 9 6 , 

t. II. 
Poids de combinaison du phosphore, 4 2 5 , 

t. I . 
Poids de combinaison du platine, 38o, 

t. II. 
Poids de combinaison du plomb, 263, t. II. 
Poids de combinaison du potassium, 4· 

t. II . 
Poids de combinaison du rhodium, 3g8, 

t. II. 
Poids de combinaison du rubidium, 82, 

t. II. 
Poids de combinaison du ruthénium,4oo, 

t. II. 
Poids de comhinaison du Samarium, 1 7 1 , 

t. I. 
Poids de combinaison du scandium, 144, 

t. II. 
Poids de combinaison du sélénium, 366, 

t. I. 
Poids de combinaison du silicium, 5og, 

t. I. 
Poids de combinaison du sodium, 81 , t. II. 
Poids de combinaison du soufre, 364,1.1. 
Poids de combinaison du strontium, i34, 

t. II. 
Poids de combinaison du tantale, 34g, 

t. II. 
Poids de combinaison du tellure, 3 7 1 , 1 . 1 . 
Poids de combinaison du terbium, 1 7 1 , 

t. I. 
Poids de combinaison du thallium, 3ig, 

t. II. 
Poids de combinaison du thorium, 364, 

t. II. 
Poids de combinaison du thulium, 1 7 1 , 

t. I . 
Poids de combinaison du titane, 36i, t. I I . 
Poids de combinaison du tungstène, 373, 

t. II. 
Poids de combinaison de l'uranium, 366, 

t. II. 
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Poids de combinaison du vanadium, 3^o, 
t. II. 

Poids de combinaison du xénon, 52g, t. I. 
Poids de combinaison de l'ytterbium, 

i44, t. II. 
Poids de combinaison de l'ytlrium, i44i 

t. II. 
Poids de combinaison du zinc, a3r, t. II. 
Poids de combinaison du zirconium, 363, 

t. II. 
Poids spécifique, 33, t. I. 
Polarisation. 226, t. II. 
Polonium, 371, t. II. 
Polymorphisme, 283, t. T; 100, t. II. 
Polysulfures, 3ao, 1 . 1 . 
Porcelaine (Terre à ) , i55, t. II. 
Pottasche, 27, t. II. 
Potasse, «6, t. II. 
Potassium, 62, t. I ; 1, t. II. 
Potassium (Amalgame de) . i4, t. II. 
Potassium (Amidure de), 44> t- II. 
Potassium (Argentocyanure d e ) , 307, 

t. II. 

Potassium ( Aurate de), 383, t. II. 
Potassium (Auricyanure de), 385, t. II. 
Potassium (Bicarbonate de), 3o, t. II. 
Potassium (Bichromate de), 2i5, t. II. 
Potassium (Bisulfate de), 33, t. II . 
Potassium (Bromate de), 26, t. II. 
Potassium (Bromure de), 20, t. II. ' 
Potassium (Carbonate de), 27, t. II. 
Potassium (Chlorate de), 74, t. I ; 2r, 

t. II. 

Potassium (Chlorure de), 19, t. II. 
Potassium (Chloroiridale de) , 3g6, t. H. 
Potassium ( Chloroplatinale de ) , i3, t. II. 
Potassium ( Chloroplatinale de), 3gi, 392, 

t. II. 

Potassium (Chromate de), 66, t. I ; 2i3, 
t. II. 

Potassium ( Cyanate de), t. II. 
Potassium (Cyanure de) , 4°, '· II. 
Potassium (Ferrate de) , i8r , t. II. 
Potassium ( Ferrioxalate de) , 187, t, II. 
Potassium ( Ferrooxalate de) , 186, t. II. 
Potassium ( Fluorure de ) , 20, t. II. 
Potassium (Fluosilicate de) , 40, t. II-
Potassium ( Fluotantalate de) , 35o , t . II . 
Potassium (Fluothorate de), 365, t. II. 
Potassium (Hydrate de), i3, t. II. 
Potassium ( Hydrure de), 43, t. II. 
Potassium (Iodate de), 26, t. II. 
Potassium (Iodure de), 20, t. I I . 
Potassium (Ion) , 4, t. II. 

Potassium ( Manganicyanure d e ) , 207, 
t. II. 

Potassium (Nitrate de) , 35, t. II. 
Potassium (Nitrite d e ) , 3g, t. II. 
Potassium (Oxalate de) , t. II. 
Potassium (Perchlorate de), 25, t. II. 
Potassium (Permanganate de), 202, t. II. 
Potassium ( Peroxyde de ) , 43, t. II. 
Potassium (Persulfate de) , 33, t. II. 
Potassium (Platinocyanurede), 3g4. t . II . 
Potassium ( Platinonitrite de ) , 3y3, t. II. 
Potassium (Poids de combinaison du) , 

171 , t. 1; 4, t. II. 
Potassium (Propriétés chimiques de l'hy

drate de), 18, t. II. 
Potassium (Pyrosulfate de) , 33, t. II. 
Potassium (Pyrosulfite de) , 34, t. II. 
Potassium ( Quadroxalate de) , 4 3 , t. II. 
Potassium (Réactions de l'ion), 1 1 , t. II . 
Potassium (Silicate de), 39, t. II. 
Potassium (Sulfate de) , 32, t. II. 
Potassium (Sulfhydrate de), 34, t. II. 
Potassium (Sulfite de) , 34, t. II. 
Potassium ( Sulfocyanate de), 507, t. I. 
Potassium ( Sulfocyanure de), 4 2 , t. II. 
Potassium (Sulfure de), 34, t. II. 
Potassium (Titanate de), 36o, t. II. 
Poudre noire, 37, t. II. 
Pourpre de Cassius, 38i, t. II. 
Poussières, 34o, t. I. 
Praséo (Sels) , 225, t. II. 
Praséodyme, 66, t. I ; i58, 160, t. II. 
Praséodyme (Poids de combinaison du) , 

1 7 1 , t. I. 
Précipitation des sels (Théorie de la ) , 

9, t. II. 
Précipité fusible, 294, t. II. 
Précipité infusible, 2g3, t. II. 
Précision (Degré de), n , t. I. 
Pression (Influence de la) sur la densité, 

36, t. I . 
Pression (Influence de la) sur le point 

de fusion, i54, t. I. 
Pression (Influence de la ) , sur la solu

bilité, 255, t. I . 
Pression critique, 468, t. I. 
Pression osmotique, 253, t. II. 
Pression osmotique (Lois de la ) , 254, t. II. 
Pressions partielles (Loi de Dalton des), 

1111, t. I. 
Priestley, 45, t. I. 
Primaires (Sels) , 3i8, t. I. 
Propane, 489, t. I . 
Proportions constantes (Loi des), 4g, 1 .1 . 
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Propriété», 7, t. I. 
Propriétés ( Rigueur de la lo! des), 1 0 , 1 . 1 . 
Protoplasme, 419, t. I. 
Prusse (Bleu de), 173, t. II, 
Prussiate jaune, 181, t. II. 
Prussique (Acide), 5o3, t. I. 
Pseudomorphoses, 3oi, t. I. 
Purpuro (Sels), 220, t. II. 
Pyrite, 180, t. II. 
Pyroantimonique (Acide), 332, t. II. 
Pyrolusitc, 66, t. I; ig5, t. II. 
Pyrophosphorique (Acide), 435, 438, 1 . 1 . 
Pyrosulfureux (Acide), 335, t. I. 
Pyrosulfurique (Acide), 347, t. I. 
Pyrosulfuryle (Chlorure de), 363, t. I. 
Pyrotechnie, 125, t. II; i36, t. II. 
Pyrrotine, 180, t. II. 

Q 

Quadratique (Système), 3 i3 , t. t. 
Quantitative (Analyse), 32.3, l. I. 
Quantité active, 120, t. I. 
Quartz, 61, 5og, t. I. 
Quartz enfumé, 5og, t. I. 

R . 

Radicaux, 486, t. I. . 
Radium, 372, t. II. 
Ramsay, 526, t. I. 
Rayleigh, 526, t. I. 
R (Constante des gaz), 106, t. I. 
Réactifs, 43, t. I. 
Réactions, 43, t. I. 
Réaction (Chaleur de), ig5, t. I. 
Réaction (Loi de la), i56, t. I. 
Réaction (Loi des degrés de), 246, t. I. 
Réactions géologiques, 5 i3 , t. I. 
Réalgar, 346, t. II. 
Hecrislallisation, 257, t. I. 
Recuit de l'acier, 164, t. IL 
Réducteurs (Agents), 204, t. II. 
Réduction, 162, t. I; 167, t. IL 
Réduction dans une flamme Buasen 
( zones de ), 4g8, t. I. 

Réflexion avec rotation, 3ia, t. I. 
Réfrigérants (Mélanges), i4t, t. I. 
Régale ( Eau ), 401, t. I. 
Régulier ou cubique (Système), 3i4, t. I. 
Reich, 35i , t. II. 
Répartition (Loi de), 273, t. I. 
Révélateur, 69, t. IL 
Rhodium, 72, t. I; 397, t. II. 

Rhodium (Composés du chlore et du), 

3 9 7 , t. IL 
Rhodium (poids de combinaison du), 

1 7 1 , t. I; 3g8, t. II. 
Rhombique (Système), 3 i3 , t. I. 
Rhomboédrique (Système), 3i3, t. I. 
Richter, 351, t. II. 
Rouges (Feux), t36, t. II. 
Rouille. 162, t. II. 
Rubidium, 62, t. I; 82, t. II. 
Rubidium (Poids d e combinaison du), 

171 , t. I; 8a, t. IL 
Rubis, 149, t. IL 
Ruthénates, 3gg, t. IL 
Ruthénium, 72, t. I; 399, t. IL 
Ruthénium (Poids de combinaison du), 

171, t. I; 4°° , t. II. 
Ruthénium (Tétraoxyde de), 3gg, t. II. 
Rutile, 35g, t. II. 

S. 

Sal microcosmicum, 91, t. H, 
Sal mirabile, 64, t. II. 
Salées (Sources), 57, t. II. 
Salpêtre, 45, 58, t, I; 35, t. IL 
Salpêtre du Chili, 3 7 9 , t. I; 62, t. II. 
Samarium, i58, t. IL 
Samarium (Poids de combinaison du), 

171, l. I. 
Sandaraque, 3/(i, t. IL 
Saphir, i4g, t. II. 
Sassoline, 522, t. I. 
Saturée (Combinaison), 488, t. I. 
Saturées (Combinaisons non), 49 r , t. I. 
Saturne (Extrait de), 268, t. II. 
Scandium, 65, t. I; i58, 160, t. IL 
Scandium (Poids de combinaison du), 

1 7 1 , t. I. 
Scheele, 45, 417, t. I; i34, 3 7 3 , 3 76, t. IL 
Scheele (Minerai plombifère de), ^74, t. II. 
Scheele (Vert de), 33g, t. IL 
Scheelite, 374, t. IL 
Schlippe (Sel de), 33a, t. II. 
Schönite, 128, t. II. 
Schwefelkies, 180, t. II. 
Schweinfurt (Vert de), 33g, t. IL 
Secondaires (Sels), 3i8, t. I. 
Seconde, 5, t. I. 
Sel amer, 128, t. IL 
Sel marin, 55, 63, ao5, aig, t. I. 
Sélénié (Hydrogène), 366, t. I. 
Sélénieux (Acide), 36g, t. I. 
Sélénique (Acide), 370, t. I. 
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Sélénium, 57, 365, t. I. 
Sélénium (Chlorure de), 371 , t. I. 
Sélénium (Poids de combinaison du) , 

1 7 1 , 366, 1. 1. 
Sélénium ( Tétrachlorure de ) , 371 , 1.1. 
Sels, 224, 235, t. I . 
Sels complexes, 129, t. II. 
Sels neutres, 3i8, t. I. 
Sels normaux, 3i8, t. I. 
Sels primaires, 3i8, t. 1. 
Sels secondaires, 3i8, t. I. 
Sels (Dissociation des), 292, t. I. 
Sels (Dissolution des mélanges de) , 237, 

t. I. 
Sels (Préparation des acides par leurs), 

243, t. I. 
Sels (Solubilité des), 7, t. II . 
Sels (Thermochimie des), 237, t. I. 
Sensibilisés (Chromâtes), 217, t. II. 
Sensibilité de la balance, 3 i , t. I . 
Serpentine, io3, t. II. 
Sidérose, 172, t. II. 
Silicates, ft 1 1 , t. I. 
Silex, 5io, t, I. 
Silice, 61, 5og, t. I . 
Silice amorphe, 5io, t. I. 
Siliceux (Sable) , 5io, t. I . 
Silici-chloroCorme, 5i6, t. I. 
Silicique (Acide) , 5 n , t. I. 
Silicium, 6(, 5o8, t. I . 
Silicium (Chlorure de), 5i5, t. I . 
Silicium ( Fluorure de), 517 , t. I. 
Silicium (Poids de combinaison du), 

1 7 1 , 5og, t. I. 
Siliciure d'hydrogène, 5i6, t. I. 
Smak, 66, t. I ; 222, t. II . 
Sodée (Chaux) , 99, t. II. 
Sodium, 63, 99, t. I ; 45, t. II. 
Sodium (Acétate de) , 8t, t. II. 
Sodium (Action du) sur l'eau, 17g, t. I. 
Sodium (Bicarbonate de) , 73, t. II. 
Sodium (Bichrpmate de), 2i5, t. II. 
Sodium (Borate de) , 80, t. II . 
Sodium (Bromure de), 5g, t. II. 
Sodium (Bromate de), 61, t. II. 
Sodium (Carbonate de) , 72, t. II. 
Sodium ( Chlorate de) , 25o, 1 . 1 ; 62, t. II. 
Sodium ( Chlorure de), 5 7 , t. II. 
Sodium ( Chloroiridite de) , 3g 7 , t. II. 
Sodium ( Chloroplatinate de) , 3ga, t. II. 
Sodium (Chromate de) , 2i5, t. II . 
Sodium (Coloration donnée aux flammes 

par le) , 49.-t. I L 
Sodium (Hydrate de) , 181, t. I; 54, t. II . 

Sodium ( l o d u r e d e ) , 5g, t. II. 
Sodium ( Ion) , 49, t. U-
Sodium ( Métaphosphate de) , 79, t. II. 
Sodium (Nitrate de) , 62, t. II. 
Sodium (Nitrite de) , 64, t. II. 
Sodium (Peroxyde de), 65, t. II. 
Sodium (Phosphate de) , 77, t. II. 
Sodium et d'ammonium (Phosphate de), 

91, t. II. 

Sodium ( Poids de combinaison du ) , 1 7 1 , 
t. I ; 81 , t. I I . 

Sodium (Polysulfures de) , 70, t. II. 
Sodium (Presse à ) , 4«, <·• H. 
Sodium (Silicate de) , 7g, t . II. 
Sodium (Solubilité du sulfate de), 64, t. II. 
Sodium (Sulfate de) , 64, t. II. 
Sodium (Sulfate acide de), 69, t. II. 
Sodium (Sulfite de) , 69, t. II.. 
Sodium (Thiosulfatc de), 70, t. II. 
Sodium métallique, 47, t. II. 
Sodique (Feldspath), i 5 6 , t. II . 
Solaire (Spectre) , 5 i , t. II. 
Solides (Corps) , i f i , t. I, 
Solides (Influence des matières) sur 

l'équilibre chimique, 120, t. I. 
Solidification (Chaleur de) , i5o, t. I . 
Solubilité, 5, t. II. 
Solubilité (Augmentation apparente de 

la), 7, t. II. 
Solubilité (Courbe de), 6o, t. H. 
Solubilité (Diminution de la) , 7, t. II. 
Solubilité (Influence de la température 

et de la pression sur la ) , 254, t. I. 
Solubilité (Loi de) et loi de reparation, 

3 s 4 , t. I. 
Solubilité (Produit de) , g, t.. II . 
Solubilité des différentes formes d'une 

substance, 3o8, t. I. 
Solubilité des gaz, 322, t. I. 
Solubilité des gaz (Loi de) , 324, t. I. 
Solubilité des sels, 253, t. I ; 7, t. IL 
Solubilité d'un sel en présence de son 

acide, 266, t. IL 
Solubilité et chaleur de dissolution, 255, 

t. I. 
Solubilités faibles (Détermination de), 

100, t. II. 
Solutions, 12, t. I. 
Solutions (Théorie de l'équilibre des), 8, 

t. II. 
Solutions colloïdales, 5 i2 , t. I ; 172, 341, 

t. II. . 
Solutions électrolytiques, 235, t. I. 
Solution saturée, 5, t. II. 
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Solution sursaturée, 6, t. II. 
Solvay, 77, t. II. 
Soude, 44, 64, 180, t. I ; 54, 7 4 , t. II. 
Soude brute, 75, t. II. 
Soude calcinée, 73, t. II. 
Soude (Verre soluble à la) , 79, t. II. 
Souder, 80, t. II. 
Soudure, 80, t. II. 
Soudure dure, 80, t. II. 
Soudure tendre, 81, 358, t. II. 
Souffler le verre, 122, t. II. 
Soufre, 57, 3oi, t . I. 
Soufre amorphe, 3o5, 1.1. 
Soufre (ïîromure de), 35g, t. I. 
Soufre (Chlorure de), 35g, t. I. 
Soufre (Fleur de), 3o4, 3io, t. I. 
Soufre (Fluorure de) , 35g, t. I. 
Soufre (Lait de) , 3o4, t. I. 
Soufre (Poids de combinaison du) , 171 , 

363, t. I-

Soufre (Régénération du), 76, 114, t. IL 
Soufre (Vapeur de), 3o8, t. I. 
Spath-fluor, 55, 284, t. I ; un, t. IL 
Spath pesant, i38, t. II. 
Spécifique (Chaleur), 4o4- t - H* 
Spectraux (Phénomènes), 5o, t. II. 
Spinelle, i5o, t. IL 
Spontanés (Phénomènes), 246, t. I. 
Stabilité (Domaines de), 3o2, t. I. 
Stannale, 3 5 7 , l. 11. 
Stanneux (Bromure) , 355, t . II. 
Slanneux (Chlorure), 355, t. II. 
Stanneux (Hydrate) , 354, t. IL 
Stanneux (Iodure), 355, t. II. 
Stanneux (Ion) , 354, IL 
Stannique (Acide), 357, t . IT. 
Stannique (Chlorure), 356, t. II. 
Stannique (Hydrate) , 356, t. II. 
"Stannique ( Ion) , 355, t. II . 
Stannochlorhydriques (Acides), 355, t. IL 
Stassfurt ( Gisement de sels de ) , 20, t. II, 
Sléatite, i33, t. IL 
Stibine, 70, t. I ; 329, l. II . 
Strontianite, i35, t. IL 
Strontium, 64, t. I ; 134, t. II . 
Strontium (Azotate de) , i3fi, t. II. 
Strontium (Carbonate de), i35, t. II. 
Strontium (Hydrate de), i35, t. IL 
Strontium ( Ion) , i35, t. II. 
Strontium (Oxyde de), i34, t. H. 
Strontium (Poids de combinaison du) , 

1 7 1 , t. I ; i34, t. H. 
Strontium (Sulfate de) , i35, t. IL 
Struvite, j32, t. II. 

E X . 443 

Sublimé, 283, t. II. 
Sublimé corrosif, 283, t. IL 
Substitution (Produits de), 4 8 4, t. I . 
Sucre (Charbon de), 4^6, t. I. 
Sulfamide, 4 ' 2 , ·• L 
Sulfamique (Acide) , 4'2, t. 1· 
Sulfhydrates, 3ig, t. I. 
Sulfhydrique ( Force de l'acide), 325, t, I. 
Sulfhydrique (Sels de l'acide), 3au, t. L 
Sulfite (Lessive de), 70, t. II. 
Sulfocyanique ( Ion) , 507, t. I. 
Sulfocyanogène, 507, t. I. 
Sulfure d'ammonium, g2, t. IL 
Sulfure d'ammonium (Emploi comme 

réducteur du), g4, t. II. 
Sulfure de cadmium, 238, t. II . 
Sulfate de cobalt, 222, t. II. 
Sulfure de fer, 17g, t. IL 
Sulfure de magnésium, i32, t. II. 
Sulfure de platine, 3g2, t. II. 
Sulfure de plomb, 36g, t. II. 
Sulfure de sodium, 70, t. IL 
Sulfure de zinc, 206, t. IL 
Sulfure de zirconium, 363, t. II. 
Sulfuré (Données thermochimiques sur 

l'hydrogène ) , 33o, t. I . 
Sulfuré (Emploi en chimie analytique de 

l'hydrogène), 326, t. I. 
Sulfuré ( Hydrogène ) , 3r8, t. I ; 17g, t. II. 
Sulfuré (Théorie de la préparation parle 

sulfure de fer de^l'hydrogène), 326, 1. 1. 
Sulfureux ( Acide), 333, t. I. 
Sulfureux (Anhydride), 33i , t. I. 
Sulfureux (Dissociation de l'acide), 333, 

t. I. 
Sulfurique (Acide), 33g, t. I . 
Sulfurique (Anhydride), 336, t. I. 
Sulfurique (Décomposition de l'acide), 

347, t. I. 
Sulfurique (Données thermochimiques 

sur l'acide), 348, t. I. 
Sulfurique ( Hydrate de l'acide ) , 343, 1.1. 
Sulfurique (Ions de l'dcide), 344, t. I. 
Sulfurique (Préparation par le vitriol 

vert de l'acide), 1 7 1 , t. II. 
Sulfurique (Recherche analytique de 

l'acide), 346, t. I. 
Sulfurique (Usages de l'acide), 344, 1 . 1 . 
Sulfurique étendu (Acide), 343, t. I . 
Sulfurique solide (Acide), 342, t. I . 
Sulfuryle (Amidure de), 41'-1, t. I. 
Sulfuryle (Chlorure de), 362, t. I. 
Sulfuryle (Chlorures de), 35g, t. I. 
Sulfurylhydroxyle (Chlorure de ) , 36i, t. L 
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Surchauffée ( E a u ) , i5r, t. I. 
Surfusion, I3q, t. I. 
Sursaturalion, 6, t. II . 
Sursaturées (Solutions), 254, t. I. 
Surtension (Vapeur en) , ιοί, 1.1. 
Sylvine, 19, t. II. 
Symboles chimiques, i - ] 3 , t. I. 
Symétrie des cristaux, 3ia, t. I. 
Sympathique ( E n c r e ) , as», 345, t. II. 
Synthèse, 477i r- I-

T . 

Talc, i33, t. II. 

Tantale, 70, t. I ; 347, 349> t- Π. 
Tantale (Poids de combinaison du ) , 171 , 

t. 1 ; 3',g, t. II . 
Tare, 35, 1 . 1 . 
Tartre stibié, 70, t. I. 
Tartrique (Acide), 12, t. II. 
Tartroantimonique (Acide), 33o, t. II. 
Tellure, 57, 365, 371 , t. I. 
Tellure ( Bioxyde de), 372, t. I. 
tellure (Chlorure de), 3 7 3 , t. I. 
Tellure (Poids de combinaison du), 171 , 

3 7 i , 1.1. 
Tellure (Tétrachlorure de), 373, t. I. 
Tellure (Hydrogène), 37a, t. I. 
Tellureux (Acide), 372, t. I. 
Tellurique (Acide) , 372, 1.1. 
Tellurique (Anhydride), 372, t. I. 
Temperature absolue, 85, 1.1. 
Température critique, 468, t. I. 
Température de transformation, 3o3,t.I. 
Températures (Échelle des), 84> !• 
Température (Influence de l a ) sur l a 

solubilité, 254, t. I. 
Température ( Modifications de la densité 

causées par la ) , 36, t. I. 
Température (Modifications de la rapi

dité des réactions chimiques causées 
par la ) , 79, 125, 1.1. 

Temps, 5, t. I. 
Tension électrique, 23o, 1 . 1 ; 248, t. II. 
Tension de vapeur des petites gouttes, 

3o 7 , t. I. 
Tension du bain, 226, t. II. 
Tension des métaux, 25i, t. II. 
Terreux (Métaux), i44> '58, t. II. 
Tétraborique (Acide) , 524, 1.1. 
Tétrachlorure de carbone, 485, t. I. 
Tétrathionique (Acide) , 355, 358, t. I. 
Thalleux (Bromure) , 3i8, t. II. 
Thalleux (Carbonate) , 3 1 8 , t. II. 

Thalleux (Chlorure), 3i8, t. II. 
Thalleux (Hydrate), 317, t. II. 
Thalleux (Iodure), 319, t. II . 
Thalleux ( Ion) , 317 , t. II. 
Thalleux (Nitrate), 3i8, t. II. 
Thalleux (Sels), 3 i 7 , t. II. 
Thalleux (Sulfate), 3 i 7 , t. II-
Thalleux (Sulfure), 3i8, t. II. 
Thallique (Hydrate), 3ig, t. II. 
Thallique ( Ion) , 319, t. II. 
Thallique (Sulfate), 319, t. II. 
Thallium, 68, 1.1 ; 3i6, t. II. 
Thallium (Fluorure de), 3ig, t. II. 
Thallium (Poids de combinaison du) , 

1 7 1 , 1 . 1 ; 3ig, t. II. 
Thénardite, 69, t. II. 
Theruiochimie, 191, t. I. 
Thermochimie des halogènes, 297, t. I. 
Thermochimie des sels, 237, t. I. 
Thermochimie de l'acide chlorliydrique, 

a3;, t. I. 
Therrnochimie des composés oxygénés 

du chlore, 262, t. I . 
Thermochimie du mercure, 290, t. II . 
Thermochimiques (Données) sur l'acide 

azotique, 385, 1. 1. 
Therrnochimiques (Données) sur l'acide 

sulfureux, 336, 1. 1 . 
Thermochimiques (Données) sur l'acide 

sulfurique, 348, 1 . 1 . 
Tliermocbimiques (Données) sur l'hydro

gène sulfuré, 33o, t. I. 
Tliioacidcs, 5oi, t. I. 
Thioantimoniates, 332, t. II. 
Thioarséniate ( I o n ) , 346, t. II. 
Thioarsénite ( Ion) , 342, t. II. 
Thiocarbonates, 5oi, t. I. 
Thiocarboniquc (Acide). 5or, t. I. 
Thiogermaniate ( Ion) , 36a, t. II . 
Thiomolybd.'te, 3;g, t. II. 
Thioniques (Acides), 355, t. I. 
Thiostannate ( Ion) , 355, t. II. 
Thiosulfurique (Acide), 35i, t. I. 
Thiotungstates, 376. t. II. 
Thiovanadate, 349, t. H-
Thomas (Scorie) , 116, 190, t. II. 
Thorinc, 364, l - H* 
Thorique ( Ion) , 364, t - 1 1 · 
Thorite, 364, t. II. 
Thorium, 71, t. I ; 364, t- II-
Thorium (Azotate de) , 36a, t. H. 
Thorium (Poids de combinaison du) , 

171,'t. I ; 364, t. II. 
Thorium (SuPate de) , 364, u -
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Thulium (Puids du combinaison du), 
I J I , t. I. 

Titane, 71 , t. I ; 35g, t. II. 
Titane ( Azoture de), 36i, t. II. 
Titane (Oxyde de), 35g, t. II. 
Titane (Poids de combinaison du) , 1 7 1 , 

t. I ; 3b!, t. II. 
Titane (Tétrachlorure de), 36o, t. II. 
Titaneux ( Ion) , 36i, t. II. 
Titrer, 222, t. I. 
Toluène, 3S, t. I. 
Tonnant (Gaz) , 122, t. I. 
Tournesol, 17g, 1.1. 

Toxicité du chlorure mercurique, 283, t.II. 
Travail, 22, t. I. 
Travail (Conservation du) , 2.3, t. I. 
Travail (Unité de), 28, t. I. 
Trempe, i63, t. II. 
Tricalcique (Phosphate), 115 , t. II. 
Triclinique (Système), 3i3, t. I. 
Tridymile, 5io, t. I. 
Triphosphate de sodium, 79, t. II. 
Triple (Point ) , 1 56, t. I. 
Trisulfamique (Acide), 4 i3, t. I. 
Trithionique (Acide), 355, 3 5 7 , t. I. 
Trôna, 7 3 , t. II. 

Tungstène, 66, t. I ; 366, 373, t. II. 
Tungstène (Acier au) , 373, t. II. 
Tungstène (Bronzes au) , 3 7 5 , t. II. 
Tungstène (Chlorures de), 3 7 5 , t. II. 
Tungstène (Ion) , 374, t. II. 
Tungstène ( Oxychlorures de), '¿-¡5, t. II. 
Tungstène (Poids de combinaison du), 

171 , 1.1; 373, t. II. 
Tungstène (Sulfure de), 376, t. II. 
Tungstène (Trioxyde de), 3 7 3 , t. II. 
Tungstique (Acide), 374, t. II. 
Tungstique (Acide) colloïdal, 374, t. II. 
Turbith minéral, 283, t. II. 
Turquoise, 257, t. II. 

TJ. 

Une (Matière), i2,_t. I. 
Unités absolues, 4', 1.1. 
Unités électriques, 229, t. I. 
Uraneux (Hydrate), 36g, t. II. 
Uraneux ( Ion) , 3 6 9 , t. II. 
Uraneux (Sels) , 36g, t. II. 
Uraniqu.es. (Rayons), 370, t. II. 
Uranium, 66, t. I ; 366, t. II. 
Uranium (Chlorures d'), 36g, t. II. 
Uranium (Jaune d'), 368, t. II. 
Uranium (Poids de combinaison de I') , 

171 , 1.1; 366, t. II. 

Uranium (Trihydrate d'), 370, t. II. 
Uranium (Verre à I') , 368, t. II. 
Urauyle, 367, t. II. 
Uranyle (Hydrate d'), 367, t. II. 
Uranyle ( Ion) , 36 7 , t. I I . 
Uranyle (Nitrate d'), 367, t. II. 
Uranyle (Oxalate d'), 368, t. II. 
Uranyle (Phosphate d'ammonium et d'), 

368, t. II. 
Uranyle (Sulfate d'), 3 7 o , t. II. 
Urao, 73, t. II. 
Urée, 476, I- I. 

Urée (Synthèse de 1'), 5o6, t. I. 

V . 

Valence, 449< !• 
Vanadeux (Ion) , 3^8, t. II. 
Vanadium (Ions du), 348, t. II. 
Vanadium, 70, t. I. 
Vanadium, 3 ^ 7 ) t. II. 
Vanadium (Bichlorure de), 348, t. II. 
Vanadium ( Bioxyde de), 348, t. II. 
Vanadium métallique, 34g, t. II. 
Vanadium ( Oxychlorure de), 348, t. Ii. 
Vanadium ( Pentasulfure de ) , 34g, t. II. 
Vanadium (Pentoxyde de), 348, t. II. 
Vanadium (Poids de combinaison du) , 

171, t. I ; 349, t. II. 
Vanadium (Tétrachlorure de), 348, t. II. 
Vanadium (Trichlorure de), 348, t. II. 
Vanadium (Trioxyde de), 348, t. II. 
Vanadyle (Trichlorure de), 348, t. II. 
Vapeur (Rain de), i5o, t. I. 
Vapeur de la glace (Pression de), i 5 7 , 

t. I. 
Vapeur (Pression de), 142, i43, t. I. 
Vaporisation de l'eau (Chaleur de), 14g, 

t. I. 
Vernis, ig3, t. II. 
Verre, 5i3, t. I ; 80, 120, t. II. 
Verre à vitres, 120, t. II. 
Verre blaue, ia3, t. II. 
Verres de couleur, i23, I. II. 
Verre (Gravure sur) , 5i8, t. I. 
Verre soluble, 4o, t. II. 
Vert-de-gris, 2 5 J , t. II . 
Vinaigre, 483, t. I. 
Virage (Bain de), 387, t. II. 
Virer, 3 8 7 , t. II . 
Vitesse de combustion (In/lueuce de la 

température sur la) , 79, t. I. 
Vitriol, 170, t. II. 
Vitriol bleu, 245, t. II. 
Vitriol vert, 170, t. II. 
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Vitriol (Préparation del'liuilede),171,1.II. 
Vive (Chaux) , 98, t. II. 
Voll, 23o, t. I ; 248, t. II. 
Vollaïques (Pi les) , 2 17, t. II. 
Volume critique, 468, t. I. 
Volumes des combinaisons gazeuses (Loi 

des) , i 6 5 , t. I. 
Volumes d'oxygène et d'hydrogène dans 

l'eau (Kapport des), 163, t. I. 
Volume spécifique, 33, t. I . 
Vulcanisation du caoutchouc, 359, t. I. 

W . 
Watt, 249, t . II. 
Weldon (Boue de), ig6, t. II. 
Withérite, i3o, t. I I . 
W o h l er, i45, t. II. 

Wolfram, 3;4, t. II. 
Wollaslon, 3p/, , 397, t. II. 
W rollastonite, 120, t. II. 

X . 

Xénon, 62, 528, t. I. 
Xénon (Poids de combinaison du) , 1 7 1 , 

52g, t. I. 

Y . 

Ytterbium, 65, t. I ; i58, t. II. 
Ytterbium (Poids de combinaison de 1'), 

171 , t. I ; i44, t. II. 
Yttrium, 6 5 . t. 1'. i 5 8 , 160, t . II. 

Z . 

Zéro absolu, 84, 1. I. 
Zinc, 66, 102, t. I ; Î 3 O , t. II . 
Zinc (Blanc de) , a3i, t. II. 
Zinc (Carbonate de), 235, t. II. 
Zinc (Chlorure de), 234, H-
Zinc (Dissolution du) dans les acides, 

232, t. II . 
Zinc (Hydrate de) , 233, t. IL 
Zinc ( I o n ) . a3i, t. II. 
Zinc ( Oxychlornre de), 235, t. II. 
Zinc (Oxyde de), 233, t. II. 
Zinc (Poids de combinaison du) , 171 , 

t. I ; 23i , t. II. 
Zinc (Poudre de) , 23i, t. II. 
Zinc (Préparation du), 9 .3i , t. II. 
Zinc (Sulfate de), 235, t. II. 
Zinc (Vitriol de) , a35, t. II. 
Zincates, 233, t. IL 
Zircon, 363, t. II. 
Zircone, 363, t. II . 
Zirconique ( I o n ) , 363, t. II. 
Zirconium, 71 , t. I ; 35g, t. II. 
Zirconium (Hydrate de), 363, t. II. 
Zirconium (Poids de combinaison du) , 

1 7 1 , t. I ; 363, t. II. 
Zirconium (Sels du) , 363, t. II. 
Zirconium (Sulfate de) , 363, t. II. 
Zirconium (Téraichlorure de) , 363, t. II. 
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