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LIVRE III 

Les transformations de la matière (Théorie de IgAffinit6 1) 

CHAPITRE PREMIER 

LA LOI DE L'ACTION CHIMIQUE DES MASSES 

But de la théorie de l'affinité. - On peut assigner comme but 
final à la théorie de l'affinitb la solution de ce problème : ramener 
& des actions physiques bien étudiées toutes les causes qui agis- 
sent dans les transformations de la matière. La question de la 
nature des forces qui entrent en jeu dans la combinaison chimi- 
cpe ou dans la décomposition des substances avait déjà été soule- 
v6e bien longtemps avant la première apparition d'une chimie 
scientifique. Ainsi les philosophes grecs ont par16 de l'amour et 
de la haine des atomes comme causes des changements matériels, 
et pour ce qui concerne l'essence des forces chimiques nos con- 
naissances aujourd'hui même ne sont guère plus avancées. A la 
conception anthropomorphique des anciens nous n'avons guére 
fait que changer le nom, en cherchant la cause des transforma- 
tions chimiques dans ce quénous appelons l'afkhité des atomes. 

A la vérité ce ne sont pas les tentatives qui ont manpé  pour arri- 
ver à des représentations précises. Nous trouvons toutes les grada- 
tions possibles entre les conceptions assez grossières d'un BORELLI et 
d'un L ~ Y E R Y ,  qui attribuent à la structure crochue des atomes la  
facultC de pouvoir s'unir entre eux, conceptions dont nous usons 
aujourd'hui d'une façon purement symbolique lorsque nous parlons 
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de l'enchaînement des atomes dans la molécule, et les idées savam- 
ment élaborées d'un NEWTON, d'un BERGMAN, d'un BEKTAOLLET, qui 
voient dans le processus chimique un phénomène d'attraction com- 
parable 5 la chute d'une pierre sur le sol. Ce ne fut que teniporaire- 
nient que l'identification des forces chimiques et de l'attraction des 
électricités contraires a paru nous ouvrir une vue plus profonde de 
leur nature ; malgré l'autorité d'un BERZÉLIUS, la chimie n'a pas 
tardé d se débarrasser de cette hypothèse qui, au lieu de conduire 
à des connaissances plus étendues, n'était propre qu'à troubler la 
notion précise et naturelle des faits. On n'exagère pas quand on 
dit qu'il n'est pas une seule action réciproque des corps décou- 
verte par la physique qui n'ait été invoquée par quelque esprit 
spéculatif pour l'explication des forces chimiques. 

Jusqu'ici le succès n'apasrépondu à. la subtilité dépensée; on ne 
peut confesser avec trop de franchise que nous soinmes encore 
très loin du but, qui consisterait à rapporter les transformations 
chimiques au jeu de forces physiquement l i en  étudiées et bien 
définies. 

En présence de ce fait indéniable, on peut se demander si le pro- 
Idème est heureusement posé, ou bien si la  question n'est pas pré- 
maturée. Il semble, cil effet, que le travail intensif dirigé vers ce 
Ilut ne soit pas encore prCs d'être récompensé. Nulle part le 
génie du niaitre n'apparaît plus que par une sage limitation dans 
le choix du but qu'il cherche à atteindre, car c'est là le danger de 
gaspiller sans profit une précieuse puissance de travail à tenter 
de résoudre un problème qui présente des difficultés aujourd'hui 
insurmontnbles, mais qui demain peut-étre pourront être écartées 
sans peine par l'utilisation de résultats obtenus dans des domai- 
nes en apparence tout dBérents. L'histoire de la chimie nous eii 
fournit précisément un exemple frappant : tant que les alcliimis- 
tes ont cherché à faire de l'or avec des métaux sans valeur, leurs 
efforts sont restés sans succès, mais c'est par l'étude de questions 
en apparence insignifiantes qu'a été créée la chimie scientifique. 

Notre but inimbdjat consistera donc, en renonçant yrovisoire- 
ment à la question de l'essence des forces qui agissent dans les 
transformations chimiques, à déterminer les modes d'action de 
ces forces et particulibrenlent leur dépendance des conditions 
extérieures, telles que le rapport des masses, la température, la 
pression. Les succès obtenus ici sont brillants et non douteux. 
Ainsi les lois qui règlent la pression exercée par les gaz ont été 
trouvées avant qu'on eût pu la ramener au choc des molécules 
gazeuses ; sans doute on peut penser qu'un esprit génial aurait 
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été capable, en partant de conceptions sur la théorie cinétique des 
gaz, de prévoir, au moins en partie, les lois des gaz avant qu'elles 
eussent été découvertes ; mais en réalité beaucoup de recherches 
pénibles ont été necessaires pour aplanir la voie qui devait aboutir 
R la  théorie cinétique de l'état gazeux. Nous sommes encore loin - 
d'une représentation claire et évidente du phénomhe de la com- 
l~inaison chimique ; mais nous connaissons les lois fondamentales 
qui la régissent. On ne doit d'ailleurs pas considérer la recherche 
de ces lois comme de peu d'importance par comparaison avec le 
Ilut primitif indiqué, car enfin il est évident que la  découverte 
expérimentale des lois des gaz, par exemple, est au moins aussi 
importante que leur fondement théorique. A certain point de vue 
nous pouvons comparer l'état actuel de la théorie de l'affinité à 
celui de l'astronomie théorique ; cette dernière s'est édifiée avec - 
une perfection qui n'est atteinte par aucune autre science sur la  
loi de Newton, selon laquelle deux points matériels s'attirent avec 
une force directement proportionnelle s u s  produits de leurs nias- 
ses et inversenient proportionnelle au carré de leur distance, loi 
qui nous donne bien la façon d'agir de l'attraction mais ne nous 
dit rien de sa nature, qui reste toujours inconnue. La question qui 
a précédé la  découverte de cette loi, si grosse de conséqueiices, 
c'est, non pas pourqtioi, mais comm~îzl une pierre tombe-t-elle sur 
la terre ?De même un grand progrbs fut r6alisé dans la mécanique 
chimique lorsqu'on se denianda, non plus pourquoi, mais com- 
ment les acides en solution aqueuse invertissent le sucre de canne. 
Malgré la  complexité des phénomènes chiiniques, dans lesquels, 
nu contraire de  ce qui a lieu en astronomie, la nature individuelle 
de l a  matière joue un r81e essentiel, et où il a été jusqu'ici 
impossible d'établir une loi simple et générale comme la loi de 
NEWTON, la chimie théorique est néanmoins en possession d'un cer- 
tain nombre de lois physiques générales qui lui permettent de 
décrire la  marche des pl~énomènes chimiques, de niême que l'astro- 
nomie théorique assigne leur trajectoire auir corps célestes. 

La déterniination et les applications cle ces lois formeront la 
seconde partie de notre esposé de 13 chimie théorique. 

Equilibre chimique. - Si nous mélitiigcons un certain nonibrc 
de substances capables de réactions niutuelles, si, cornnie on dit, 
nous formons 21n système chimique, la réaction va s'établir et après 
un temps suffisant elle sera terminée ; notre système se trouvera 
alors en éqztilibve chimique. En général cet état d'équilibre n'est 
déterniiné que pour des conditions déterminées de température et 
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4 CHIMIE G E X ~ ~ R A L E  

de pression, il varie en même temps que ces conditions. D'ailleurs 
il faut une grande circonspection avant d'affirmer qu'un système 
est en état d'équilibre, car l'observation qu'il ne se produit plus 
aucun changement appréciable pendant un temps très long n'est 
nullement suffisante. Ainsi un mélange d'hydrogène et d'oxygène 
peut être conservé pendant des années dans un ballon scellé sans 
qu'on puisse remarquer aucune formation d'eau ; cependant les 
deux gaz ne sont pas réellement en équilibre, car nous avons tou- 
tes les raisons d'admettre qu'à la température ordinaire la réaction 
est simplement trop lente pour pouvoir être vérifiée pendant une 
durée accessible à l'observation ; le  véritable état d'équilibre 
n'existe que lorsque les deux gaz sont presque (mais non absolu- 
ment) totalement combinés en eau ; mais à la température ordi- 
naire i l  faudrait pour atteindre cet état un temps excessivement 
long. 

Reaction rbversible. - Dans ce qui suit nous exprimerons par le 
symbole général 

une équation de réaction indiquant que ni molécules d'une sub- 
stance unitaire A, et n, molécules d'une autre substance A,, etc. 
s'unissent pour former n,' molécule d'une substance A,', n,' molé- 
cules de A:, etc. Les corps A,, A ,..., A,', A,'..., peuvent être en 
nombre et en quantité quelconques et sous n'importe quel état 
d'agrégation ; nous dirons que ces substances, dans un certain ray- 
port quantitatif, sont en état d'équilibre chbique relativement à la 
réaction précédente si elles peuvent, dans ce même rapport quaii- 
titatif, demeurer en présence aussi longtemps qu'on voudra sans 
qu'aucune transformation exprimée par l'équation précédente 
se produise, soit dans une direction, soit dans la direction 
inverse. 

Une réaction exprimée par le  schéma précédent est dite réver- 
sible (ou réciproque) quand elle se fait dans le sens de l'équation 
de réaction précédente, de gauche à droite, si nous partons de 
quantith quelconques des substances A,, A,, . . . , avec si l'on veut uu 
excès de quelques-uns (non de tous) des produits de la réaction 
A,', A,', . .., et qu'elle se fait dans le sens inverse si nous partons de 
quantités quelconques des substances A,', A,,'. . ., en présence de 
quelques-uns des produits de rCaction A,, A,, . . . , niais de telle façon 
que l'état d'équhbre final soit le même dans les deux cas si nous 
partons de quantités équivalentes. 
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Un bel exemple de réaction réversible est la  formation des éthers 
selon l'équation 

C W O H  + CH3COOH 3, CHa.COOC9Hs + H l 0  ; 
alcool ac. acétique acétate d'8thyle eau 

une molécule d'alcool éthylique et une molécule d'acide acétique 
s'unissent pour former une molécule d'éther (acétate d'éthyle dans 
le cas actuel) et une molécule d'eau. Si, en effet, nous mélangeons 
de l'alcool et de l'acide acétique, la réaction se fait dans le sens de 
l'équation, de gauche à droite ; si, au contraire, nous mélangeons 
m e  molécule d'éther et une molécule d'eau, la  réaction se fait de 
droite à gauche ; dans les deux cas elle n'est pas complète, c'est- 
&-dire qu'elle ne va pas jusqu'à la transformation totale des consti- 
tuants réagissants qu'on a mis en présence ; elle s'arrête auparavant 
et il s'établit un état d'équilibre dans lequel quatre constituants 
restent en présence. Si nous partons de proportions quantitatives 
équivalentes, nous arrivons dans les deux cas au même état 
d'équilibre. Pour choisir le cas le plus simple, mettons en présence 
une mol. gr. d'alcool (46 gr.) et une mol. gr. d'acide acétique 
(60 gr.), ou bien une mol. gr. d'acétate d'éthyle (88 gr.) et une 
mol. gr. d'eau (18 gr.), l'expérience montre que dans les deux cas 
nous obtenons toujours le mélange suivant : 
1 1 2 2 

-mol. d'alcool + -mol. d'ac acétique .+ - mol. d'éther + - mol. d'eau. 
3 3 3 3 

Nous disons qu'un systbme chimique est homogène s'il possède 
eii tous ses points la même constitution physique et chimique, et 
dans le cas contraire nous disons qu'il est hélé?.ogèrze. Par exemple, 
un système formé d'un mélange gazeux ou d'une solution est 
homogène ; s'il y a de plus des corps solides en présence ou bien 
si le liquide se sépare en plusieurs couches, le systénie est hétéro- 
gène. 

L'opinion autrefois dominante c'est que les a réactions réversi- 
bles n étaient des exceptions, ou plut6t que les réactions se yarta- 
geaient en deux classes, c'elles qui sont réversibles et celles qui ne 
le sont pas ; mais il n'existe pas de distinction aussi tranchée, et il 
n'y a aucun doute que par un dispositif expérimental convenable- 
nient choisi on ne puisse faire en sorte qu'une réaction s'effectue 
tantôt dans un sens, tantdt dans le sens opposé, c'est-à-dire qu'en 
principe toute réaction est réversible. Bien que dans ce qui suit 
nos considérations se rapportent expressément aux réactions réver- 
sibles, nous ne nous imposons aucune restriction, si ce n'est que 
nous supposons qu'on a déjà trouvé les conditions de réversibilité 
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6 CHIMIE GBNÉRBLE 

de la réaction en question. Même lorsqu'une réaction est pratique- 
ment complète, conime par exemple la conibinaison de l'hydro- 
gène à l'oxygène, nous n'avons aucune raison d'admettre une 
différence essentielle avec la formation des éthers où, pour dcs 
quantités équivalentes d'acide et d'alcool mises en présence, les 
deux tiers seulement sont transformés ; la d86rence n'est que 
d'ordre quantitatif, car I'hydrogéne et l'oxygène en quantités 
équivalentes ne se combinent certainenient pas rigoureusement en 
totalité, mais la réaction s'arrête avant que la limite de la trans- 
formation possible soit atteinte, bien que les quantités des deux 
gaz non combinés qui restent en équililirc soient tellement petites 
à la température ordinaire qu'elles échappent à l'examen chilni- 
que direct. 

Nous développerons d'abord la loi de l'action des masses pour 
les réactions réversibles qui s'effectuent dans un système honio- 
gène ; plus tard il n'y aura aucune difficulté à les étendre à des 
systèmes hétérogènes. A l'exemple de VAN'T HOFF, pour indiquer 
que nous avons affaire à une réaction réversible, nous emploirom, 
au lieu du signe ordinaire de l'égalité, deux petites flèches paral- 
lèles tournées en sens contraire (3,). 

La loi de l'action des masses nous fera connaître non seulement 
comment varie l'état d'équilibre avec le  rapport quantitatif des 
composants réagissants, mais encorc la vitesse avec laquelle le sys- 
tème s'approche de cet état ; c'est la loi fondamentale de la stati- 
que chinziqu~ aussi bien que de la c i k t i q u e  cltirnique. 

Par contre, cette loi ne nous dit ricn de l'influence de la temph- 
rature ; les lois qui régissent cette influence seront étudiées dans 
le quatrième livre (transformations de l'énergie). 

Thborie cinetique de la loi de l'action des masses. - Admettoi~s 
que dans un s!/stème I~omogèsle nous ayons lcs espèces de molécu- 
les A,, A,, . . . A',, A',. . . capables d'agir les unes sur les autres seu- 
lement selon le schéma 

comparé à 1'8quation générale p. 4, notre cas est le  plus simple, 
c'est celui où les grandeurs n,, n,,. . . n',, d,. . . sont toutes égales 
à 1, c'est-à-dire que chaque substance participe à la réaction dans 
la proportion d'une niolécule unique. Les substances réagissantes 
peuvent êtrc gazeuses, ou former un mélange liquide ou encorc 
être dissoutes dans un liquide quelconque ; dans chaque cas nous 
pouvons faire sur la marche de la rCaction les considérations sui- 
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vantes. Pour qu'une transformation selon l'équation de réaction 
puisse avoir lieu dans le sens de gauche à droite, il faut évidern- 
ment que les molécules A,, A,,. . . se rencontrent toules en un même 
point ; autrement il n'y aurait pas de réaction possible, puisque 
nous excluons d'avance les rhactions secondaires. Naturellement 
une telle rencontre ne provoque pas inévitablement dans les niolé- 
cules l a  transposition des atomes qui constitue la réaction, il faut 
encore que le choc soit tel qu'il favorise le  reltlchenient du lien qui 
maintient les atomes dans leur édifice moléculaire ; ce n'est 
qu'après cela que l a  transposition peut avoir lieu. Parmi un grand 
nombre de rencontres, il n'y en aura qu'un tant pour cent déter- 
miné, le même dans les ni5 ies conditions extérieures, qui don- 
nera lieu à la transformat:on indiquée par l'hquation de réaction ; 
mais la  quantité tramfoiniée sera d'autant plus considérable que 
les rencontres seront plus nombreuses et il y aura une proportion- 
nalit6 directe entre ces deux g ~ a n d e u r s .  Observons maintenant que 
le nombre des rencontres est évidemment proportionnel à cha- 
cune des concentrations des corps A,, A,, . . . , et par suite doit être 
proporiiorrnel au produit d e  ces conccntrafions ; ainsi la  vitesse 
o de la  transformation selon l'équation de réaction, dans le sens 
de gauche à droite pourra s'écrire 

formule où c,, c,, d6signent les concentrations en volume, c'est-à- 
dire les nombres de rnol6cnles-gramme de A,, A,. .. contcnues dans 
un litre du mélange ; k est, pour une température donnée, une 
constante qu'on pourrait appeler le coefficient de vitrsse. 

Nous pouvons faire exactement les m6mes r6flexions pour les 
iiiol6cules A,', A,', . . . , ici la transforniation indiquée par 116quation 
de réaction, mais de droite à gauche, se fera encore proportion- 
nclleinent au nombre des rencontres de toutes ces molécules en 
un mêirie point, et par suite proportionnellement au produit de 
leurs concentrations en volume. Désignant par k' le coefficient de 
vitesse correspondant, nous aurons pour la vitesse v' de transfor- 
mation de droite à gauche 

v' = l? cf, cf*. . . ) 
expression où c,', c,'. . . représentent les nombres de molécules- 
gramme de A',, A',, ... contenues dans un litre. 

Ces concentrations e n  volume sont souvent désignées sous le 
nom de masses actz'ves des composants rEagissanls. La vitesse de 
réaction dans le sens de gauche à droite (ou dans le sens inverse) 
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8 CHIMIE GBKBRALB 

est donc proportionnelle au produit des masses actives des com- 
posants contenus dans le premier membre de l'équation (ou dans 
l e  second membre, respectivement). 

Nous ne pouvons observer ni v ni v 1  s.éparément ; la mesure de 
la vitesse de la réaction ne nous donne que la différence de ces 
deux grandeurs, car la vitesse observable n'est autre que la di&- 
rence de ces deux vitesses en sens contraire. En conséquence, lors- 
que l'équilibre est établi, nous n'avons pas le droit de supposer 
qu'il n'y a plus aucune transformation, mais plutôt que la trans- 
formation dans un sens est composée par une transformation équi- 
valente en sens inverse. Alors on a la relation 

v - v1 = O, 
et par suite 

k ci cP.. . = k' cf, c:.. ., 
ce qui est la loi fondamentale de la statique chimique. 

Cette idée, que l'équilibre chimique ne repose pas sur l'indiffé- 
rence absolue de corps en présence, mais plutôt sur ce que les 
substances réagissantes sont toujours soumises à des actions réci- 
proques dont les effets se compensent mutuellenient, est d'une 
importance fondamentale pour la conception des transformations 
chimiques. On l'exprime habituellement en disant que l'équilibre, 
dans ce cas et dans des cas analogues, est non pas statique, mais 
cltjnnnzique. Cette manière de voir est une conséquence immédiate 
des considérations sur la cinétique des molécules, et elle a été 
développée avec succès dans le perfectionnement de la théorie 
cinetique des gaz. Ainsi, d'après CLAVSIUS, il ne faut pas considérer 
l'équilibre entre l'eau et la vapeur comme l'absence de vaporisa- 
tion de l'eau liquide et de condensation de l'eau gazeuse ; au con- 
traire, ces deux phénomènes se produisent de façon ininterrompue, 
et à un moment quelconque i l  y a autant de molécules qui traver- 
sent une portion donnée de la surface liquide dans les deus direc- 
tions opposées (voir aussi t. 1, p. 243). Pour la transformation chi- 
mique la conception analogue a été indiquée pour la première fois 
par WILLIAMSON (1851), et elle a été développée plus tard par GULD- 
BERG et WAAGE, PFAUNDLER et autres. 

Pour la marche de la réaction, c'est-à-dire pour la vitesse avec 
laquelle à un moment donné le système se rapproche de l'état 
d'équilibre, nous avons, d'après les raisonnements qui précèdent, 
1' équation 

V = V- V' = k ci cl . . .  - kr cri C: ..., 
ce qui est la loi fondamentale de la cinétique chinziqzte. 
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LES TRANSFORMATIONS DE LA MATIERE 9 

Naturellement la formule de l'équilibre n'est qu'un cas particu- 
lier de celle-là ; on l'obtient en faisant la vitesse résultante égale 
à O ,  de même qu'en mécanique analytique on obtient les conditions 
d'équilibre au moyen des équations générales du mouvement en 
considbrant un cas particulier semblable. 

Il n'y a aucune difficulté à généraliser les équat,ions précédentes 
pour le cas où la réaction se fait suivant le schéma 

OU ni, 12 ,,.., ni ,  n',, ... représentent les nombres de molécules de 
chaque substance qui prennent part à la réaction, nombres qui 
sont nécessairement entiers et ordinairement assez petits (le 
plus souvent 1 ou 2, rarement 3 ou plus). Ici encore nous avons 
à écrire que les vitesses u et v' sont proportionnelles au nombre 
des rencontres de toutes les espèces de molécules nécessaires 
pour l n  réaction, niais nous devons observer que maintenant c'est 
IL, molécules A,, n, niolécules A,, . . . qui  doivent se rencontre en 
inême tenips pour avoir la réaction dans le sens de gauche à droite 
de l'équation, et de même il faut la rencontre de n', molCcules 
A',, n', molécules A',, etc. pour que 1s réaction se fasse dans le 
sens opposé. 

Considérons la trajectoire pendant un certain temps d'une mol& 
cule quelconque prise isolénient ; le nombre de ses rencontres 
avec d'autres molécules de même espèce est proportionnel à la 
concentration c de ces niolécules ; le nombre des coliisions entre 
deux n~olécules semblables de l'espèce considérée sera pendant 
le même temps c fois plus grand, c'est-à-dire proportionnel au 
carré de la concentration c, et d'une maniére générale le nombre (les 
rencontres simultanées de n niolécules semblables de l'espbce dont 
la concentration est c est proportionnel à en. 

Le nombre des collisions de ni niolécules A,, n, molécules A,, 
.. . est donc proportionnel à c , " ~ , ~ ' .  .. , et la vitesse de réaction z: est 

cle même la vitesse de la réaction inverse sera 

la vitesse de réaction résultante est toujours la différence de v et 
VI, et l'on a 

V = u - V' = l i ~ , " 1 ~ p .  . . - krct 1 3  nliCr n'x... 2 

formule qui est l'expression la plus générale de la loi de l'action 
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chimique des masses pour le cas des systénîes hornogénes. Si l'on 
fait V = O ,  on obtient l'équation de l'état d'équilibre 

Ji est appelé la constante cl'éqztdzbre. 
Faisons d'ailleurs reniarquer que la déduction de la loi de l'ac 

tion des masses, que nous venons d'établir par des raisonnements 
d'ordre cinétique (i), ne peut prétendre au rang d'une démonstra- 
tion irréprochable ; on ne doit la considérer que comme un moyen 
de rendre plausible cette loi, dont la thermodynamique (voir 
Livre IV), nous fournira une preuve théorique rigoureuse ; nous 
en trouverons de plus la démonstration dans une multitude de faits 
qui ont été découverts grâce à cette loi ou bien qui sans elle 
semient incompréhensibles. 

Sur l'historique de la loi de l'action des masses. - La premiére 
théorie importante qui a eu comme but l'étude du mode d'actiou 
des forces chimiques remonte à BERGMINN, en 1779 ; le principe 
directeur peut s'en résumer dans la proposition suivante : 

Ln grandezw de I'afjînité chimique przct s'exprimer par ~ r n  nom- 
bre dkt~rnziné ; si I'affiniré d'une substance A est plus grande potu 
z m  wbstance B que pour 2me szibstance C ,  cette dernidre sera dépla- 
cée par R de sa comhiîzaison avec A selon réquation, 

Cette théorie laisse entièrement de côté l'influence de la propor- 
tion quantitative des substances réagissantes, et on a dû l'aban- 
donner aussitôt que cette influence fut mise en évidence. 

Un essai pour tenir compte de ce facteur a été tenté par BER- 
TROLLKT (1801), qui a introduit dans la science l'idée de l'équilibre 
chimique ; les conceptions du chimiste français peuvent &tre ainsi 
résumées : 

Les diverses substances possèdent les unes poztr les autres une af/i- 
nité d i f h e n t e ,  qui toutefois n'entre e n  jeu qu'au contact i m d -  
diat;  en plus de l'aafnité cltiwtiqlce, I'état d'Equilibre cidpend encow 
d u  ?*apport quantitatif dm substances réagissanles. 

Le véritable noyau des idées de BERTROLLET est encore aujour- 
d'hui le principe directeur essentiel de la théorie de l'affiniti: ; 
c'est ce qui est vrai en particulier pour l'intelligence de nombreu- 

(t) BOLFZXANN cn a donné une plus rigoureuse ; Wid. Ann. 82,68 (4884). 
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ses réactions qui dans l'esprit de la théorie de BERGMANN se font 
complètement, c'est-à-dire jusqu'à disparition des substances réa- 
gissantes ; mais il n'en est ainsi que parce que parmi les produits 
de la réaction il en est un ou plusieurs qui s'éliminent du mélange 
réagissant par voie de cristallisation ou de vaporisation, ce qui rend 
la réaction inverse impossible. 

Se rattachant aux idées de BERTHOLLET, deux savants norvégiens, 
GULDBERG et WAAGE, ont exprimé l'influence des niasses réagissan- 
tes par une loi simple, la loi de l'action chimique des niasses, que 
nousvenons d'exposer. Les résultats de leurs recherches théoriques 
et expérimentales sont consignés dans un mémoire publié en 1867 
à Christiania sous le titre (1) a Etudes sur les affinités chimi- 
ques » ; l'apparition de cet ouvrage a fait époque dans la chimie 
théorique. 

Déjà auparavant, WILEELMY (1830), puis HARCOURT et ESSON (1856) 
avaient établi des formules pour exprimer la marche de certains 
phénomènes chimiques qu'on peut considérer comme des appli- 
cations de la loi de l'action des masses. Le mérite de GULDBERG et 
WAAGE, universellement reconnu, n'en est naturellemcnt pas 
amoindri. 

Le travail des deux chercheurs scandinaves est cependant resté 
pendant quelque tenips peu connu ; ainsi JELLET (1873), VAN'T HOFF 
(1877) et autres, sont arrivés indépendamment à la même loi. 

Le fondement thermodynaînique de l'action chimique des mas- 
ses est diZ en première ligne à HORSTMANN, Ginss et VAX'T HOFF ; nous 
y reviendrons dans le Livre IV. 

(1) En extrait dans Journ. phakt. Chem. r23, 19, 69 (1879). - Tratliiit en 
allemand et coinmenth par ABEGG, dans les Classiques ~ ' O S T W A L D ,  no 404. 
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CHAPITRE II 

Equilibre entre deux gaz. - Un système physiquement et chi- 
miquement homogène dans toutes ses parties et en état d'équilibre 
peut être gazeux, liquide ou solide. Si l'on s'en tenait à l'ancien 
adage : « Corpora non agunt nisi fluida n, le dernier cas des sys- 
t h e s  homogènes ne serait pas à considérer ; mais l'expérience a 
montré que ce principe, quoique vrai dans bien des circonstances, 
n'est pas absolu, aussi, pour être complet, devrons-nous dire au 
nioins quelques mots des équilibres qui s'établissent dans les 
inhlanges homogènes solides. 

Pour les systèmes gazeux l'idée de a masse active N a une signi- 
fication simple et évidente. Nous comprenons sous le nom de 
masse active d'une substance (d'une espèce de molécules) le nom- 
bre de mols de cette substance contenus dans un litre ; or la 
pression partielle d'un gaz dam un mélange gazeux correspond 
simplement à cette grandeur, puisque selon la loi  AVOGADRO la 
pression d'un gaz ne dépend que du nombre de molécules conte- 
nues dans l'unité de volume. Nous pouvons donc, dans l'équation 
de la p. 10, mettre à la place des concentrations des diverses sor- 
tes de molécules qui prennent part à la réaction, les pressions par- 
tielles, qui leur sont proportionnelles. Par conséquent, si dans un 
système gazeux une réaction se produit selon l'équation 

n,A, + n2As t ... $ ri,' Alf + n: A,' + ... 
et si les pressions partielles des diverses espèces de molécules Ai, 
Az ,..., A,', A,' ..., sont pl, p2 ,..., plr, par ,..., nous aurons pour l'état 
d'équilibre la relation 

(4)  C. K., 64, 618 (1867). 
(2, hnn. chim. phjs. [Ei], 12, 145 (1877). 
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LES TRANSFORMATIONS DE LA M A T I ~ H E  3 3 

Formation de l'acide iodhydrique. - Appliquons d'abord la for- 
mule précédente à la formation de l'acide iodhydrique aux dépens 
de l'iode et de l'hydrogène suivant l'équation 

H2 + I2 = 2 HI. 

Cette réaction a d'abord été étudiée par HAUTEFEUILLE (i), puis 
très complètement par LEMOINE (2). Ce dernier faisait agir dans des 
ballons de verre scellés des quantités pesées d'iode sur un volume 
mesuré d'hydrogbne ; quand l'équilibre s'était établi, le contenu 
du ballon était introduit dans une éprouvette graduée, et l'on 
mesurait le volume de l'hydrogène restant, tandis que l'acide 
iodhydrique formé, était absorbé par le liquide (eau) fermant 
l'éprouvette. La réaction se fait à la température ordinaire avec 
une telle lenteur que les deux corps paraissent indifférents l'un A 
l'autre et peuvent être séparés (par exemple par absorption, 
comme dans les expériences de LEMOINE) sans qu'il y ait un dépla- 
cement appréciable de l'équilibre. Mais, ph~notnène tout  à fait 
gdne'ral, la vitesse de la réaction croît très rapidement avec la tem- 
pérature : à 265O (bain d'huile), le temps nécessaire pour l'établis- 
sement de l'équilibre s'évalue en mois ; à 350° (ébullition du mer- 
cure), en jours ; à 440° (ébullition du soufre), il suffit de quelques 
heures. La vitesse de réaction augmente aussi avec la pression, 
ce qui est parfaitement d'accord avec nos considérations cinétiques. 
Les expériences ont prouvé que l'état d'équilibre final est le même, 
que l'on parte d'un mélange d'hydrogène et de vapeur d'iode ou 
bien de la quantité correspondante d'acide iodhydrique avec exces 
d'un des corps réagissants ; l'état final indiqué par l'équation de 
réaction s'établit donc indifféremnient, que la rkaction se fasse de 
gauche & droite ou de droite à gauche. 

Désignons la pression partielle de l'acide iodhydrique par p ,  
celles de l'iode et de l'hydrogène par p, et p,, on aura pour l'état 
d'équilibre 

La pression totale du mélange gazeux est, d'aprés la loi de 
Dalton, 

P = p +pi + p*. 

Cherchons d'abord comment varie l'8tat d'équilibre avec la 
pression extérieure ; comprimons le mélange réagissant jusqu'à n 

(4 C. R. 64,168 (4867). (4 Ann. chim. p h p .  18, 145 (4811). 
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fois la valeur de la pression primitive ; les pressions partielles 
augmentent dans le même rapport ; alors on a 

c'est-à-dire que les nouvelles pressions satisfont à la formule de 
l'équilibre, et que les variations de pression ne produisent aucune 
variation du rapport quantitatif des corps en présence : E'élat d'tqui- 
libre est indépendant de la pression extérieure. Ce résultat est évi- 
demment géntrral si le nombre des molécules n'est pas changé par 
la réaction. 

LEIIOINE a trouvé pour les valeurs ci-dessous de la prcssion 
totale P les coefficients de décomposition x suivants (quantité 
d'hydrogène libre divisée par la quantité d'hydrogène totale) ; dans 
toutes ces expériences le ballon était au début rcmpli d'acide 
iodhydrique 

4.5 atm. 
2'3 » 
I,O U 

0'5 a 
0'2 N 

L'influence de la pression sur le degré de déconiposition de 
l'acide iodhydrique est inappréciable par les nombres précédents, 
ainsi que le veut la théorie ; mais les valeurs obtenues présentent 
des oscillations irrégulières assez fortes. De même l'examen des 
autres expériences de LEMOINE (voir la ire édition de cet ouvrage, 
p. 350) indique une source de perturbations qui compromet la cer- 
titude des résultats. 

En effet, M. BODENSTEIN (l!, qui a repris l'étude de LEMOINE, a 
constaté que la paroi de verre du ballon retient des quantités nota- 
Ides d'acide iodliydrique, et que la quantité de ce gaz qui prend 
part à l'équilibre est moindre que celle qu'on calcule d'après la 
quantith d'hydrogène mise en liberté dans 11exp6rience de LEMOINE ; 
après l'établissement de l'équilibre, en mesurant non seulement le 
volume de l'hydrogène libre, mais en titrant en outre les quanti- 
tés d'iode et d'acide ioclliydrique libres, BODENSTEIN a pu montrer 
que le degré de dissociation de l'acide iodhydrique est indépendant 

(1) Zcitschr. physili. Chem. 2 2, 1 (1891). 
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LES TR.4NSFORXATIORS DE LA MATIÈRE 15 

de la  pression, et que la  loi de l'action des masses s'applique 
rigoureusement à cette réaction. 

Désignons toujours par x le degré de décomposition de l'acide 
iodhydrique pur, on a 

et par suite 

Faisons réagir dans un volume déterminé a mols d'iode et b 
niols d'hydrogène, e t  soit 2 y le nombre de mols d'acide iodhydri- 
que qui se forment ; il reste a - y inols d'iode libre et b - y m d s  
d'hydrogène lihre ; nous aurons 

et l'équation dcvieii t 

en résolvant par rapport à y ( l ) ,  nous obtenons : 

Les tableaux suivants montrent l'accord excellent du calcul e t  
de l'expkrience ; m et b désignent les nombres de cmc. d'iode et 
d'hydrogène gazeux, ramenésa OB et à la pression de 76 cm. de 
mercure, introduits dans les ballons d'environ 13 cmc. de capacith 
employés pour la  réaction ; y, la quailtiti: d'acide iodhydrique for- 
mée, est exprimée avec la  même unité. Comme nous l'avons dit, 
n - y, b - y et y ont été niesurés directement. 

( 4 )  Dansla résolution de l'équation du secoiid dcgré, il sera loujoiirs r a d e  
de savoir laquelle des deux racines convient au  problèine ; une seille dcs dcux 
solutions fournit un résiiltat physiquement possible. Dans le cas actuel, par 
exemple, le radical pris avec le signe + donnerait pour y des valeurs plris gran- 
des que a et  b, ce qui naturcllenienl n'a aucun sens. 
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9 6 CHIMIE C ~ N ~ A L E  

Chauffage dans la vapeur de soufise x = o,arg8, K' = 0,01984 

Différence 

+ o,oa + 0'03 - O, 13  

z :;1& - o,a8 

> 

a 

2, 94 
5,30 

I f  43 
27153 
33, I O  

Chaufage dans la vapeur de mercure; x = o'rg46, K' = 0,01494 

- 
mesuré 

b 

8, I O  

7,94 
8'07 
8 ,12  
8'02 
79 8g 

Différence 

C.es tableaux contiennent la vérification la plus exacte qu'on ait 
faite jusqu'ici de la loi de l'action des masse; pour les systèmes 
homogènes gazeux. 

2 Y  

Phbnombnes de dissociation dans les gaz. - Une classe de réac- 
tions qui en raison de leur simplicité et de la fréquence de leur 
production merite une étude particulière, c'est. ce qu'on nomme les 
phénomènes de dissociation. Ils sont caractérisés parce que dans 
l'équation générale de rCaction, les substances indiquées dans l'un 
des membres de l'équation se réduisent à une seule molécule ; la 
réaction se fait donc selon le schéma : 

calc. 

5,64 
9949 

13,47 
14993 
15,54 
15,40 

A = nr, A', +ni A', + ... ; 

mesuré 

5,66 
9, 52 

13,34 
14382 
r5,40 
r5,rz 

A est l'espèce moléculaire en état de dissociation ; Ar,, A',, .. . sont 
les produits de la dissociation. Si p représente la pression partielle 
d e  la première substance et pl,, pl,, ... les pressions partielles des 
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LES TRANSFORIATIONS DE LA MATIERE 17 

autres substances, d'après ce que nous avons vu, l'état d'équilibre 
est donné par la relation : 

Ii' est la  (< constante de dissociation D. 
Par dissociation croissante le nombre de molécules du système 

augmente ; comme on a dans la mesure de la densité de vapeur 
un moyen commode et précis pour déterminer ce nombre, l'étude 
(le l'état d'équilibre ne présente aucune difficulti?. Considérons 
pour plus de simplicité un gaz qui se dissocie en deux nouvelles 
inolécules, ou identiques entre elles, coinine clans la dissociation du 
peroxyde d'azote. 

jy"O' f- n.02 + NO¶ 
-> 3 

011 differentes, comme dans la dissociation du peutachlorure de 
phosphore en chlore et en trichlorure 

PCl" PCl? + Cl9. 

Soit 6 la densité du gaz non décomposé calculée d'aprés son 
poids moléculaire ; par une dissociation totale, le nombre des 
- 

d 
molécules serait douhlC et la densité de vapeur serait-. D'aprhs e 

La pression totale P du systènie, sous laquelle A est mesuré, se 
compose de la pression des molécules non décomposdes et de 
celle des produits de la dissociation ; désignons la preniihre par p 
et la seconde par p', nous avons, d'après la loi de DALTOX : 

or, puisque le nombre des molécules non décomposées est au 
nombre des molécules décomposCes dans le  rapport de 1 - a a 
23, nous aurons 

La loi de l'action des masses donne la relation 

où K' est l a  constante de dissociation, ou bien, en renlplaçant les 
Nernst, 11. 2 
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pressions partielles par leurs expressions que nous venons d'éta- 
blir, nous obtenons l'équation de l'isolheîme de dissocia~ion 

d'où nous calculons 

en posant 

La densité de vapeur d'un gaz en 6tat de dissociation varie 
donc (à température constante) avec la pression ; pour une très 
faible pression elle conyerge vers la limite inférieure, et vers la 
limite supérieure pour de très fortes pressions. 

Dissociation du peroxyde d'azote. - La densité de vapeur du 
peroxyde d'azote a été mesurée par E. et L. NATANSON ( l ) ,  puis 
calculée par la forniule précédente. Bien qu'il y ait de petites 
divergences entre les densités de vapeur théoriques et celles qu'a 
fournies l'expérience, les résultats dans leur ensemble peuvent 
être considérés comme une bonne confirmation de la théorie, 
ainsi que le montre le tableau suivant (8 = 3,18) : 

A obs. A calc. 

A la température de 1g07 et sous la pression de 497,78 mm,, 
sur 1000 molécules N20', il y en a 493, c'est-à-dire à peu prks la 
moitié qui sont dissociées. Par accroissement de la température 
sous la même preision, la fraction dissociée augmente, phénombne 
observé presque exclusivement dans la dissociation gazeuse ; le 
coefficient de dissociation augniente donc avec la température. 

(1) Wied. Ann. 24,454 ( i8S)  ct 27, 606 (1886). 
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La grandeur K" de la seconde coloiine du  tal~leau prbcédent a 
été calculée d'après l'équation (1) ci-dessus, 

selon la théorie elle devrait être constante ; nous voyons qu'elle - 

est su~ette à des variations assez grandes, mais irrégulières, qui 
a 

s'expliquent lorsque A est peu différent de 6 ou de - , par de 
2 

légères erreurs d'observation. Inversement, de la valeur moyenne 

calculons A au moyen de l'équation (2), les iioiiibres obtenus, 
inscrits dans l'avant-dernière colonue, montvent qu'aux erreurs 
d'observation près l'accord entre les valeurs observées et calculées 
de la densité de vapeur est satisfaisant et que les exigences de la. 
tliéorie sont suffisamment vérifiées. 

Comme nous l'avons déjà dit T. 1, p. 400, le peroxyde d'azote se 
colore à mesure que la dissociation augmente, parce que les niolé- 
cules NO9ont rouge brun, tandis que les iriolécules N204 sont 
presque incolores ; vers 5000 le gaz se décolore de nouveau, par 
suite d'une décoinposition en oxyde azotique et oxygène : 

par la niéthode de DUMAS, Ricn~~usox (1) a mesuré les densitEs de 
vapeur suivantes pour le peroxyde d'azote : 

Température I Pression 

h 620" la décomposition est déjà complète sous la pression 
ordinaire ; la fraction y des molécules décomposées se calcule 
par. l'équation 

1,990 - A 
Y = 2  4 

Influence des gaz indifférents. - L'expérience a montré dans 
un grand nombre de cas que la constante de di.ssocintio~t d ' t m  gaz 

(1) Journ. eliem. Soc. 51, 397 (1897). 
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,le change pas s i ,  en nzait&tiant son volzcme constant, o n  lui ajoute 
{/IL autre gaz indifirent (c'est-à-dire n'exerçant aucune action 
chimique). Ceci encore est en parfaite concordance avec l'équation 
de l'isotherme de dissociation, si l'on se rappelle que, d'après la 
loi de DALTON, la présence d'un gaz etranger ne change pas les 
pressions partielles des constituants réagissants. Ceci est une pro- 
position d'importance exceptionnelle qui facilite considérable- 
ment ln. vue d'ensernblc et que nous établirons plus tard sur une 
base thermodynamique. 

Il n'en est pas de mênie évideniinent lorsque le mélange avec un 
gaz indifférent se fait avec augmentation de volume, ce nouveau 
gaz agit comme un moi-en de dilution ; quelle que soit sa nature, 
la dissociation augmente simplement comme par une augmenta- 
tion de volume. Si donc on étudie par le procédé d'expulsion de 
l'air (T. 1, p. 286) un gaz qui se trouve en état de dissociation, la 
dissociation augmente d'autant plus que la substance qui se vaporisc 
est plus diluée dans l'air dc l'appareil, et l'on obtient pour la den- 
sité de vapeur des nombres qui dépendent du degré de diffusion 
réciproque des deux corps gazeux, c'est-à-dire des valeurs tout B 
fait irrégulières. Ce serait une erreur profonde d'admettre 1' a in- 
fluence dissociante )> d'un gaz étranger. 

Influence d'un exces des produits de dissociation. - Au con- 
traire, la théorie fait prévoir l'influence de l'addition d'un des pro- 
duits de la dissociation. En effet, introduisons dans un espace 
contenant un gaz fournissant par sa dissociation deux molécules 
différentes et en équilibre avec ses produits de dissociation, uii 
excès de l'un de ces produits ; on avait entre la pression partielle 
13 des molécules non dissociées et celle de chacun des produits de 
dissociation qui est 1)' la relation 

si un excès de l'un de ces produits est ajouté de façon que lapres- 
sion initiale de ce corps soit p, + p', la pression de chacun va 
diminuer d'une certainc quantité z, et celle de la substance non 
décomposée va augmenter de .?c, et la loi de l'action des masses va 
nous donner l'équation 

Par comparaison avec la formule précédente, on voit que n doit 
toujours avoir une valeur positive. L'addition dzcn des produits de 
décomposition faite en maintenant le oolzlme constant diminue la 
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dtssociation. C'est un phénomène très important et nous trouve- 
rons diverses applications de cette règle. 

Ainsi, par exemple, la dissociation du perclilorure de phosphore 
recule lorsqu'on ajoute un excès de trichlorure (1).  La détermina- 
tion de la densité de vapeur du sel aiiiinoniac par la  métliode 
d'expulsion de l'air fournit des valeurs plus élevées lorsqu'au 
lieu d'air l'appareil était rempli d'ammoniaque ou d'acide clilor- 
hydrique (2). Nous verrons par la  suite plusieurs confirmations 
indirectes de cette règle. 

Si le mélange du produit de dissociation se fait avec accroisse- 
ment de volume, il y a en même temps dilution, circonstance qui 
tend à augmenter la dissociation ; de sorte que, suivant les pro- 
portions relatives et les conditions particulières, il peut y avoir 
avancement ou recul de la dissociation. 

Fréquence des phénombnes de dissociation. - Les phénoniènes 
de dissociation sont beaucoup plus fréquents qu'on ne l'avait cru 
d'abord, et il n'est pas douteux que dans des conditions convena- 
bles de température et de pression, non seulement toutes les com- 
binaisons chimiques, mais encore les inolécules polyatomiques 
des éléments puissent être plus ou moins déconiposées. Ainsi la 
molécule diatomique d'iode, à haute tempbrature et sous faible 
pression, se scinde en deux atomes, et c'est aussi le cas pour les 
autres gaz diatomiques, oxygène, azote, etc., bieq qu'à 1700° et 
sous la pression atmosphérique on n'ait pas, pour ces gaz, cons- 
taté de clissociation (3). 

Le soufre se comporte d'une façon particulière : sa densith de 
vapeur sous la pression atmosphérique, étudiée par BILTZ (4) et 
pua BILTZ et PHEUNER (5) pour un certain nombre de températurcs 
(comprises entre 468O et 606'), diminue rapidement quand la teni- 
yérature augmente, et ce n'est qu'à haute température qu'elle a 
des valeurs concordant avec la formule S'. L'explication plausible 
de ce fait, c'est que lors de la vaporisation i l  se forme des molé- 
cules Sa, qui se dissocient partiellement selon l'équation 

(1) WÜRTZ, C R. 76, 60 (1873). 
(2) NEUBERG, Ber. deutsch. chem. Ges. 24, 8343 (1891). 
43) C. LANGER et Y. MEYER, Pgrochem. Unters. Braunschweig 1885. 
(4) Zeitschr. physik. Chcm. 2 ,920  (1888). 
(5)  Ibid. 39, 323 (1902). 
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et que les molécules S4 se divisent ensuite, 

D'une manière générale, la vapeur de soufre seyait formée de 
trois sortes de molécules, S8, E? et Sv ces dernières augmentent 
aux dépens des autres par diminution de la pression et par éléva- 
tion de la température. L'isotherme de dissociation de la vapeur 
de soufre est donc donnée par les formules 

K,' p, = pa, et K,' pi - P ' ~ ,  

p,, p,, p, désignant Ies pressions partielles des trois sortes de niolé- 
cules et Kr, et K', étant les constantes de dissociation des deux 
réactions. Le soufre nous présente ainsi un exemple de (( r/i.ssocia- 
lion par échelons )). - A des températures de 1900 à 20000, l'auteur 
a pu, au moyen de l'appareil décrit T. 1, p. 291, démontrer la 
dissociation des molécules Sa en atomes dans la proportion d'en- 
viron 45 0/0. 

Dans le Livre IV nous verrons d'autres méthodes et les r'ésul- 
tats qu'elles ont fournis sur ln dissociation et sur l'équilibre dans 
les gaz en général. 

I Equilibre dans les systèmes liquides homogbnes. L'Bthérification. 
- Dans les systbmes liquides l'équilibre dépend du rapport 
quantitatif des masses réagissantes absolument coinnie dans les 
systèmes gazeux ; seulement, au lieu de 1s pression partielle des 
composants, on consi~lé~era la concentration, que nous exprimons 
par le nombre de molécules-gramme contenues dans un litre. Le 
nombre des cas spéciaux étudiés est ici plus grand que pour les 
gaz, ce qui tient en partie à cette circonstance que l'étude d'un 
état d'équilibre chimique, pour diverses raisons, présente moins 
de difficultés dans les systèmes liquides que dans les systèmes 
gazeux ; de plus les transformations qui ont lieu dans les liquides 
sont d'une très grande importance, aussi bien dans le laboratoire 
que dans l'économie de la nature. 

Nous commencerons par l'éthérification, réaction que nous avons 
déjà signalée (p. 3) ; son étude approfondie par BERTHELOT et PEAN 
DE SAIXT-GILLES (1) a contribué dans une très large mesure à éclairer 
la notion de l'équilibre chimique. R16langeons un acide organique 
quelconque (p. ex. l'acide acétique) à un alcool quelconque p. ex. 
l'alcool éthylique), il va se former de l'eau et un éther résultant cle 

(2) Ann. chiin. phys. 6 b  et 66 (1862), 68 (1863). 
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la combinaison des constituants positif, de l'alcool et négatif de 
l'acide : 

CHa. COOII + C?150H = CHTOOC'HS + H 2 0  
ac. acétique alcool acétate d'bthyle eau 

Cette réaction, qui est comparable à la neutralisation d'un acide 
par une base, est estrênzeinent lente à la température ordinaire : 
un grand nombre de jours sont nécessaires pour atteindre un équi- 
libre approximatif et pour que la réaction s'arrête. Que l'on chauffe 
le système liquide vers 1500, dans des tubes de verre scellés, 
l'équilibre est établi nu bout de quelques heures. La réaction n'est 
jamais totale, c'est-à-dire qu'elle ne va jamais jusqu'à disparition 
complète des substances employées, mais elle aboutit à un équili- 
bre des quatre substances réagissantes en présence. On peut faci- 
lement voir où en est la réaction à un moment quelconque par 
titrage de l'acide libre restant, car pendant la courte durée de cette 
opération l'état du mélange ne varie pas. 

Prenons les corps réagissants en quantités équivalentes, soit 
1 mol d'acide acétique (60 gr.), et 1 mol d'alcool (46 gr.), ou bien 
1 in01 d'acétate d'éthyle (88 gr.) et un mol d'eau (18 gr.] ; aprés 
un temps suffisamment long, il se forme dans les deux cas un sys- 
tème homoghe de iiiênle composition 

- 

.i 1 9 9 - mol d'ac. acétiqiic $ - mol d'alcool + - mol d'eau + - mol d'élher, 
9 3 3 3 

ct ce rapport quantitatif demeure constant, même après 17 ans. 
Il ne varie d'ailleurs qu'extrênienient peu avec la température ; 

nous en verrons la raison plus tard (Livre IV). - 
Désignons par î; le volume du mélange réagissant et soient 

iiiélangés 1 mol d'acide acétique avec m niols d'alcool et n mols 
d'eau (ou d'éther, ce qui n'a pas d'importance pour la forme de 
l'équation) ; à l'état d'équilibre, on devra, en désignant par x le 
nombre de mols d'alcool (ou aussi d'acide acétique\ transformés, 
avoir la rel a t' ion 

k . ( i - x ) ( m - . c )  - ~ ' ( T L + z ) x  - - 
U S  vs ' 

où /2 correspond à In vitesse de combinaison de l'alcool avec 
l'acide et k' à celle de l'éther avec l'eau. Le dbnominateur vg  com- 
iiiun aux deux membres peut être supprimé. 

Dans le  cas particulier précédent: on avait m = 1, n = O et 
2 x =- , d'où 
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e'est-à-dire que la constante d'équilibre 

Portons cette valeur dans l'équation gi?ii&ale et résolvons par 
rapport A x, nous obtiendrons pour la quantité d'éther formée : 

Pour n = 0, l'expression se simplifie et devient 

Les équations sont vérifiées par l'expérience d'une façon satis- 
faisante, comme l'ont montré d'abord GULDBERG et WAAGE, puis 
VAN'T HOFF (1). Lorsque BERTHELOT et PÉAN DE SAINT-GILLES, par exem- 
ple, ont fait agir 1 mol d'acide sur In mols d'alcool, ils ont trouvé 
pour les quantités x d'éther formé les valeurs suivantes : 

m I x observé I x calculé 

Le calcul fournit des nombres aussi exacts pour le cas où on 
ajoute une quantité quelconque d'eau ou d'éther. Que les rapports 
si compliqués en apparence auxquels sont arrivés BERTHELOT et 
P ~ A N  DE SAINT-GILLES dans leurs recherches expérinientales puis- 
sent être exprimés par des formules si simples, c'est évidemment 
un grand et indéniable succés de la loi de l'action des niasses. 

On voit de plus que dans l'action de beaucoup d'acide acétique 
sur un peu d'alcool ou d'un peu d'alcool sur beaucoup d'acide, 
l'éthérification est presque totale, et inversement, par action de 
beaucoup d'eau sur un peu d'étlier, celui-ci se décompose pres- 
que entièrement. Suivant le rapport quantitatif, la réaction peut 
être poussée aussi loin qu'on veut dans un sens ou dans l'autre. 

Influence de la nature des corps rbagissants. - Maintenant que 
nous savons mesurer et exprimer en noinbres l'action réciproque 

(1) Ber. deutsch. chem. Ges. 10, 669 (1877). 
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des acides et des alcools, une nouvelle question se pose ; il s'agit 
de savoir combzent la faczdtt? de réaction dipend de la natwe de 
i'acide et de Z'alcool enzploy& C'est le  mérite de MENCHOUTRINE (1) 
d'avoir attaqué ce problème sur une vaste étendue ; il a déterminé 
la limite de l'éthérification pour les mélanges dquimoléculaires 
des acides et des alcools les plus divers, et il a fait en même temps 
des essais, au moins d'orientation, sur la vitesse avec laquelle l'état 
limite est atteint. De toutes les non~breuses particularités de ses 
résultats, nous indiquerons seulement que (d'une façon générale) 
dans les séries homologues les quantités d'éther formées augnien- 
tent avec le poids moléculaire, et qu'avec les mêmes acides les 
alcools primaires donnent plus d'éther que les alcools secondai- 
res, et ceux-ci plus que les alcools tertiaires. On n'a trouvé aucune 
relation simple entre la  vitesse de réaction et la  limite d'étliéri- 
fication. 

Dissociation des &hem - Comme l'a observé, R I ~ n c ~ o c - ~ i r i ~ ~  

l'éther formé avec un alcool tertiaire se décompose en acide et 
hydrocarbure. Cette réaction a 6té étudiée plus tard par KOYOVA- 
LOF (2), qui a fait agir des acides sur l'arnyléne ; il s'est trouvé 
qu'on a là un pliénomène de dissociation qui se fait selon le  schénia 

Cependant la réaction ne se produit avec une vitesse apprbcia- 
ble qu'en présence d'une quantité suffisante d'acide libre ; l'cther 
pur est stable, mênie à une température assez élevée ; c'est seule- 
ment l'addition d'un acide qui provoque la  dissociation et celle-ci 
s'avance jusqu'à une limite déterminée. On aboutit à la  même 
limite lorsqu'on part de l'amylène et de l'acide libres. Pour la 
première fois nous rencontrons des (( actions cataZy/ipues H, c'est- 
a-dire que l a  présence de certaines substances accélère fortement 
la marche d'une réaction qui sans elles pourrait cep endant avoir 
lieu. Pour ce qui concerne l'application de la  loi des masses, j'ai 
cherché, en collaboration avec HOHMANY (3), à étudier ce point, et 
les relations très simples qu'on attendait ont été obtenues. Si l'on 
prend 1 mol d'acide et a niols d'amylène, la loi de l'action des 
inasses exige que l'on ait 

(1) Ann. chiin. phys. [SI, 20, 299 (1880); 23, 14 (1881) ; 30, 81 (i85J). 
(2) Zeitschr. physik. Chem. 1, 63 (1887) ; 2'6, 380 (1888). 
(3) Zeitschr. physik. Cliem. 1 1 , 3 5 2  (1893). 
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x désignant l'éther formé, V le volume du melange réagissant et 
K le  coefficient d'équilibre. Les nombres du tableau suivant se 
rapportent à la réaction de i'amyléne et de l'acide trichloracétique 
chauffés à 100° en tubes scellés, pendant un temps suffisant (quel- 
ques heures ou même plusieurs jours) ; la quantité d'étlier formé 
était indiquée par la diminution du titre de l'acide 

I x observé x calculé 

Si llon,fait 1C = 0,001805 et qu'on calcule x au moyen de cette 
valeur et de l'équation précédente, dont la solution est 

on obtient les nombres inscrits dans la dernière colonne, qui con- 
cordent trés bien avec l'observation. Comme on le  voit il ne se 
forme presque pas plus d'éther, que l'on ajoute 4 ou 14 mols d'amy- 
lène à 1 mol d'acide. Par un examen superficiel on pourrait croire 
qu'avec un excès suffisant d'amylène on devrait pouvoir pousser 
l'éthérification aussi loin qu'on voudrait, de même que par un 
excès d'alcool on peut étlzérifier un acide en totalité (p. 24). Ce 
n'est pas le cas ici : l'étliérification de l'amylène et de l'acide est 
différente de celle de l'alcool et de l'acide, parce que dans le pre- 
mier cas il ne se forme qu'une sorte de molécules, l'éther, tandis 
que dans le second il se forme de l'éther et de l'eau. Dans la for- - 
mule de l'équilibre, le volume du mélange n'entre pas en consi- 
dération dans le  second cas ; de là la différence dans la marche des 
deux réactions. Théoriquement on pourrait même ajouter des qunn- 
tités infinies d'amylène à une quantité donnée d'acide trichloracé- 
tique, sans qu'il s'éthérifie plus de 88 010 d'acide ; en réaliti: 
l'acide est vite absorbé par les impuretés de I'amylène difficiles à 
éliminer. 
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Equilibre dans les dissolutions. - Si dans un liquide homogène 
formé par le mélange de diverses substances l'une de ces derniè- 
res est en grand excès, on a ce qu'on nomme une solution ; l'im- 
portance tout exceptionnelle des réactions qui se font en solution 
aqueuse, soit dans la nature, particulièrement dans les règnes 
végétal et animal, soit dans les opérations de chimie analytique, 
justifie un examen particulier et approfondi de l'état d'équilibre 
qui s'établit en solution entrc des substances susceptibles de 
rEagir l'une sur l'autre. 

Nous considérons d'abord les cas où le dissolvant se comporte 
d'une façon indifférente, c'est-;-dire où les molécules qui sont en 
g ~ a n d  excès, les mol6cules du dissolvant, n'entrentpas en réaction. 
D'ailleurs nous verrons plus loin que la  participation éventuelle 
du dissolvant A la réaction est sans importance pour la forme des 
conditions de l'équilibre. 

Au début on a rencontré de grandes difficultés pour se rendre 
compte de l'état d'bquilibre des solutions. La méthode que I'on 
peut employer dans l'étude de l'action de l'iode sur l 'hydroghe, 
de l'acide acétique sur l'alcool, etc. et qui repose sur la détermi- 
nation analytique directe de l'iinc des substances qui réagiswnt, 
n'est ordinairement ici d'aucun secours, parce que l'état d'équili- 
bre varie trop rapidement lorsqu'on éloigne l'une des espéccs de 
iiiolêcules réagissantes. 

Si I'on cherchait à déterminer l'état d'écjuilibilc qui s'établit danç 
la réaction en solution aqueuse 

K3C03 + 2CIITOOII = 2CH3COOK f CO' t II', 

cn enlevant par un courant d'air l'acide carbonique formé et le 
closant analytiquement, on n'obtiendrait que des résultats tout ii 
fait faux, parce que pendant la manipulation l'état d'équilibre se 
ddplacerait dans le sens de gnuche A droite de l'équation. 

On était donc réduit presque exclusivement aux 11iEt1~odcs de 
tlhterniination physiques, qu'on peut appliquer, comme celle de la 
ilcnsité de vapeur dans les s y s t h e s  gazeux, sans altérer 1s corn- 
position du mélange rkagissant ; mais ce n'est que depuis peu 
qu'on est arrivé à une méthode d'un emploi aussi ghéra l  pour les 
solutions que la détermination de la densité de vapeur pour les 
mélanges gazeux. Autrefois on était obligé, pour juger de la com- 
position d'un système, de sc contenter, dans le cas considéré, de 
certaines propriétés physiques des solutions, telles que le pouvoir 
rotatoire, le dégagement de chaleur lors de la préparation, le 
poicls spécifique, l'indice de réfraction, l'absorption de la lumière 
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28 CHIMIE GENÉRALE 

l a  couleur, etc., après avoir, par des essais prdliininaires, établi 
aussi bien que possible la relation entre la propriété considérée et 
l a  composition du système. 

Partage de l'acide chlorhydrique entre deux alcaloYdes. - Comnie 
exemple d'une recherche exdcutée avec un grand talent d'expé- 
rience et qui a fourni des résultats importants pour la théorie, 
nous examinerons une étude de J.-H. JELLET (1) sur la répartition 
de l'acide chlorhydrique entre des alcaloïclcs en solution alcooli- 
que. Il semble bien qu'à l'occasion de ce travail l'auteur soit arrivé 
de lui-même, quoique après GULDBERG et WAAGE, a l'expression 
exacte et à l'application de la loi de l'action des niasses. 

La cpestion que cet auteur a cherché à résoudre est la suivante : 
Les alcaloïdes comme 1s quinine et la cod6iiie fixcnt. en solution 
alcoolique, une molécule d'acide chlorhydrique. hIais comment se 
répartit cet acide entre deux alcaloïdes contenus dans une niênic 
solution, si la quantité totale d'acide est insuffisante pour les satu- 
rer ? La propriété physique in\-oquée pour établir l'état molécu- 
laire des sulxtances réagissantes en équilibre fut le pouvoir rota- 
toire des solutions de ces substances. Ce pouvoir est 2,97 pour 
l a  quinine est 2.63 pour l a  codéine, en solution alcoolique ; par 
addition d'une quantité équiiiioléculaire d'acide chlorhydrique, il 
est n~ultiplié par 1,314 et par 1,909, respectivemeizt. Comme ces 
substances en présence dans une niêine solution n'influencent pas 
inutuellcn~ent leur pouvoir rotatoire, excepté lorsqu'elles réagissent 
chimiquement, il est évident que du pouvoir rotatoire du mélange 
on peut juger de l'action réciproque des sul~stances dissoutes. 
A un volume donné v d'une solution contenant a, molécules de 
quinine (Q) e t  a, molt.cules de codéine ,Cod) ajoutons n molécules 
de IIC1. S'il se forme x n~olécules de chlorliydrate de quinine 
(Q.HC1) et par suite IL-x molécules de chlorhydrate de codéine 
(Cod.HCl), la rotation a du plan de polarisation de la lumière 
qu'on devra observer sera : 

Les grandeurs D dans cette formule représentent les pouvoirs 
rotatoires nioléculaires des composés désignés par les indices. Au 
moyen de cette équation, on peut exprimer x en grandeurs acces- 
sibles à la mesure directe. 

Les observations ont donné : 

( 2 )  Transactions of the Irish Acad. 25, 371 (1873). Classiques d'Osswald, 
no 163. 
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L'équation de réaction 

C! 4- Cod HCl-fi Q.HCl+ Cod, 

correspond & la formule de l'équilibre 

[a% - (n - x)]x  
l< = 

(a ,  - x) (n -x) ' 
car les masses actives des quatre espèces de molécules qui entrent 

a - x  n-x x a Q - ( n - z )  
dans laforinule de réaction sont ' , - > - 3 

v v v V 
. Le 

volume v de la solution n'a pas d'influence, c'est-à-dire que l'état 
d'équilibre ne change pas lorscpe, par addition du dissolvant 
(alcool), on augmente le volume. Effectivenient, la rotation dans 
tous les mélanges précédents s'est montrée proportionncllc li la con- 
centration, ce qui ne peut avoir lieu que si l'état d'éqailihre ne 
varie pas par la dilution. 

Le coefficient d'équilibre calculé K, inscrit dans la dcrnic're 
colonne se montre aussi constant que le permettent les crrcurs 
d'observation, qui ne sont pas sans importance. De la mCiiie façon 
on a étudié le  partage dc l'acide chlorhydrique entre la codbine 
et la brucine (pouvoir rotatoire = 1,66, qui par neutralisation avec 
HC1 est multiplié par 1,291) et entre la brucine et la quinine. On 
a trouvé pour ces diverses réactions les constantes d'équilibre sui- 
vantes : 

Q + Cod.HC1 = Q.HC1 + Cod. . . 2,03 
Cod + BrHCl = CodHCl + Br . . . 1,58 
Br + Q.HC1 = BrHCl + (2. . . - 0,32 

De la  theorie nous pouvons encore deduire une relation particulière qui doit 
exister entre les trois constantes d'équilibre ct qui nous permet une vue plus 
profonde du mécanisme dc ccs réactions et d'autres analogues. L'acide chlor- 
hydrique est fixé par les alcaloïdes en qunntitC presque, mais non rigoureusement, 
totale; une fraction trbs faible, il est vrai, reste libre ; ceci signifie simple- 
ment que les chlorhydrates des alcaloides sont dissociés, au moins en propor- 
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lions infiiiitésimales~ en Jcaloide et  acide libres. Ddsignons par K, la constan(e 
d'équilibre du  chlorhydrate de quinine ct par Ii, celle du chlorhydrate de 
codéine; soit r la quantité (trbs faible) d'acide clilorhydrique mis en liberté; 
d'aprés les lois de la dissociation établies pour les gaz et qui, d'aprhs la loi de 
l'action des masses, s'appliquent aussi aux substances en solution, on devra 
avoir 

xVK, = E (a ,  - a) 
e t  (n - x) VKB = r [a9 - (n  - x)]. 

Par .division il vient 
[a, - ( n  -x)Jx- a - a =-= 
(a, - 4 - 4 K, ' 

c'est-&-dire que la constatlte d'équilibre est égale au rapport des constantps 
de dissociation des deux cornOinaiso~zs entre lesquelles est re$arti I'acide 
chlorhydrique. Le clilorhydrale de codéine est donc 2,03 fois aussi fortement 
dissocié que le chlorhydrate de quinine dans les mémes conditions. Cette rela- 
tion est &alement vr& pour les-deux aiiires réactions ; en appelant Ii, l a  con- 
stante de dissociation du chlorhydrate de hnicine, on a pour le produit des trois 
constantes d'6qiiilibre 

On trouve effeclivenlcnt 

2.03 x 1,58 X 0,3P = 1,026. 

JELLET était déjb parvenu ce résultat par une voie un peu différente. 
Il est évident qu'on peut Gludier l'état d'équilibre coinmc. nous venons de le 

faire, dans tous les cas oh les sels des hases optiquernent actives ont  un pou- 
voir rotatoire différent de cclui des bases libres, même si la seconde base 
ajout& est inactive. C'est une bonne méthode pour roinparer entre elles les 
forces de différentes bases, ainsi que I'a niontré SKRAUP (Jfonatshefte für Che. 
mie, 15, 775, 4895). 

Dissociation dans les solutions. - Pour étudier l'état d'kquili- 
bre d'une réaction accompagnée d'une variation du nombre des 
molécules, comme, par exemple, une dissociation, on peut en géné- 
ral employer une méthode qui rend pour les solutions les mêmes 
scrvices que la détermination des densités de vapeur pour les sys- 
tèmes gazeux. Les abaissements du point de congélation, de la ten- 
sion de vapeur, de la solubilité, qu'éprouve un dissolvalit par 
l'addition de substances solubles, sont directement proportionnels 
au nombre de molécules des substances dissoutes, comme il résulte 
de la théorie moderne des solutions, et l'on peut par la détermina- 
tion d'une des grandeurs en général connaftre l'état d'équilibre 
dans les réactions qui se font avec changement du non111re des 
molécules. Cette méthocle nous a réellement procuré des connais- 
sances passablement étendues sur les pliénomènes de dissociation 
dans les solutions ; cependant, au point de vue de l a  précision, 
elle ne suffit pas toujoiirs, parce que pour les faibles concentra- 
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tions les mesures sont incertaines, et pour les fortes concentrs- 
tions, par suite de l'inexactitude des lois des gaz, le calcul ne peut 
être qu'approché. 

J'ai cependant yu montrer par voie indirecte, par l'étude de la 
répartition des acides entre l'eau et le benzbne ou le chloro- 
forme (1) (voir plus loin), que l'équation de l'isotherme de disso- 
ciation est applicable dans de larges limites à la décomposition de 
doubles molécules en inolécules simples ; c désignant la concen- 
tration des doubles molécules de l'acide et ci celle des inolécules 
normales, on a 

Kc = c: ou KV (1 -a)  = 4 a*, 

a étant le degré de dissociation et V le volume de la solution qui 
contient deux molécules de l'acide. 

La formule précédente, dont il sera fait plus tard de fréquentes 
applications, se simplifie notablement dans les cas où la substance 
considérée est ou très fortement ou très faiblement dissociée. 
Dans le premier cas, a est presque constant et égal à 1, et l'on a 

V (1 - a) = const., 

c'est-A-dire que la conceî~tration des n2olkcules non dissocikes - 

(=%) est, poiri1 m e  dissociation ~ 2 s  auaîccéc proportionnelle 

nu carré de la come?ttration totale = - . ( :J 
Dans l e  second cas, a est petit vis-&-vis de 1, et 

R* - = const., v 
c'est-A-dire que la concentration des molécules dissociées (3, 
pour une dissociation peu avancée, est proportionnelle à la raciiie 

carrée de la concentration totale = - . ( ,fr> . . a  

Ces propositions siniples facilitent beaucoup la vue d'ensemble 
des faits de dissociation. 

Ethbrification dans le benzhne. - La réactioii de forniation d'uu 
éther au moyen de l'amylène et d'un acide a &té étudiée quantitati- 
vement dans le cas où les corps réagissauts étaient dissous dans l c  
benzène. Pour des concentrations qui ne sont pas trop faibles, 

( 1 )  Zeitschr. physik. Chem. 8, 110 (1891). 
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l'acide, dans ces conditions, est binzoZe'czdaVe, c'est-à-dire que la 
réaction se fait selon le schénia 

Sqdésignnnt la doiible molécule de l'acide, A et E, l'amylène et  
l'éther. Par consCcpent la loi de l'action des masses n'exige pas 
comme précédemment la relation 

(1-x)(a- x) 
= K, xv 

mais l'expression 
( 1  - x) (a -,TF 

x4v 
doit être constante, ou bien on doit avoir 

Le tableau suivant contient quelques résultats d'expérience 
obtenus avec l'acide trichloracétique à la température de 100' ; V 
représente en litres le volume du mélange qui contient deux éyiii- 
valents d'acide. 

011 voit que, conforméiiient à la théorie, Li' seul est constant 
(aux erreurs d'ol~servation près). Remarquons encore que si l'on 
veut appliquer la loi de l'action des masses à la réaction 

I -z 
la niasse active de l'acide est évidemment a - , en désignantpar v 
a le degré de clissociation de l'acide bimoléculaire ; donc 

doit être constant ; mais d'après l'équation de l'isotherme de dis- 
sociation (p. 31) 

u." -x -- 
l - u  v 

est constant, ou bien, puisque pour une faible dissociation a est 
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petit vis à-vis de 1, a est inversement proportionnel à la quantité - 
- , c'est-à-dire a la racine carrée de la concentration de v '7 

l'acide, et ainsi nous trouvons encore par cette voie que l'expres- 
sion représentée par K' doit être constante. Les exigences de La loi 
de I'action des masses sont donc nettement déf;ni~s, quelle que soit 
la façon de comprendre la marche de la réaction. 

DBmonstration de l'action chimique par la pression osmotique des 
solutions. - De même que d'après ce que nous venons de voir, on 
peut par la mesure de la pression osinotique (ou d'autres gran- 
deurs qui lui sont proportionnelles comme l'abaissement du point 
de congélation, etc.) décider si une substance en dissolution est ou 
n'est pas dissociée, ainsi on peut par la même voie constater si 
inversement dans la dissolution de deux ou plusieurs substances 
différentes il ne se produit pas une réaction qui change le nombre 
des molécules. Si dans le mélange chacune des substances ajou- 
tées abaisse le point de congélation comme si elle était seule, c'est 
qu'il ne s'est pas produit de telle réaction ; dans le cas contraire, 
i ly  en a une. 

Comme exemple d'application de cette méthode mentionnons 
que, d'après les mesures de H.-C. Jolv~s (l), l'eau et l'alcool 
mélangées abaissent le point de congélation de l'acide acétique 
comme si chacun était seul, ou, en d'autres termes, l'abaissement 
du point de congélation est égal à la somme des abaissements que 
l'eau et l'alcool produiraient séparément. Dans ces conditions il ne 
se forme donc pas d'hydrate d'alcool. Mais l'eau et l'acide sulfuri- 
que iiifluencent leurs abaissements du point de congélation, de 
telle façon que l'abaissement résultant est moindre que la somme 
des abaissements dus à chacun des deux corps pris séparément. 
Les rksultats s'interprètent dans ce sens qu'en présence d'un 
notable excès d'eau il se forme l'hydrate H%O'.2H20, et dans 
d'autres cas H2SO'.IIW, et que dans les solutions diluées ce der- 
nier hydrate se décompose lui-même partiellement en eau et acide 
sulfurique, à cause de la force dissociante (p. 3 4 )  du dissolvant 
(acide acétique). 

Influence du dissolvant. - De nombreuses expériences ont 
fourni ce résultat des plus dignes d'attention, que la nature du 
dissolvant a la plus grande inftzience s z v  I'état moléculaire des corps 

(i) Zeitschr. physili. Chem. 13, 419 (1894). 
Nernst. II. 
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dissozcs (T. 1, p. 307). Ainsi les acides organiques, qui dans une solu- 
tion benzénique pas trop étendue forment des niolécules doubles, 
possèdent dans l'éther, l'acétate d'éthyle, l'acide acétique gla- 
cial, etc., une grandezrr n~olCctr laire ~zornzale ; en solution dans l'eau, 
ils sont par contre, plus ou moins dissociés électrolytiquement, et de 
niême dans d'autres cas. Il s'est trouvé qu'on peut grosso modo 
ordonner les divers dissolvants en série relativcrnent à leur « force 
dissociante )) (BKCKMANN). En preniier lieu, vient l'eau, qui possède la 
propriété de scinder en leurs ions beaucoup de substances en solu- 
tion ou peut au moins en ramener d'autres à l'état de molécules 
normales. D'autres solvants, les alcools, les phénols, les éthers, 
l'oxyde d'éthyle, l'achtone p&entent la première propriété, mais 
à un faible degr& ; par contre les corps qui y sont dissous ont un 
poids moléculaire normal, pourvu que la concentration ne soit pas 
trop grande. Dans l'anéthol, l'azobenzène, la paratoluidine, qui 
forment la transition du groupe précédent au suivant, et plus 
encore dans les hydrocarbures (benzène, naphtalène, diphényl- 
méthane, diphényle), le sulfure de carhone, le chloroforme, le 
bromure d'éthyléne, etc., beaucoup de substances dissoutes, 
telles que les acides organiques, les oximes, les phénols ont une 
tendance plus ou moins marquée à former des molécules com- 
plexes, principalement des molécules doubles. En conskquence 
un acide forme avcc l 'amylhe, les autres conditions restant 
les mêmes, beaucoup plus d'éther dans le benzène que dans 
l'oxyde d'éthyle, où ces substances ne réagissent presque pas. 
BECKI~ANN (1) fait remarquer que, en dehors de l'acétone, ce 
sont les dissolvants construits sur le type de l'eau qui se distin- 
guent par leur force dissociante ; en outre, il est évident que nous 
pouvons déduire des observations faites juscp'ici qu'une grande 
valeur de la constante diélectrique du dissolvant favorise non seule- 
ment la décomposition en ions (T. 1, p. 489), mais encore la division 
des molécules complexes en molécules plus simples. Un fait ana- 
logue, c'est que les substances en solution sont beaucoup plus 
fortement dissociées que si elles étaient gazéifiées dans le vide 
fou dans un gaz inmérent) dans les mêmesconditions de teinpé- 
rature et de concentration en volume. Ainsi l'acide acétique dans 
l'eau a une grandeur moléculaire normale dans les conditions où 
.i l'état gazeux il est formg presque exclusivement de molécules 
doubles. Les dissolvants possèdent donc une plus grande force 
dissociante que le vide, d'où ce résultat pratique que les mesures 

(1) Zeitschr. gbysik. Chern. 8,  137 (1890). 
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effectuées suivant les méthodes de RAOULT $0126. sozrvent plus adres 
pour la d&ern~inalion du poid8 moZ4czslaire nomal ,  (c'est-à-dire du 
poids moléculaire le plm petit que puissa avoir Is substance con- 
sidérée sans la destruction fatale du lien molkculairc) qtre la mesure 
de la densité gazeme. 

La faculté que possédent dc nombreuses substances, surtout celles qui eon- 
tiennent l'hydroxyle, de former des mol~cules  doubles qunnd elles sont dis- 
soutes dnns certains wlvanfs de  faible force dissociante, comme le benzene Ou 
le naplilaléne, a été étudide d'une f a ~ n  approlondie par Auw~ap et  ses él&vcs 
(Zeitsclw physik Chem. 1 2 .  689; 15,33; 18, 595; 21,337; 32, 39; 
42, 513) ; des influences rbgulikres cTe la constitution ont 15th reconnues parti- 
culièrement chez les phénofs et chez les anilides des  acides. Dans CH deux 
groupes de corps la tendance B former des molécules doubIea est affaiblie ou 
siipprimle par nne substitution en position o d h o  ; c'est siirtout le groupe aldf- 
hydiÿne qui agit le plus f o ~ l m e n t  dans ce sens ;les groupes COSR (carbonalkyle) 
c t  CN ont un effet moindre ; l'effet ùe NO' et des halogénes est moindre encore ; 
mais ce sont les aIkyIes qui ont la plus faible influence. La subsfilufion en 
méta ou en para n'a qu'une influence pca sensibfe ; chez les phEnols Panomalic 
du point de  congélation peut être augmentée pain la substitution dans ces posi- 
tions. 

Le dissolvant prend part B la réaction. - Nous avons juspTci 
exclu la participation du dissolvant A Ia réaction; nous allon(; 
niaintenant l'étudier. Le cas Ie plus simple est celui ou une seule 
espèce de nioIécuIes A se trouve en solution et peut réagir sur les 
inolécuIes du dissolvant, de l e n u  par exemple, c'est-à-dire peiit 
s'hydrater; il s'agit aIors de 18 réaction. 

A(H30)D '- A +  nILPO, 
qui a 1û forme d'une équation de dissociation. Soicnt c la concen- 
tration des rnoléci~les h hydratties, c, celle des molécules mn 
hydratées et e, celle de l'eau ; nous avoiis l'équation : 

K c = c,cin. 

Maintenant il faut considérer qnc c,  est frés wrand rn comparai- ? 
son de c et de ci ; par conséquent la masse active du dissolvant nc 
variera que dans une proportion insignifiante, surtout si la soh- 
tion est suffisamment btendue, lorsque l'équilibre se dépIacera 
dans un sens ou dans I'aut~e, c'est-à-dire la masse aclizle dl1 dis- 
solvant est à peu près consfanle; alors il y a proportionnalit6 entre 
c et c,, et, par suite, dans une so1ution étendue, fa fmct ion hydra- 
tée est ind4penda1lte de la concentration; c'esf une conséquence 
de la loi de l'action des masses à laquelle on n'a pas toi~jours fait 
snffisammenf, attention (1). 

(1) Ainsi on trouve souvent clans la littérature cette idée exprimée, que ks 
l i~di 'atcs se décomposent par dilution croissante. 
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Comme nous ne possédons actuellement aucun moyen de recon- 
naître si les molécules dissoutes s'unissent ou non aux molécules 
d'eau, que les méthodes de détermination du poids moléculaire de 
RAOULT-VAN'T HOFF ne peuvent nous renseigner, 1 état d'équilibre de 
la réaction considérée ou de réactions analogues a, jusqu'à présent, 
échappé à l'étude eupérinientale ; cependant le fait observé dans 
l'éthérification de l'amylène (p. 26)' que la proportion d'acide 
éthérifiée est presque indépendante de la quantité d'amylène 
eniployée, témoigne en faveur de la proposition précédente. 

Un calcul plus rigoureux basé sur les principes de la  ttiermo- 
dynamique ivoir le Chap. 3 du Livre IV) montre d'ailleurs que la 
niasse active d'un dissolvant, à température constante, est propor- 
tionnelle à sa tension de vapeur; celle-ci, conformément aux 
réflexions précédentes, ne peut être effectivement considérée 
comme constante que pour des solutions passablement étendues, 
puisqu'elle n'est alors que peu différente de celle du dissolvant. 

Equilibre dans les systémes solides. - La considération des 
(< solutions solides )) due à VAN'T HOFF, et particulièrement le pou- 
voir de diEusion des solides l'un dans l'autre, qui, bien que très 
faible, ne parait pas douteux, nous font présumer qu'une action 
chimique réciproque peut s'exercer aussi dans les mélanges solides 
homogènes et aboutir finalement à un état d'équilibre. Mais il est 
probable que dans les solides les phénomènes chimiques se font 
avec trop de lenteur pour qu'on puisse en suivre la  marche ; 
l'étude expérimentale en est naturellement impossible. 

En réalité les exemples de transformations moléculaires extrê- 
mement lentes de corps solides ne manquent pas ; i ls  appartien- 
nent a la catégorie des « réactions tardives n (Nachwirkungen), 
élastiques et thermiques, qui proviennent certainement d'une 
modification plus ou moins marquée de la structure moléculaire ; 
citons le  changement qui, avec le temps, rend certains métaux 
cassants et friables, comme l'étain exposé au froid ou à des ébran- 
lements violents, le changement progressif de la forme crist,alline, 
le passage de l'état dit amorphe à l'état cristallin, comme dans la 
dévitrification du verre, etc. Spring (1) a réussi à obtenir un état 
d'équilibre au moins très probable, dans la réaction du carbonate 
de baryum et du sulfate de sodium solides, la transfor- 
mation en sulfate de baryum et carbonate de'sodium s'arrêtait 
lorsqu'elle avait atteint environ 80 010 ; inversement l'actiou 

(1) Bull. Soc. chim. 48, 299 (ISSG). 
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réciproque du sulfate de baryum et du carbonate de sodium se 
poursuivait jusqu'à transformation de 20 010 du melange en pro- 
portions Cquimoléculaires. La réaction se fait déjà lorsqu'on secoue 
énergiquement le mélange finement pulv6ris6, et elle est considé- 
rablement accélkrée par l'emploi d'une forte pression (on a été 
jusqu'à 6.000 atmosphères) ; on suit sa marche en traitant le 
mélange par l'eau et pesant le résidu insoluble. 
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CHAPITRE III 

STATIQUE CHIMIQUE. SYSTBMES BÉTY:KOGBNES 

Nature de l'hbtbrogbnéitb. - Il est évident que l'hétérogénéité 
d'un système en équilibre ne consiste pas en ce que dans un liquide 
ou un melange gazeux la composition varie d'un point à un autre, 
car la diffusion entrainerait un t,ransport de matière et le  système 
n'aurait pas atteint son état d'équilibre. L'héléroge'néitf; ne rGsidte 
d o n c  que de la jzixtaposilion de  c o m p k x e . ~  di#d~enls qui ,sont holrzo- 
gène,\ chacun en particulier, comme de sels solides et de solution 
satude, de niélange de liquide et de vapeur, de corps solides et 
de leurs produits de dissociation gazeux, etc. ; d'après le nombre 
de ces coniplexes on jugera du degré d'hétérogénéité. Ces systè- 
mes particuliers peuvent évidemment être gazeux, liquides ou soli- 
des. Le nombre des corps solides et des liquides qui ne se dissol- 
vent pas mutuellement, qui prennent part A la transforniation lors 
du déplacement de l'équilibre par suite de la réaction, n'est sou- 
mis à aucune limitation ; mais nous savons, dès à présent, qu'en 
raison de la niiscibilité parfaite des gaz, i l  ne prut y avoir à la 
fois qzl'trn srul compleze gazeux en présence. 

Les divers complexes, physicjuement et chimiquement honiogè- 
nes, qui forment le système hétérogène et peuvent être aussi bien 
des mélanges physiques que des conilhmisons chiniiyues, sont 
appelés, d'après W. GIBBS les (( phasps )) du système. Ainsi, par 
exemple, si nous considérons l'état d'équilibre entre le carbonate 
de calcium et ses produits de déconiposition, acide carbonique ct 
oxyde de calcium, nous avons dans le systkme trois phases à dis- 
tinguer, dont deux solides (CaCOS et Cao) et une gazeuse (CO'). 

RBgle gbnbrale sur l'influence du rapport des masses. - Une 
multitude d'expériences ont conduit à cette proposition tout à fait 
générale : L'I tcit d'équ~libre d'zmsys~énae hdtérugèrre rsl itidGpr~dant 
de la qrcanliré pondérale suicant laquelle chaque p l ~ n s e  rst représen- 
tée dan5 IP s ysténze. Si donc lorsque l'équilibre s'est établi dans le 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



LES TRANSFORMATIONS DE LA ~ A T I ~ R E  39 

s y s t h e  cité, carbonate de calcium + oxyde de calcium + acide 
carbonique, nous produisons une augmentation ou une diminution 
de la quantité pondérale des substances en présence, en prenant 
seulenlent soin de niaintenir constantes les conditions extérieures 
(température et pression), l'état d'équilibre n'est pas troublé, c'est- 
A-dire qu'il ne se produit aucune transformation, ni dans l'un ni 
dans l'autre des deux sens de l'kquation de réaction, et la compo- 
sition des phases particulières n'est pas non plus altérée. Comme 
conséquences de cette proposition nous pouvons citer les expérien- 
ces qui montrent que la  tension de vapeur d'un liquide est indé- 
pendante de la quantité de ce liquide, que la concentration d'une 
solution saturée est la même, qu'il y ait en présence peu ou beau- 
coup de sel solide, etc. 

Au point de vue de la  théorie moléculaire, la proposition peut 
Etre appuyée sur les considérations suivantes : L'apparition de 
l'équilibre chiinique ne signifie pas que tout changement chimique 
vient à cesser, mais que le changement dans un sens à chaque ins- 
tant et en chaque point est compense par un changement égal 
flans le sens opposé de l'équation de rkaction (p. 8). Considérons 
iine portion quelconque de la surface qui sépare deux phases diffé- 
rentes..du système, il y aura sur cette surface un échange conti- 
nuel de niolécules entre les deux phases contig.iiës. Pour que 
1'Cquilibre subsiste, il faut qu'il y ait autant de molécules d'une 
même espèce qui traversent la surface dans une direction que dans 
la direction opposée. Nous avons donc ici h faire les niênies 
1-éflexions, avec les développements nécessaires, que nous avons 
faites précédemment (T. 1, p. 24.1), et qui nous ont amenés à con- 
cevoir l'équilibre entre un liquide et sa vapeur saturée comme 
d'ordre (t/uamique ; l& l'état d'équilibre était lié à cette condition, 
qu'à cliaque instant et sur chaque portion de surface qui sépare le 
liquide de sa vapeur saturke, il se condense autant de molécules 
gazeuses qu'il s'en vaporise de liquides. 

Les forces sous l'action desquelles se fait l'échange continu den 
riiol8cules entre deux phases diffkrentes, n'ont, comme toutes les 
forces moléculaires, qu'une sphére d'action très petite et elles 
s'annulent rapidement dès que la distance devient sensible ; ainsi 
cet échange n'a lieu qu'en vertu de forces exercées par les molé- 
cules qui se trouvent au voisinage immédiat de la surface de sépa- 
ration de deux phases, et il est tout à fait indépendant de l'étendue 
des phases de part et d'autre de la surface de séparation ; pour la 
même raison il ne peut donc être influencé ni par la forme (11, ni 

(1) Abstraction faite du cas des trEs fortes courburcs, ou les forces capillaires 
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par l'étendue de la surface de séparation. Cela ne signifie autre 
chose que l'état d'équilibre est indépendant du  rapport des naasses 
des phases sépa~ées. 

Equilibre hbtbrogbne complet. - Les cas d'équilibre les plus 
simples sont ceux qu'on désigne sous le nom d'équilibres cc physi- 
ques n, ceux qui existent entre deux états d'agrégation différents 
d'une même substance unitaire, par exemple, entre la glace et 
l'eau liquide, entre l'eau liquide et la vapeur, entre la glace et la 
vapeur, où la réaction qui aboutit à l'équilibre consiste en la 
fusion d'un solide, la vaporisation d'un liquide ou d'un solide 
(sublimation). Ici les relations sont très simples : à une pression 
extérieure donnée correspond une température déterminée à 
laquelle les deux systèmes peuvent subsister en présence l'un de 
l'autre ; ainsi la glace et l'eau sous la pression atmosphérique 
coexistent à 0" ; l'eau et la vapeur, sous la même pression, coexis- 
tent à 100°, etc. Si nous changeons la pression extérieure en main- 
tenant la température constante, ou bien si nous changeons la 
température en laissant la pression constante, la réaction se fait 
complètement dans un sens ou dans l'autre. On sera donc com- 
plètement renseigné lorsqu'on connaitra la relation de la tempé- 
rature et de la pression sous laquelle les deux états d'agrkgatioil 
considérés sont stables en présence l'un de l'autre, c'est-à-dire 
lorsqu'on aura établi la dépendance du point de fusion et de la 
pression extérieure et la courbe des tensions de vapeur du liquide 
ou du solide. 

Un certain nombre de réactions de nature yurernent chimique 
présentent une analogie parfaite avec ces réactions d'ordre plutfit 
physique, toutes celles qui ont en commun avec les précédentes 
cette particularité que dans m e  ~éact ion  dont la marche est iso- 
therme clt aczrne des phases peut avoir 7me masse variahle nmis une 
compo.dion constanle. Dans toutes ces sortes de réactions on 
retrouve ce qui a été dit des réactions physiques ; toutes les 
phases du système sous une pression donnée ne peuvent coexister 
qu'à une température déterminée, et dans toute autre condition la 
réaction se fait complètement, c'est-à-dire jusqu'à la disparition 
de l'une des phases. Avec ROOZEBOOM (1) nous dirons qu'on a 
affaire à un équilibre cc hétérogène complet n. 

( 1 )  Rec. trav chim. des Pays-Bas, depuis 884 ; Zeitschr. physik. Chem., 
depuis 1888 - Il l'aut d'ailleurs prévenir un malentendu : il semblerait que les 
équilibres ii complets n aient une importance particulière ou quelque préémi- 
nence sur les équilibres cc incomplets m. C'est précisément le contraire qui est 
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Un équilibre complet est, par exemple, celui du carbonate de 
calcium et de ses produits de décomposition. A une température 
donnée correspond une pression, e t  une seule, sous laquelle les 
trois substances qui réagissent suivant l'équation 

peuvent exister en présence les unes des autres. Imaginons le 
carbonate de calcium au fond d'un cylindre dans lequel peut SC 

déplacer un piston qui le ferme complètement. Lorsque nous 
augmentons le volume en soulevant le piston, la réaction va se 
faire dans le sens de gauche ii droite de l'équation, et lorsque 
nous le diminuons en abaissant le piston, elle se fait dans le  sens 
de droite à gauche. Ce n'est que pour une pression déterminée 
s'exerçant de l'extérieur sur le piston, la « [ension de  di.ssociation >) 

que l'équilibre peut subsister ; diminuons légèrement la pression 
extérieure, toujours à température maintenue constante, la réac- 
tion se fait de gauche à droite jusqu'à disparition du carbonate de 
calcium, elle est donc cornplde ; inversement augmentons un 
peu la pression, nous aurons la combinaison totale de l'acide car- 
bonique avec l'oxyde de calcium dans le sens de droite à gauche 
de l'équation. Aucune des phases ne varie de composition aussi 
longtemps que la réaction se fait sous la prcssion d'équilibre 
maintenue constante et ii température constante, ce qui est préci- 
sément la condition préalable pour que la réaction puisse se faire 
sous la pression constante de l'équilibre. 

De la particularité de telles réactions de se faire à température 
constante sans variation de la composition ni de la constitution, 
mais seulement de la masse, des diverses phases, il résulte cette 
proposition tout à fait générale que, puisqu'à une composition 
donnée ne peut correspondre qu'une seule pression extérieure, 
p o w  c/,aque l e ~ ~ ~ l ~ é r a t u r e  diteleminée il  n'pxts~e qu'ru~e seule pws- 
sion n équilib).e. Ainsi se trouve clairement indiquée la voie à 
suivre dans l'étude expérimentale des cal particuliers d'Cquilibre 
coniplet ; nous sommes parfaitement renseignés dès que nous 
avons déterminé pour chaque température la pression sous 

vrai; ainsi, par exemple, I'dtude du point de congélation des solutions salines, 
dont la concentralion varie par le passage d'une partie du dissolvant t~ I'dat 
solide, et ou il ne s'agit par conshquent que d'équilibres (1 incomplets », a con- 
duit des découvertes de la plus grande conséquence, tandis que 1'équililii.e 
(1 cornplet I> correspondant (coexistcnce de la glace et du sel en yrcsence de la 
solution), donné par l'intersection des courbes de solidification et de solubililC, 
a un caractkise tout h fait accidenlel et n'a laissé dans l'histoire de la science 
que sa dénomination trompeuse de n cryoliydrale 1 .  
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laquelle les différentes phases coexistent et l a  composition de ces 
phases. Quelquefois même cette composition ne change pas avec 
l a  température, comme cela a lieu pour le système CaCOa + Ca0 
+ CO;" mais souvent il n'en est pas ainsi. Examinons comme 
exemple de ce dernier cas l'équilibre entre un sel solide. sa solu- 
tion aqueuse siturée et la  vapeur d'eau. OU comme indice de 
l'équilibre complet nous avons la coexistence des trois phases, à 
une tenip6rature donnée, sous une pression unique, celle de la ten- 
sion de vapeur de la  solution saturée ; la réaction isotherme (vapo- 
risation de l'eau et précipitation dusel) n'entraine aucune variation 
de la composition des phases, niais une variation de la  tempéra- 
ture, qui change la solubilité, niodifie la  composition de la  phase 
liquide. 

Ainsi c'est l'influence de la tenp!ratu~~e qui dans l'équilibre com- 
plet nous intéresse le  plus; son étude plus complète est du 
domaine de la  thermochimie. 

Phases de composition variable. - Les relations sont tout autres 
lorsqu'uue ou plusieurs phases changent leur composition pendant 
une réaction isotherme. Alors par une variation de la  pression 
extérieure il s'établit en général un nouvel état d'équilibre, par ce 
changenient de coniposition d'une ou de plusieurs des phases du 
système. 

Un exemple fera mieux comprendre la chose. Vaporisons dc 
l'eau pure sous la  pressiou de sa vapeur saturée ; pendant la réac- 
tion (vaporisation), ni la phase liquide ni la phase gazeuse ne 
changent leur composition. Diminuons un peu la pression exté- 
rieure, toute l'eau se vaporise ; augmentons-la, toute la vdpeur se 
condense. Tout est changé dès que dans l'eau nous dissolvons un 
sel, ce qui abaisse la  pression de la vapeur proportionnellement à 
la  concentration. Soit un certain volume de vapeur en équilibre 
avec la solution; diminuons un peu la  pression extérieure, toute 
l'eau ne se vaporise pas, mais seulement une fraction déterminée ; 
car, par suite de la  vaporisation, la concentration de la solution 
augmente, ce qui abaisse la tension maxima, jusqu'à ce qu elle 
devienne égale à la pxaession extérieure et qu'un nouvel état d'équi- 
libre s'étdblisse. Mais si l'on augmente la concentration jusqu'à ce 
que le sel se dépose à l'état solide, la concentration et par suite la 
pression d équilibre demeurent constantes, et cette dernière nc 
diminue plus par une vaporisation ultérieure. 

Ainsi dans les systèmes où des phases ont une composition varia- 
ble, l'état d'équilibre dépend du rapport des masses des consti- 
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tuants réagissants de ces phases, et le problème qui se pose serait 
Se formuler l'influence de ce rapport. Dans ce qui suit, où, partant 
des cas d'équilibre les plus simples, nous cherchons à nous &lever 
jusqu'aux plus complexes en nous appuyant sur des exemples étu- 
diés expkrimentalement, nous arriverons à, ce résultat simple, que 
saris f'introrttrction d e  nouvelles hypot/r&e~ In loi d e  faction des 
mn.s.sespritt Are étendue aux systèmes hl:tkrogènes. Nous étudierons 
d'abord le cas OU le système ne coniprend qu'une s ~ z d e  phase de 
composition oariab!e, et de là nous passerons aux cas plus com- 
plexes où le nombre des phases variables est plus grand que un. 
Cette phase unique peut être ou gazeuse ou liquide ; les sz~bstances 
so l id~s  (abstraction faite des cristaux mixtes), an contraire des pha- 
ses gazeuses et l i p i d e s ,  ne changent pas de cornposilion. par ztn 
déplacemeni de Z'équilibw, et pour c e ~ t ~  o.aison prennent une sir~tn- 
tiort excr~ptiortttelle, u t  ce sPns qu'elles ne peuvent former que des 
phases d e  cor>zpositron constnrrte. 

Equilibre entre une phase gazeuse et des corps solides. Sublima- 
tion. - D'après la loi de DALTON, la tension de sublimation, c'est à- 
dire la pression partielle de la vapeur d'un corps solide dans un 
gaz avec lequel elle ne fornie aucune combinaison, est azt nzoxi- 

.?ntrnz aussi grande que lorsque la sublimation se fait dans le vide. 
La coiiiposition de la pliase gazeuse est coniplétenlent déterminée 
par la tension de ln substance considhrée et la quantité des gaz 
btrangers mêlés à la vapeur. 

Dissociation d'un corps solide qui ne fournit qu'un seul gaz. - Ce 
cas se résout comme le précédent; ici encore à chaque tempéra- 
ture correspond une tension maxinia déterminée (« le~csion de dis- 
socialion » du gaz dégagé par la dissociation et qui n'est pas niodi- 
fiée par la présence de gaz indifférents. La tension de dissociation 
~ s t  également indépendante du rapport quantitatif des corps soli- 
des q u i  prennent part à, la réaction. 

1, exemple classique de ce cas est la dksocintion du carbonate de 
citlcium dont la loi a été découverte par DEBRAY (1867) : 

CaCO" Ca0 i- CO2 
solide solide gazeux 

Les tensions de dissociation de ce systhme ont été mesurdes avec 
une grande prkcision par LE C R A T ~ I E R  (1), qui SC servait pour la 
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mesure des températures de l'élément tliermo-électrique platine- 
platine rhodié. 

Twsion de dis.sociation du carbonaie de calcium. 

Ce fait que, de même que la tension niaxima des vapeurs satu- 
rées, la tension de dissociation s'élève rapidement avec la tempé- 
rature, parait être tout à fait général, et i l  existe entre les deus 
phénomènes la plus grande analogie. 

La tension de dissociation estindépendante du rapport des quan- 
tités de carbonate solide et de l'oxyde de calciuni, comme on le 
recolinnit inimédiatement en appliquant au système considéré la 
proposition générale établie p. 43. C'est ce qu'on exprime ordi- 
nairement en disant que la masse active des corps solides q u i  pren- 
nent pal,/ à un élut d'e'quilibre chimiqrre est constante (GULDBICRG et 
WAAGK, IIORSTMANN). 

L'explication de cette façon d'être au point de vue moléculaire 
cinétique présente à un examen superficiel quelques difficultés. 
On pourrait croire, en effet, qu'il doit y avoir d'autant plus dc 
molécules de CO2 absorbées et retenues par le mélange solide de 
carbonate et d'oxyde que la quantité relative de cet oxyde est plus 
grande, et qu'il y aura d'autant moins de niolécules de COa déga- 
gées que la quantité de carhoiiate est plus faible ; mais alors le 
rapport des masses exercerait une influence sur la tension de dis- 
sociation, ce qui est contraire à la proposition générale que nous 
avons énoncée ainsi q u'à l'expérience. 

Nous avons déji établi (p. 39) par un raisonnement fondé sur ln 
théorie moléculaire que les rapports quantitatifs des phases doi- 
vent ètre sans influence sur l'équilibre ; indiquons brihenient une 
autre nianière de voir qui explique simplement et facilenlent l n  
constance de la tension de dissociation. L'oxyde et le carbonate 
de calcium doivent sûreinent posséder une certaine tension de 
vapeur ou plus exactement une tension de sublimation, en conipre- 
nant sous ce nom la tension partielle des molécules Ca0 et CaC03 
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dans un espace contenant un gaz en contact avec Ca0 et CaC03. 
Ces tensions de sublimation sont indépendantes de la présence de 
gaz étrangers ; elles demeurent donc invariables lorsque l'oxyde 
et le carbonate sont présents simultanément. Nous ne connaissons 
pas la grandeur de ces tensions parce qu'en raison de leur peti- 
tesse elles échappent à la mesure directe. 

Dans l'espace contenant la vapeur en contact avec les deux corps 
solides, il y a donc trois espèces de molécules, CaCOS, Ca0 etC02, 
et entre elles s'établira suivant l'équ a t' ion : 

CaC03 $ Ca0 + COa 

un équilibre, pour lequel nous pouvons appliquer la loi de l'action 
ohimicpe des masses. Désignons par n, et x, les tensions de subli- 
mation de l'oxyde et du carbonate et par p la tension de l'acide 
carbonique (qui, en raison de la faiblesse de x, et x,, ne difl'kre pas 
sensiblement de la pression de vapeur de l'ensemble du système 
ou de la tension de dissociation) ; alors il résulte de la loi de l'ac- 
tion des masses 

K'Tc, = px, , 
équation où Kr représente la constante de dissociation des molécu- 
les gazeuses CaC03. Mais comme TC, et sont indépendants de la 
ciuantité de la substance solide, p ,  c'est-à-dire la tension de disso- 
ciation à une teniphrature donnée, doit aussi être constant ; niais 
cette quantité variera avec la température, car il en est ainsi de 
Kr, xi et s. 

La base de cette démonstration fondée sur la théorie moléculaire, 
c'est l'idée que la réaction se fait exclusivement dans la phase 
gazeuse et que les substances solides n'y prennent part qu'à la 
suite de leur subliniation préalable ; cette conception a pour con- 
séquence immédiate la constance de la tension de dissociation, sans 
toutefois 6tre une condition nécessaire de cette d6duction (1). 

Aux phénomknes de dissociation des corps solides appartient 
l'émission d'eau par les sels hydratés cristallisés due à une éléva- 
tion de température, et qui a été bien étudiée par MITSCHERLICH, 
DEBRAY, G .  WIEDEIANN, PAREAU, MÜLLER-ERZBACB, et autres. Ici 
encore la tension de décomposition est constante A une tempéra- 
ture donnée et s'élève rapidement avec la température ; seule- 
ment on trouve souvent une dissociation graduelle, c'est-à-dire 
que les sels ne perdent pas la totalité de leur eau sous une tension 

(1) Les considérations de HORSTMANN, Zeitschr. physik. Chem. 6, i (1890), 
qui arrive au mème résultat par la thborie des a solutions solides », n e  sont nul- 
lement en contradiction avec ce qui prkcéde. 
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constante, mais les di~erses molécules d'eau se vaporisent avec une 
tension qui varie par snnta brusques. Ainsi chez le sulfate de cui- 
vre tCuSOb + SH20), les deux premières molécules de H'O se 
dégagent sousune pression constante, les deux suivantes, sous une 
pression aussi constante mais beaucoup plus basase que la pre- 
mière, et la dernière sons une pression plus faible encore, de 
sorte que la dissociation se fait en trois degrés 

1. CuSOS. 5HW = CuSOe. 3H% + 2H20, 
II. CuSOS. 31-1'0 = CuSOL. HfO + 2HSO, 

III.  CuSOb. IIW = &SOC + HPO ; 

chacune de ces dissociations partielles a naturellement sa tension 
de dissociation particulière. On doit à MÜLLEB-ERZBBCH (1). une 
méthode simple et sûre pour déterminer les divers degrés d'hy- 
dratation. Que la variation de l'hydratation sc fasse d'une façon 
discontinue, c'est ce qui a été démontré par les expériences #AN- 
DREarc (2). Les combi?misons amnzoniacales des chlo~.ares nzéda&- 
p e u  se comportent comme les hydrates salins [ISAMBERT (18681, 
HORSTMANN (1876). 

R. Hounlnn a moritré que les cristaux mixtes qui cristallisent avec de l'eau 
passedent une tension de rapcur indépendante, entre certaines limites, de la 
qtantité d'eau qu'ils contiennent (Zeitschr. physik. Chem. 37, 193 11901). En 
outre on a trouv6 que (le petites quantith d'un n~Clange isomorphe abaissent 
dans tous les cas l a  tension de Fapeur du cristai. Une constatation d'un grand 
intérét, c'est que les sels doubles se comportent comme un cristal unitaire ; si 
donc on suit la mnrche de la tension de vapeur des mélanges isornorphes rda- 
liâables en toutes pi-oporlions de  deux sets hydratés, la courbe des tensions pré- 
sente un maximum en pointe pour la proportion correspondant & un sel double 
pur. C'est d'ailIeurs Ie scuI moyen connu jusqu'ici pour decider si dans une 
&rie compléte de me7nngcs isoinorphcs il existe un sel double (T. 1, p. 132). 

Formation d'un gaz au moyen de plusieurs substances soIides. 
- I c i  encore on peut montrer par les mêmes considérations que 
précédemment qu'à chaque température correspond une a !ension 
de de'qagenzent » (Entwicklungsdruck) déterminée, qui est indé- 
pendante des relations pondérales des corps soIides. En fait, ISAX- 
BERTCI aconstaté queI'aminoniaque formée par le mélange d'oxyde 
de plomb et de chIorure d'ammonium d o n  I'équation 

(L) Voir surtout Z e i t d .  ptqsik. Chern. 19, 135 [if%). 
('2) Zeitsehr. physik. Chem. 7, 241 (1891). 
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se dégage aux tempbratures suivantes sous les pressions maximum ; 

t Pression 
17O5 296 mm. de mercure 
27'0 420 N )) 

3ti03 599 3) )> 

48'9 926 )) v 

Vers 43" la tension maxima est égale $ la pression atmosphhi- 
que; cette température est en quelque sorte le « point d'ébulli- 
tion » du système. 

Un autre exemple intéressant a 6té apporté par ROTHMDND (1) ; 
dans la formation du carbure de calcium selon l'équation 

Ca0 + 3C = CaC2 + CO, 

il se produit au moyen de seules substances solides un gaz unique, 
qui à une température donnée ne peut être en équilibre avec le 
systéme que sous une pression rigoureusement définie. En réalité, 
on a pu montrer qu'à 1620° l'oxyde de carbone se dkgage tumul- 
tueusement avec formation de carbure de calcium, mais qu'inver- 
sement au dessous de cette température l'oxyde de carbone à la 
pression atmosphérique peut décomposer complètement le carbure 
de calcium en donnant de la chaux et du charbon. 

Dissociation d'une substance solide qui fournit plusieurs gaz. - 
Si un corps solide se vaporise en même temps qu'il subit une dis- 
sociation plus ou moins complète, il a S une température donnbe 
une tension de dissociation déterminée qui en présence d'une sub- 
stance ind fférente est la même que dans le vide. Mais le cas où 
l'un des produits gazeux de la décomposition se trouve en excès 
mérite d'être Btudié en particulier. Aiiisi le sulfhgdrate d'ammo- 
nium a à chaque température une tension de vapeur d6teimiiiée ; 
cependant le mélange gazeux qui est au-dessus, d'après ce qu'in- 
clique sa densité de vapeur, est presque totalement d ~ c o ~ r i p o s ~  en 
ammoniaque et hydrogkne sulfuré ; c'est-&-dire qu'en même temps 
que la sublimation se fait laréaction 

NHCSH 2 KH" t'S. 

A 21i01, la tension de dissociation des gaz sans excès des pro- 
duits de décomposition est 501 mm. ; les tensions partielles des 
deux gaz NH3 et HPS, égales entre elles, sont 250,s mm. En met- 

(1) C. R. ioa, 4313 (4~6). 
('2) Gott. Nachr. 1901, Heft 3 .  
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tant maintenant un excès de l'un des deux gaz on a trouvé à l'état 
d'équilibre les valeurs suivantes pour les pressions partielles des 
deux gaz (1) ; 

Moyenne. . 

60 700 
63  zoo 
Go. 800 
64 800 
62 400 

O n  voit que la pression partielle du gaz qui n'est pas e n  excès 
est diminuée par la présence de l'autre, c'est à-dire que la tension 
de dissocicction est abnisse'e. Ce résultat peut s'établir théoriquement 
de la façon suivante. 

Dans la vapeur du sulfhydrate d'aniinonium se trouvent conte- 
nues, quoique peutêtre en petite quantité, à c6té des molécules 
décomposées des molécules non décomposées de sulfhydrate d'am- 
monium, dont nous représenterons la pression partielle par TC ; 
alors nous pouvons appliquer à la phase gazeuse l'équation de 
l'isotherme de décomposition. 

K'z = Pilîn. 
Mais, d'après la loi de DALTON, la tension de vapeur rr du sulfhy- 
drate d'ammonium non décomposé doit être constante à tempéra- 
ture constante, et, en vertu de la formule précédente, il en sera 
de même du produit p,p,. Pour le cas où p, = p, (aucun excès des 
produits de décomposition) nous avons 

en désignant par P la tension de dissociation. Effectivement nous 
trouvons cette relation vérifiée dans le tableau précédent ; lavaleur 
de p ~ p ,  oscille irrégulièrement, et la valeur moyenne 62400 est 

Ps 501" 
suffisamment proche de celle de - = - = 62700. 

4 4 
Nous trouvons des relations semblables pour le carbalnate d'am- 

monium, substance étudiée par HORSTMANN (2), a qui nous devons 

(1) ISAMBERT, C. R. 92, 919; 93, 731 (1881); 94, 938 (1882). 
(4) Lieb. Ann. 187, 48 (1877). 
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la première application de la loi de l'action des niasses à la disso- 
ciation des composés solides et une confirmation des plus surpre- 
nantes de cette loi. Par sublimation, ce corps se décompose pres- 
que totaleirient suivant l'équation 

NHb.0.CONH2 22NII" CCO'. 
Désignons par p, la pression partielle de l'ammoniaque, par p,  

celle de l'acide carbonique, l'application de l'équation de l'iso- 
therme de dissociation nous donne la formule 

1;'. = pi5p,, 
où K' représente la constante de dissociation du carbamate d'ani- 
monium gazeux et x sa pression partielle. Comme cette dernière, 
en présence du sel solide est constante à une température déter- 
minée, le second membre de l'équation doit aussi être constant, 
et comme 5;, en raison de la décompositioii presque totale du 
carbamate d'ammonium, n'a qu'une valeur négligeable vis-&vis 
de la pression totale, il vient 

4P' 
= 7 

P désignant la tension de dissociation A la température considéré.e 
4 

sans excès des produits de la décomposition ; ainsi - P est la p r c s  
3 

4 
sion partielle de l'ammoniaque et - P est celle de l'acide carboni- 

3 
que. ~'acidition d'un excès d'ammoniaque doit donc abaisser 1ü 
tension de dissociation beaucoup plus que l'addition du même 
excès d'acide carbonique. La formule précédente a été troiivée 
bien confirmée par HORSTMANN et plus tard par ISAMBERT (1). 

RBaction entre un nombre quelconque de gaz et de corps solides. 
- Ce cas général peut se résoudre d'après le précédent sans 
aucune hypothèse nouvelle. Soient v ,  moléculcs du corps solide 
a,, v, molécules du corps solide a,, etc., qui réagissent avec n,  
molécules du gaz A,, n, molécules du gaz A,, etc., pour former 
vr, molécules du corps solide a:, v', moléculcs du corps solide alS, etc., 
et n', molécules du gaz A',, n', molécules du gaz A',, etc. La réac- 
tion se fait donc suivant le schéma général : 
via, + u,aS + .. + nlA, + n,A, + .. v,'al + ,,'a,' $. .. + rr,'A,' + n,'A,' + .. 

Les pressions partielles des gaz réagissants sontp,, p,, . . .pl', p,,.. . ; 
les molécules dcs corps solides a,, a,, . . . a,', a,', . . . existent certaine- 

(1) C. R 93, 731 (1881); 97, 1212(1883). 
Nernst, II. 
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ment dans le système gazeux, bien qu'en quantité extrêmemeiit 
minime dans certaines circonst.ances, car en définitive toute suh- 
stance solide possède une certaine tension de vapeur; nous dési- 
gnons les tensions de ces solides par TC,, TC,, . . . TC,' TC;. . . . L'application 
de la loi de l'action des masses au système gazeux nous donne la 
relation 

~ x ~ v ~ x ~ Y ~  .. . pin<psn2 .. . = kfx,'v,'rlr,p' . . . p i r n i ' p ~ n ~ * . .  ., 
ou k et k' représentent les coefficients devitesse des deuxréactions 
inverses. Observons maintenant que les tensions de vapeur des 
corps solides, d'après la loi de DALTON, sont indépendantes de la 
présence des autres gaz et restent constantes à température con- 
stante ; nous pourrons alors ramener l'équation précédente à la 
forme 

K'p?p2nr . . . = p1n2p;fh'. . . , 
où Kr est une constante que nous appellerons encore la constante 
d'équilibre. Nous arrivons ainsi àce résultat simple, que dans l'éta- 
blissement de la condition d'équilibre entre des gaz qui réagissent les 
uns sur lesautres en présence de corps solides, nous pouvons procé- 
der comme nous l'avons fait précédemment et ne pas considérer les 
espèces de molécules qui sont présentes à l'état solide. G U L D B E R G ~ ~  
WAAGE, comme nous l'avons déjà dit, expriment ainsi ce résultat : 
La masse aclive d'une szcbstance solide est constante. 

Prenons comme exemple la réaction 

3 Fe +- 4 HaO = Fe301 + 4 Hg, 
étudiée d'abord par Deville (1) ; dans l'action de la vapeur d'eau I 
l a  pression p sur du fer à haute température, la réaction s'arrête 
lorsque la pression partiellep' de l'hydrogène fornié a acquis une 
valeur déterminée ; l'application de la loi générale précédeilte 
conduit à cette relation que p4 et pl4, et par suite p et 12' soiit pro- 
portionnels. 

Dans les expériences de DEVILLE, du fer finement pulvérisé était 
{ortement chauffé dans un tube communiquant avec une cornue 
contenant de l'eau liquide à température constante. A l'écjuilibre 
la tension partielle de la vapeur d'eau dans tout l'appareil est 
kgale à la tension de vapeur de l'eau liquide correspondant &.la 
température dans la  cornue ; l'augnlentation de pression qui sur- 
vient peu à peu est due à l'hydrogène dégagé dans la réaction. 

Les nombres obtenus par DEVILLE ne concordent qu'imgarfaite- 
nient avec la théorie ; il est probable qu'en raison de la lenteur de 

(1) C. R. 80, p. 1105 et 1201. - Bull. Soc. chim. 14,368. 
IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



la diffusion clans ces expériences le mélange gazeux n'était pas 
devenu homogène ; c'est ce que PREUNER (1) a vérifié. Lorsque ce 
chercheur a rhpét6 les expériences prhcédentes en employant une 
sorte d'agitateur pour accélérer la diffusion, i l  a obtenu des nom- 
Ims  qui confirment parfaitenient la loi de l'action des niasses, 
comnie le montre le tableau suivant : 

Les pressions sont doiinécs en nini. de Hg ; la températnre du 
fer était 9000. 

Le cas g8néral précédent peut être ramenb une sublimation 
et b une dissociation. - Lorsqu'unnoinbre quelconque de corps réa- 
gissent avec une phase grneuse, nous pouvons en génbral, coinnic 
nous l'avons montré p. 45 dans le cas particulier de la dissocia- 
tion du carbonate de calcium, considérer l a  réaction corrinie pré- 
cédée de la subliniatioii des solides et s'effectuant dans le milieu 
gazeux ; cette réaction elle-mênie comprend d'abord une dissocia- 
tion des niolécules réagissantes en moléciiles plus simples et ensuite 
une conibinaison de ces dernières en molécules nouvelles. 

De cette façon le yhénoniène chimique en question est ramené 
à des sublimations et à des dissociations, et nous pourronscalculcr 
un cas aussi compliqué que nous voudrons du moment que nous 
connaissons les tensions de sublimntion et les coefficients de dis- 
sociation de toutes les espèces de molécides réagissantes. Uii pro- 
blèine iinportant pour les recherches chimiques futures sera de 
déterminer ces grandeurs pour le plus grand nombre de cas pos- 
sible ou de trouver des règles générales pour leur calcul. 

Quelques applications serviront h éclaircir ce que nous venons 
(le dire. Le sel animoniac a aux tenipératures ordinaires une ten- 
sion de sublimation extrêmement faible, qui  probablement se 
inesorerait en millièmes de milliniètre de mercure ; dans la phase 

(i) Zeitschr. pliysik. Cliem. 47, 385 (1904). 
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gazeuse l'amnioniaque et l'acide chlorhydrique se trouvent en 
équilibre avec le sel solide, et le produit des pressions partielles 
de ces deux gaz est constant & température constante. Par uii 
moyen quelconque diniinuons la pression de l'acide chlorhydrique, 
celle de l'ammoniaque doit croitre ; rendons la première infini- 
ment petite, celle de l'aminoniaque deviendra trbs considérable. Si 
nous ajoutons de la chaux au sel aniinoniac, l'acide chlorhydrique 
est absorbé jusqu'à ce que sa tension soit devenue très faible, 
et celle de l'animoniaque devient très grande, puisque le produit 
de ces tensions reste constant aussi longtemps qu'il reste du sel 
amnioniac en présence. En effet, dès la température ordinaire 
l'animoniaque se dégage d'un niélange de sel ammoniac et de 
chaux avec une pression partielle très sensible, et i l  est certaine- 
ment très remarcphle que l'on puisse passer de la très faible 
tension de sublimation de corps qui se dissocient en se vapori- 
sant à des valeurs relativement considérables, potrrvu que l 'o~t 
ahsorbe aussi conzplètenzent que possible l'un des composants. Si l'on 
m6lange du sel anmioniac avec de l'anhydride phosphorique, 
inversement la pression de l'amnioniaque est rendue excessive- 
ment faible, et le gaz chlorhydrique se dégage tumultueusenient. 
Suivant les considérations précédentes, on peut se représenter 
le dégagement d'acide carbonique du carbonate de calcium par 
les acides comme provenant de ce que la tension partielle de 
l'oxyde de calcium dans la phase gazeuse est excessivement 
rAduite, et par suite celle cle l'acide carbonique est augnientée 
dans le même rapport, puisque le produit despressions partielles 
de Ca0 et de CO' dans la phase gazeuse doit rester constant en 
présence du carbonate de calcium. - Les sels de mercure ne 
sont que très peu volatils aux basses températures, mais qu'on 
leur ajoute des copeaux de cuivre, le radical négatif du sel de 
mercure est fixé, et la tension partielle de la vapeur de mercure 
est devenue assez grande pour que le inercure se dégage par une 
élévation de température modérée ; on a pu fonder là-dessus la 
recherche analytique du niercure. - Le peroxyde de plomb ne 
manifeste pas de tension sensible de l'oxygène; mais si par 
l'acide sulfurique on rend excessivement faible la tension par- 
tielle de PbO, l'oxygène se dégage. 

Les considérations que nous venons de développer nous don- 
nent ainsi un moyen indirect de mettre en évidence des tensions 
de sublimation qui peuvent être d'une petitesse extrême. 

Equilibre entre une phase liquide et des corps solides. Solubilitd 
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solides se trouvent en équilibre avec un liquide (solution), nous 
ferons cette reinarque générale que nous devons trouver des rela- 
tions analogues à celles qui existent dans les équilibres d'une 
phase gazeuse avec des corps solides. Ainsi la dissolution d'un 
solide dans un liquide quelconque est un phénomène qui pré- 
sente la plus grande analogie avec la subliination ; dans les deux 
cas la transforination prend fin lorsque la force expansive de la 
substance en voie de vaporisation ou de dissolution est équilibrée 
par la pression gazeuse des niolkcules vaporisées ou la pression 
osmotique des niolécules dissoutes ; c'est afin de faire ressortir 
clairement son analogie avec la tension de vapeur et la tension 
de subliniation que nous avons déjh fait de la pression osniotique 
(l'une solution saturée la (( tension de dissolution n (T. 1, p. 161). 

La soliibilitb varie avec la nature de la sulAance, de sorte 
qu'elle est modifiée par un changenient dans la comp sition chi- 
inique ou dans les propriétés physiques (par exemple la forme 
cristalline) ; ainsi les divers hydrates d'un même sel ont en géné- 
ral des solul~ilités différentes. Dans la détermination de la solubi- 
lité il faut donc faire attention à la constitution du solide qui est 
en équilibre avec la solution. En outre la solubilité dépend de la 
nature du dissolvant et de la température ; le plus souvent, niais 
pas toujours, elle auginente avec la tenipérature. 

L'analogie de la dissolution avec la subliination, et aussi avec la 
dissociation, se manifeste clairement en ce qui concerne l ' i n f l u r ~ ~ c e  
de  l'udditio~r dulie sirhstnnre étrangbre. La solubilité d'une sub- 
stance solide est aussi peu influencée par l'addition d'une autre 
substance (en quarititi: pas trop grande) que ne l'est la tension de 
subliinatioii par la présence d'un gaz indifférent, pourvu que la 
substance ajoutée n'exerce aucune action chimique. 

Dans ce qui suit nous aurons principalement en vue les solutions 
Ctendues, les seulcs dont les lois ont été étudiées, et nous nous occu- 
perons surtout de l n  façon de se comporter des substances peu 
solubles. Pour les fortes concentrations, qui entrainent une varia- 
tion niarquée de la nature du liquide (et par conséquent aussi du 
pouvoir dissolvant), les lois que nous déduirons plus loin doivent 
i~prouver des niodirications considérables, qui toutelois sont rare- 
iiieiit assez grandes pour que ces lois ne puissent être utilisées, au 
nioins pour une preinibre orientation. Les influences (< spécifi- 
ques » particulières qui interviennent et effacent les rCgularit68 
simples des solir-lloiis étenduessont du plus haut intérêt et niéritent 
une étude approfondie, niais ce n'est que depuis peu que les pre- 
iiiiers pas ont été faits dans cette voie. 
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La solubilité, comme nous l'avons dit, dépend fortement déjà du 
dissolvant ; nous désignerons cette influence comme (( nature du 
milieu )) ; mais là-dessus nous ne savons encore rien de général. 
Si nous ajoutons une substance étrangère à un dissolvant, pourvu 
qu'elle soit en faible quantité, nous ne changeons pas la  nature du 
milieu, c'est à-dire qu'une solution étendue d'une sul>stance quel- 
conque a le  même pouvoir dissolvant que le solvant pur. Mais par 
concentration croissante de la substance ajoutée, la nature du milieu 
vient à changer et, d'après les expériences faites jusqu'à ce jour, 
assez rapidement, c'est-6-dire suivant une puissance de la concen- 
tration de la substance ajoutée qui est certainement supérieure A 
la deuxième. Ajoutons de l'alcool à une solution aqueuse de sucre 
de canne, ce dernier est précipité, car il est beaucoup nioins sola- 
ble dans le nouveau milieu que dans l'eau (1).  

D après des recherches récentes (voir en particulier ROTH, Zeilsclir. physili. 
Cliem. 24,114. 1897; HOTHMUNO, ibid. 33, 401,1900 ; W. BILTZ, ibid. 43 41, 
1903 ; LEVIN, Dissert., Goltingen, 1904) le pouvoir dissolvant de l'eau est engéni- 
ral affaibli par addition d'électrolytes, surtout de ceux qui ont des ions pluri- 
valents; selon toule probabilité, ceci doit tenir &ce que (T. 1, p.441) la densité de 
l'eau est considérablement influencée par la présence d'ions libres dans l'eau. 

Un bel exemple de l'influence de la nature clu milieu nous est donné par les 
expériences de VILLAHD SUL- le pouvoir dissolvant des gnz comprimés (Journ de 
Phgs. [31, 5, 'ls:!, 1836). Dans le vide ou dans un gaz indifférent dilué, tout 
corps solide ou liquide se dissout proportionnellement sa  tension de vapeur; 
mais si le gaz indifférent est fortement coinprirné (par exemple à 10;) aim. . les 
phenoinEnes de solubilité spécifique apparaissent Ainsi le brome se dissoiit en 
bien plus grande quantité dans une atmosphère d'oxygène con~primé que dans 
le vide ; l'hydrogène comprimé a une action dissolvante beaucoup moindre. 

Solubilité des hydrates. - 011 peut prévoir théoriquement l'in- 
fluence de l'addition d'une substance étrangère sur la  solubilité des 
hydrates salins dans l'eau, inêine si la substance ajoutée est en 
quantité trop faible pour altérer la  nature du inilieu. Nous lie 
ferons pas ici le  calcul therinodynainique de cette influence, mais 
on voit a priori que l'eau contenue dans l'hydrate qui se dissout 
est d'autant plus facilement absorbée et plus fortement dissoute 
que la tension de vapeur de l'eau dissolvante est ylus faible, en 
d'autres termes, que la solubilité d'un hydrate dans l'eau croitra 
d'autant plus par addition d'une substauce étrangère que celle-ci 
abaissera davantage la. tension de vapeur de l'eau. Pour ylus de 

(1) Voir surlout la monographie de ROTHMUND, (( IJOs1iclilceit und Loslichkeits- 
becinflussung », Leipzig. 1907. 
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di.tails, voir l'étude thborique et exphrimentale de H. GOLDS- 
CEMIDT (1). 

Equilibre entre les solides e t  les solutions. - Ce cas se traitera. 
évideniment comme celui de l'équilibre entre des solides et une 
phase gazeuse. La concentration de chaque espèce de molécules 
existant dans la forme solide demeure constante pour un déplace- 
ment de l'équilibre, et la loi de l'action des masses est valable pour 
la solution homogène de la même fagon que nous l'avons appli- 
quée dans le chapitre précédent. 

Le cas le plus simple est celui de la dissociation par Lu clisso- 
k t i o n ,  comme pour l'acide racémique et beaucoup de comhinai- 
sons dites racémiques, qui lors de la dissolution se scindent en 
deux nioclifications, l'une droite et l'autre gauche ; de même beau- 
coup de sels doubles ou d'hydrates salins cristallisés, dans les 
mêmes conditions se décomposent en leurs composants (en les deux 
sels simples ou en le sel et l'eau) et trés frhquemment les sels dis- 
sous se dissocient en leurs ions. 

Les équations pour ce cas s'obtiennent coinme suit (1). Soit u la 
concentration du constituant non dissocié, on ït 

zc = const. ; 

soient E I ,  et er,lcs concentrations des deux co~iiposants en lesquels se 
divise l a  co~nbinaison solide lors de la dissolution, on a d'après 
l'bquation de l'isothernic de dissociation 

Tant qu'il reste au fond sous forme solide de la substance qui 
se dissocie, ou, comme on dit, tant qu'elle fonctionne comnic 
(( corps de fond n, u demeure constant et par conséquent 

~ 1 ~ 2 1 ,  = const. 

Nous retrouvons donc les nièmes équations que celles qui régis- 
sent la dissociation du sulfhydrate d'aiiimoniuni (p. 47). 

Une recherche effectuée par R. BEHREND (2) nous fournit uii 
eseniple de l'application de ces équations. Si l'on niet dans dc 
l'alcool de l'anthracène avec de l'acidc picrique, il se forme un 
picrate d'anthracène selon l'équation 

(1) Zeitschr phgsik. Chem. 17, 145 \189s). 
(2) KFRNST. Zeitschr. physik. Chem. 4. 372(1889). 
(3) Zeitwhr physik. Chem 15, i83 (1894). 
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ainsi que l'indique la teinte rouge que prend la solution ; cepen- 
dant cette combinaison ne se forme qu'en faible quantité, c'est- 
à-dire qu'elle est en très grande partie dissociée dans la solution. 

On a d'abord déterminé la solubilité de l'anthracène et de 
l'acide picrique, et l'on a trouvé respectivement O gr. 176 et 
7 gr. 452 sur 100 gr. de solution à 'LùO. Ensuite on a analysé une 
série de solutions de composition variable contenant coinme corps 
de fond, les unes de l'anthracène, les autres du picrate d'anthra- 
cène ; le tableau suivant contient les résultats de ces détermi- 
nations : 

Anthracène 
a 

Ac. picrique 
P 

Anthracène 
diss. u, 

Ac picrique 
diss. uz 
Picrate 

U 

ut .U2 - 
U 

a et p sont les portions des deux composants qui se trouvent dans 
la dissolution, partie à l'état libre, partie unis l'un à l'autre. Le 
corps de fond était l'anthracène dansiles solutions 1 - 4, et l'acide 
picrique dans les solutions G - 9 ; 5 était saturé de ces deux corps ; 
10 était satur6 de picrate et d'acide picrique. 

Les solutions 1 - 4 contiennent toutes plus d'anthracène que la 
quantité qui correspondà la solubilité de ce corps (0,176) ; l'excès 
doit y être sous forme de picrate, cpantiti. qui est calculée dans 
la cinquième ligne horizontale. Si l'on retranche de p la quantit6 
d'acide picrique qui est sous forme de picrate (équivalente à l'es- 
cès indiqué), on obtient les valeurs de 26, inscrites dans la qua- 
trième ligne. 

La solution 5 est saturée en anthracéne et en picrate ; la quan- 
tité de picrate ici existante, qui contient par conséquent 

0,236 - O,l% = O gr. 060 d'anthracène 
229+ 178 

est donc 0,060 = 0,137 (2.29 et 178 sont les poids niolé- 
4i8 
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culaires de l'acide picrique et de l'anthracène) ; c'est la  c p n t i t é  
de picrate non dissociée qui doit exister dans toutes les solutions 
qui contiennent du picrate cornnie corps de  fond. Kous pouvons 
aussi calculer cette grandeur au moyen de  la solution 10 qui est 
saturée en acide picrique et en  picrate et  contient 

7,511 - 7,452 = 0,039 
d'acide picrique en plus que ce qui correspond à la  solubilité de  
l'acide picrique. Cette quantité ne peut y &tre qu'à l'état de picrate, 
et nous trouvons pour l a  quantité du picrate non dissocié 

La moyenne des deux déterininations (0,137 et 0,105) est 0,121, 
grandeur que nous trouvons pour z l  daiis les solutions 5 - 10, 
qui contiennent le picrate coiiime corps de fond. zi, se calcule pour 
ces solutions simplement en retranchant de la quantité totale 
tl'anthracène celle qui y est contenue à l'état dc picrate, c'cst-ii- 
dire zr équivalents ; on obtient de niênie u,. 

La théorie exige pour toutes les solutions la coiidition 

eu fait cette quantité est constante daiis les linlites clrs crreurs 
d'observation. Pour les solutions 5 - 10, en  mison dela  constance 
de 21, 

ZC, 2 1 ~  = const. 

et pour les solutions 1 - 5 ,  à cause de l a  constancc de 2 1 , ,  

u2 -- - const. 
u 

Evaporons une solution alcoolique conteliant de l'aiitliracènc ct 
de l'acide picrique ; suivant les proportions i l  va se déposcr de 
l'anthracène, du picrate ou de l'acide picrique ; c'est l'espèce niolé- 
culaire dont la limite de soliibilité est dépassée qui va se séparer 
sous forme solide. Adniettons que la solution coiitieiiiic les deux 
coniposants en  quantités à peu près équivalentes, avec toutcfois 
un léger excès d'acide picrique ; alors par la vaporisation c'est 
d'abord de l'antl-iracéne qui va se sPparer, puis, lorsque par con- 
centration continue la quantité d'acide picrique sera deve- 

3 469 
nue-= 147, fois aussi grande que celle dc l'anthracèiie, le 

O 2.;6 
picrate coniiilencera A se déposer. 

Comnie maintenant il y a au fond de l'aiithracène ct du picrate, 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



u et zr,,  et par suite u,, sont constants, c'est-à-dire que la solution 
ne change plus si l'évaporation se continue. Dans cette opbration 
la  concentration de l'acide picrique en excès augmente d'abord ; 
l'anthracène devra donc entrer en dissolution pour se précipiter 
avec l'acide picrique à l'état de picrate, et à niesure que l'évapo- 
ration se continue la quantité d'anthracéne séparée diminue jus- 
qu'à disparition compléte. Nous n'avons plus alors comme corps 
de fond que le picrate et nous arrivons dans le domaine des solu- 
tions 6-9. Enfin, en continuant toujours à concentrer la solution, 
l'acide picrique atteint à son tour ln concentration de saturation 
et, par conséquent, la solution, dont la composition demeure con- 
stante et égale à celle de la solution 10 (zs et u, étant constants puis- 
qu'ils se rapportent à des corps de fond, il en est de même pour 
u,), laisse déposer un mélange de picrate et d'acide picrique, jus- 
qu'à ce que tout l'alcool soit évaporé. 

Quand on connait la soluldité des diverses espèces de n1016cules 
et l'équilibre de la solution, on est A même de faire cristalliser une 
espèce quelconque de molécules et de l'obtenir pure, au moins 
entre certaines limites. Ainsi pour obtenir du picrate d'antlwacène 
on fera cristalliser une solution alcoolique de ce corps contenant 
un grand excès d'acide picrique. 

Si la solubilité de l'acide picrique éhi t  moindre que 3,401, il ne 
serait évidemment pas possible (eu excluant le cas de la sursatu- 
ration) de fa.ire cristalliser le picrate. On voit donc qu'on ne peut 
pas toujours obtenir par cristallisation toutes les conibinnisons qui 
existent dans une solution et reconnaitre leur composition, mais 
on pourra souvent y arriver par l'étude de l'bquilihre cliiinique. 

Quand on traite le picrate par de l'alcool il se dissout jusqu'à ce 
que, conformiiment aux nombres du tableau précédent, la concen- 
tration de l'anthracène fornié par la dissociation dépasse 1;i 
valeur correspondant à la saturation, c'est-&-dire qu'il se déposc 
de l'anthracéne solide et que la conilinaison est ainsi décomposk 
p ar l'alcool. 

Les relations sont semblables dans l a  cristallisatiou et la disso- 
lution des sels doubles ; mais pour les solutions aqueuses vient 
s'ajouter la dissociation 6lectrolytique, souwiit poussée très loin, 
des sels coiriposants (1). 

Plusieurs phases de composition variable ; tension de vapeur des 
solutions. - Nous pouvons maintenant avancer d'un pas et con- 

(1 i Voir & ce sujet lcs travaux de YAN'T HOFF : u Bildung und Spaltung von 
Doppelsalzen . Leipzig, 1897. 
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sidérer le cas où plusiezws phases de co~nposiiion variable peuvent 
se trozwer à l'état gazPucc ou à l'état liquide dans un même système. 
L'équilibre qui s'établit entre une solution étendue d'une sub- 
stance qui n'est pas très volatile et la  vapeur émise est complète- 
nient défini par la  formule de la  tension de vapeur, d'aprés 
laquelle l'abaissement relatif de la tension de vapeur gu'éprozwe le 
dissolunnt pala /laddition d'une substance étrangère es1 égal ail rap- 
port d u  nombre des moZt!cîrZes dissoutes au nombre de celles du dis- 
solvant (T.  1, p. 166). Pour les solutions concentrées cette loi est 
au moins une première indication. 

Dans l'esprit de la  conception cinétique de l'équilibre chimi- 
que, nous devons considérer celui-ci comme essentiellement 
dynamique ; quand, par exemple, une solution aqueuse se trouve 
en présence de sa vapeur, à chaque instant et par chaque portion 
de la surface de séparation il sort de la solution autant de molé- 
cules d'eau qu'il pénètre de niolécules de vapeur. 

Considérons niaintenant le cas extrênie opposh, celui où la  
substance dissoute s'évapore seule, ou tout au moins en quantité 
prépondérante, de la solution, de sorte que la tension de la vapeur 
est due principalement au corps dissous et que la vapeur émise 
est forniée des  nol lé cul es de ce corps. Si ce dernier à l'état dissous 
et à l'état gazeux a la  même concentration pour la même pression 
osniotique ou gazeuse, autrement dit si son état moléculaire n'a 
pas changé par la vaporisation, il doit (T. 1, p. 171) y avoir propor- 
tionnalité entre les concentrations clans les deux phases du système 
considéré ; la loi de l'absorption de HENRY est applicable dans ces 
conditions. D6signons par .T; la  pression osinotique de la substance 
dissoute et par p la pression gazeuse sous laquelle elle se trouve 
dans l'espace qui est au-dessus de la solution ; à température con- 
stante on a 

Y -  
4, - Lp 

ou 
c = LC, 

en désignant par c et  C les concentrations dans les deux phases. 
Le facteur de proportionnalité L est appelé le coefpcient d~ solu- 
bilité de la substance considérée ; ce coefficient est dans un rap- 
port simple avec ce que depuis B ~ N S E X  (1) on appelle le c o ~ / f i -  
cietct cl'ah,~or.plion, qui représente le volume de gaz (suppos15 à O0 
et à la pression de 760 mm.) absorbé par l'unit4 de rolumc du 

(1) Gasometrische Methoden, Braiinscliweig, 1877. 
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dissolvant sous l a  pression de 760 mni. ; on l'obtient en multi- 
pliant ce dernier par (1 + 0,00366 t ) ,  t désignant la  tcnipérature 
de l'expérience. 

La proportionnalit6 entre la pression osmotique et la  pression 
gazeuse se comprend facilement dans la théorie nioléculaire ; si 
la solution est en équilibre avec l'espace contenant la  vapeur, il 
y a à chaque instant autant de molécules de la substance dissoute 
qui sortent de la solution qu'il y a de molécules de la vapeur qui 
retournent dans la solution ; niais comme la quantité des molé- 
cules qui se vaporisent et celle des niolécules qui se condensent 
doivent être proportionnelles à leur nombre, c'est-à-dire aux con- 
densations dans le liquide et dans l'espace gazeux, i l  doit aussi y 
avoir proportionnalité entre ces condensations. On voit ainsi que 
I'égalilé des grandrttrs moléculaires dans l a  solution et dans l'es- 
pace gazeux est une condition nécessaire de la validité de la loi 
de HENRY, car si cette condition n'était pas remplie les nombres 
des niolécules qui sortent de la solution et qui y rentrent ne 
seraient plus proportionnels aux concentrations. S'il y a en pré- 
sence diverses espèces de molécules qui n'agissent pas les unes 
sur les autres, elles n'exercent évidemment aucune influence réci- 
proque, c'est-à-dire que d'un mélange de différents gaz chacun 
se dissout comme s'il était seul (loi de l'absorption de DALTO-). 

Principe de la répartition. - Le cas ou plusieurs espèces de 
inolécules, réagissant chimiquement entre elles, se vaporisent en 
m6me temps d'un dissolvant peut être ramené au cas prhcédent 
au moyen d'une conception cinétique. La iiiênie réflexion que nous 
avons faite pour une seule espèce de niolécules peut être faite sans 
ehangenicnt pour chacune des espèces de  molécules qui prennent 
part à l'équilibre qui s'établit dans la solution et dans l'espace 
gazeux qui est au-dessus ; car lorsque l'équilibre existe, il est 
évidcmment nécessaire que pour chaque espèce de niolécules il 
y en ait autant qui passent de la phase liquide à la  phase 
gazeuse qu'en sens inverse. Nous arrivons ainsi à ce résultat, 
@'"ne temnpérature donnée ily n pouls chnqtre r.sp$ce ch molécu- 
les ul, rapport de purtagr constant ellire le dissolcant et  i'espacco 
gazeux qui eut au-dessus, el ce ra,vpolst est indépendunt de la pré- 
sconce d'azitrrs espécrs de nzolc'cules, que celles-ci pet issent ou non 
réagir avec les premières (1). 

( 1 )  NERNST, Zeitsçltr. physili. Cliem. 8, 1 IO (1 891) ; voir aussi AULICH, ibid. 8,  
105. 
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Vaporisation sirnultade des dissolvants et des corps dissous. - 
Ce cas qui, en toute rigueur, est le  seul qui se présente réellement, 
se résout par la conibinaison des lois que nous venons d'indiquer ; 
on arrive aux résultats suivants : 

1.  La pression partielle du dissolvant dans la vapeur en équi- 
libre avec la solution est égale à la tension de vapeur p du dissol- 
vant pur à la même température, diminuée de l'abaissement de 
pression produit par les substances dissoutes, lequel selon ln 
formule de VAN'T HOFF est 

n 
~+n ' 

n désignant l e  nonibre total des niolécules dissoutes pour N 
inolécules du dissolvant (1). 

2. Les tensions de vapeur p,, pz , .  .. des corps dissous se cslculcnt 
par les forniules 

z,, 3,. . étant les pressions osn~otiques partiellcs de cliacune des 
espèces particulières de moléciiles en dissolution, et L,, L,, . . . leurs 
coefficients de solubilité. Les tensions partielles des diverses espè- 
ces de molécules dans l'espace gazeux s .nt donc proportionnelles 
aux concentrations dans la solution. Si par changement des con- 
centrations il n'y a aucun changement de l'état nioléculaire 
(dissociation ou autre réaction entre les substances dissoutes et 
gazeuses) ni dans l'espace gazeux ni dans le liquide, la p r ~ s s i o n  
totale des substances dissoutes sera proportionnelle dans la vapeur 
saturée à la concentration dans la solution ; niais ceci n'est plus 
vrai si par le changenient de concentration une variation du noni- 
bre des inoléculcs entraîne un déplacement de l'équilibre qiii 
existe entre les corps dissous. 

Pour vérifier ces conséquences de uia théorie j'ai ktudié l'équi- 
libre entre des solutions d'acide acétique dans le benzène et leur 
vapeur saturée. L'acide acétique, en solution ou en vapeur, est un 
mélange de molécules (CH3COOH) et (CWCOOH)', et coniinc l'état 
de dissociation varie avec la concentration, on peut prévoir que 
la loi de HENRY ne s'appliquera pas à l'acide acétique. Les niesures 
de la pression partielle de la vapeur d'acide acétique ont été 

(1) Si la pression totale varie considérablement dans la phase gazeuse, il faut 
encore tenir compte de ce fait que la tension de vapeur du dissolvant change 
par la pression extérieure, comme il sera dCmontré plus loin par la tliermodr- 
namique. Voir Livre IV, Chap. 3, paragr. « Influence d'une pression non uni- 
forme r .  
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obtenues par la déterinination des variations du point d'ébullition 
produites par addition d'acide acétique au benzène; on a 
eniployé l'appareil de BECKMANN, qui fournit des résultats précis. 
On déduit la pression partielle cherchée de la dif€hence entre les 
variations observées du point d'ébullition et celles que l'on calcule 
par la formule de la tension de vapeur. Dans le tableau suivant, m 
indique le nombre de grammes d'acide acétique dissous dans 100 gr. 
de benxène, x le degré de dissociation de cet acide dans la solution, 
tcl qu'on l'obtient pour les solutions étendues d'après les détermi- 
nations du point d'ébullition d'acides analogues et non volatils, et 
qu'on le calcule pour les diverses concentrations par l'équation dc 
l'isotherme de dissociation (p. 31). 

mxa -- - const. ; 
1 -2  

p est la tension partielle en mm. de Hg, de la vapeur d'acide 
acétique déduite des variations du point d'ébullition. 

p obs. p calc. 

Il n'est pas question de yroportioiinalité entre m et p coiiime le 
voudrait la loi de HENRY dans son acception usuelle ; niais cette 
proportionnalité existe pour les deux espèces de n~olécules 
(CH3COOH i et (CH3COOH)2, qui constituent la vapeur d'acide acé- 
tique, c'est ce que montre le calcul suivant. 

Dans la solution le nombre des molécules nornzales est propor- 
tionnel ii la valeur de mx ou aussi de \lm (1 - 3). Pour l'état 
gazeux, le degré de dissociation a se calcule de la densité de vapeur 
A de l'acide acétique par la relation 

où 4,146 est la densité limite dela vapeur d'acide acétique corres- 
pondant i a = O .  Les densités de vapeur A relatives à la tenipéra- 
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ture de l'observation (point d'ébullition du benzène = 80') et ins- 
crites dans l a  cinquième colonne ont été calculées au moyen de 
l'écjuation de  l'isotheriiie de dissociation (p. 17) 

dans laquelle, d'après GIBBS, il faut, pour 80°, faire Ir = 0,0201. 
Comme le nombre des inolécules nornlales contenues dans l'unité 
de volume de  vapeur est proportionnel au produit de la masse de 
1-apeur d'acide acétique contenue dans cette unité de volunie par 
le degré de dissociation, c'est-à-dire h 

4,146 - A 
A p u =  hg) = /I (4,146 - A ) ,  

A 
-- 

les valeurs d m  (1 - x) e t  p (4,116 - A )  doivent aussi être aussi 
proportionnelles. Rous trouvons, en effet, que les valeurs dep  ins- 
crites dans laquatrièine colonne et  calculées par la formule 

p =  l l , l \ lm ' -x)uiin. de Hg, 
4,146 - h 

concordent d'une manière remarquable avec le résultat de  l'oh- 
servation. Le facteur de proportionnalité 12,4 rkpond au coeffi- 
cient de solubilité des molécules CEI?COOII. On obtient des résul- 
tats analogues dans lamesure des tensions des solutioi~s d'eau dans 
l'éther; l'eau, comme l'acide acétique, a une tentlaiice à fornier 
des niolécules douhles (H'0)2. 

Solubilité rbciproque des liquides. - Beaucoup de  liquides nc 
se dissolvent mutuellenient qu'en partie, par excinple, l'eau et 
l'éther. A chaque température correspond une so1ul)ilité bien 
déterminée de l'un dans l'autre, et iiiversemcnt. La solubilité réci- 
proque augmente le plus souvent en même temps que 1s tempé- 
rature, et les deus solutions vont se rapproclier de plus en plus 
juscp'à ktre égales, c'est-à-dire que survient la nziscibiliîé con2- 
plète, phéiioniène qui ral>l~elle la <( tenipérature critique n. Quel- 
quefois ccpendant les deux solubilités diminuent h mesure qiic la 
température s'élève, ou enfin l'une augiiiente et l'autre diminue, 
comme c'est le,cas pour l'eau et l'éther ; si, en effet, on chauffe de 
l'eau saturée d'éther ou si l'on refroidit de l'éther saturi: d'eau, on 
observe dans les deus cas que le liquide priniitivcment limpide se 
trouble, ce c p i  nioiitre que la solubilité de l'éther dans l'eau dinii- 
nue par élévation de la température et celle dc l'eau dans l'éther 
augmente. 
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Ces relations ont été étudiées d'une 1nanih.e approfondie d'abord 
par ALEX~IEF (l), p i s  plus réceniment par ~ I O T H ~ I N D  (2). Ain 

di.tcr:ninations de ce dernier nous em- 
yriinterons le diagraimie de la figure 
3 1, concernant le  ni&lange de sulfurc 
de carbone et d'alcool méthylique. La 
branche supérieure de la courbe repré- 
sente l a  composition du sulfure de car- 
lmne saturé d'alcool iiiéthylique, et la 
Iwanche inférieure la composition de 
l'nlcool méthylique saturé de sulfurc 
de carbone. A 4 U 0 Ù ,  les deus branches 
se raccordent, c'est-à-dire qu'au-dessus 
de cette température les deux liquides 
sont niiscibles en toutes proportions. 

En règle générale pour les couples 
de liquides étudiés la niarche est la 
rnênie que celle qui est représentée 
dans la figure 34 ; rarement les deux 

0 1  . 
t 1 ou l'une des deux branches de courbe 

' 20 ' jO ' bQ' présentent un niaxinium ou un mini- 

Si l'on prend la moyenne des conipositioiis des deux solutions 
coexistantes, on trouve que dans tous les cas elle est représentée 
par une ligne droite (fig. 34), ce qui rappelle manifestement la 
règle de CAILLETET et MATHIAS. Comme la (( tenipérature critique 
de dissolution » peut être cléteiminée avec relativement assez de 
facilité et de précision, l'ordonnée qui correspond à la tempé- 
rature critique de dissolution et qui indique la  composition pour 
laquelle les deux solutions deviennent identiques, peut être obte.- 
nue avec certitude par interpolation rectiligne. La détermination 
directe de cette composition est moins simple, parce qu'elle varie 
rapidement avec la température au voisinage du point critique 
de dissolution. 

Deux liquides à solubiliti! réciproque limitée sont donc en équi- 
libre entre eux lorsqu'ils se sont dissous mutuelleinent jusqu'k 
saturation. Il en résulte la vapeur saturée émise par chacune des 
deux couches à la mCme pre.çsion et la mknze composition. Car, 
puisque les deus couches liquides sont en équilibre entre clles,il 

(1) Wied. Ann. 28, 306 (1888). 
(2) Zeitschr. phgsik. Chem. 2 6 , 4 3 3  (1898). 
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doit en être de même de leur vapeur saturée, autrement l'équili- 
bre serait détruit, un phénomène de distillation viendrait altérer 
la composition des deux couches. Cette déduction de la  théorie a 
été confirmée expérimentalement par KONOVALOF. La pression par- 
tielle de chacun des deux constituants doit toujours être plus fai- 
ble que celle qu'aurait le même dissolvant pur, puisque chacun 
d'eux éprouve une diminution de tension en dissolvant l'autre. 
La valeur de ces diminutions dépend naturellement des poids 
moléculaires et des solubilités réciproques ; elle est très petite 
quand ces solubilités sont faibles, comme c'est le cas pour l'eau 
et le sulfure de carbone, par exeniple, et alors la tension de 
vapeur résultante est simplement égale à la somme des deux ten- 
sions de vapeur des liquides séparés. 

Si l'on dissout une troisième substance dans un des deux liqui- 
des qui ne se dissolvent que partiellement, la solubilité de ceus- 
ci vis-à-vis de l'autre diminue selon la loi de solubilité indiquée 
précédemnient (T. 1, p. 167). 

Partage d'une substance entre deux dissolvmts. - Les lois que 
nous avons trouvées pour la vaporisation d'une substance qui est 
en dissolution, c'est-à-dire pour l e  partage d'une substance entre 
une phase gazeuse et une phase liquide, s'appliquent sans modifi- 
cation a la répartition entre deux phases liquides. En appelant 
coefficient de partage d'une substance entre deux dissolvants le 
rapport des concentrations en volume de la substance dans les 
deux dissolvants lorsque l'équilibre est btabli, nous arrivons, par 
simple application des lois développées p. 61, aux résultats sui- 
vants : 

1. Si la suhstnnce possède le même poids nioléculaire dans les 
deuxdissolvants, le  coefficient de partage à une tempkrature don- 
née est constant (voir aussi T. 1, p. 171). 

2. En présence de plusieurs substances dissoutes, chaque 
espèce de niolécules se répartit comme si elle était seule. 

3. Si la substance dissoute n'est pas dans un état moléculaire 
unitaire, mais est en état de dissociation, la proposition 1 s'ap- 
plique pour chacune des espèces de molécules produites par la 
dissociation, ce qui résulte aussi immédiatenient de la proposi- 
tion 2. 

Ainsi l'acide succinique se répartit entre l'éther et l'eau avec un 
coefficient de partage constant : 

Nernst, II. 5 
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(c, et c,, sont les nombres de grammes d'acide dans 10 cnlc. d'eau 
ou d'éther, respectivement) ; ceci était 9, prévoir parce que l'acide 
succinique a dans l'eau (abstraction faite de la très faible dissocia- 
tion électrolytique) et dans l ' M e r  la même grandeur molécu- 
laire normale ; BERTHELOT et JUNGFLEISCE (1) ont trouvé des résul- 
tats semblables dans descas analogues. Mais, comme je l'attendais, 
j'ai trouve (2) une autre façon d'être lorsque j'ai étudié la réparti- 
tion de substances qui, dans les deux dissolvants, ont des états 
moléculaires diffërents. Ainsi pour l'acide benzorque les concen- 
trations (nombre de gr. dans 10 cmc.) dans l'eau et le benzéne 
ont été : 

C, Il ne peut être question ici de la constance de - parce que 
c, 

l'acide posshde dans l'eau (toujours abstraction faite de la faible 
dissociation électrolytique) une grandezu moléculaire normale, 
tandis que dans le benzène il est principalement formé de molé- 
cules doubles. Le nombre des molécules normales dans ce der- 
nier solvant est donc, d'après les lois de la dissociation, propor- 
tionnel à la racine carrée de la concentration; la régle de la 
répartition exige donc qu'il y ait proportionnalité entre c, et 6 

ci Effectivement la valeur de -inscrite dans la quatrième colonne 
\r, 

est suffisamment constante. 

(4) Ann. chim. phys. [4], 26, 396 (1872); BERTHELOT, ibid. 408. 
(2) Zeitschr. physik. Chem. 8, 110 (1891). 
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Pour de trbs grandes dilutions cette constance n'existe plus, parce 
qu'alors l'acide benzoïque dans le benzène est plus abondamment 

<! 
scindé en molécules simples ; de la variation de - on pourrait 

V ' c c  
calculer le degré de dissociation et prouver ainsi que l'équation 
de l'isotherme de dissociation convient également pour le cas de 
la division des molécules doubles (p. 30) ; plus tard HENDRIXSON (1) 
a effectué avec une grande précision de semblables mesures qui 
ont fourni une confirmation remarquable de la théorie. Le tableau 
suivant se rapporte au partage de l'acide benzoïque entre l'eau et 
le benzène à 10° ; cl est le nombre de grammes d'acide benzoïque 
contenus dans la phase aqueuse pour 200 gr. d'eau ; c2 est lagran- 
deur correspondante pour la phase benzénique ; a est le degré de 
la dissociation électrolytique dans l'eau (voir le chap. suivant); 
cl (1 - ca) est donc la quantité d'acide benzoïque à l'état normal 
dans la phase aqueuse. Si l'on fait le coefficient de partage des 
molécules normales k. = 0,700 on a pour la quantité de niolécules 
normales dans la phase benzénique 

Ci (1 - 4 . m = -  
0,700 ' 

la quantité des molécules doubles dans cet te nit.n~e phase est natu- 
rellement c, - m. Comme yérification de la théorie, on a donne 
dans la derniére colonne la valeur calculée de la constante de 
dissociation 

1121 K = - ,  
CS - m 

qui s'est montrée constante aux erreurs d'observation pr8s ; ainsi 
i l  est en même temps démontré que l'équation de l'isotherme de 
dissociation s'applique à la ddcomposition des molécules doubles 
en molécules simples, et que les niolécules simples (et aussi les 
niolécules doubles) ont un coefficient de partage indépendant de 
la concentration et du degr6 de dissociation. 

Moyenne K = 0,0277 

0,0529 
0,056a 
0,0823 
0,124 
0,1780 
0,2430 
0,2817 

( t )  Zeitschr. anorg. Chein. 13, 

0,1449 
0,2380 
0,4 26 
0,8&3 
2,1777 
4,0544 
5,4851 

0.169 
0,149 
0,125 
0.104 
0,0866 
010747 
0,0695 
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A h i o  on a trouvé de la n~ênze façon 

Application de la loi de la repartition A la determination des 
Bquilibres chimiques. - De même que nous avons utilisé (p. 56) 
la solubilit,é pour la déterniination des rapports quantitatifs dans 
lesquels les diverses espèces de molécules prennent part à 
1'8quilibre, ainsi nous pouvons dans le  inême but nous servir du 
partage d'une substance entre deux dissolvants. Au fond, c'est ce 
qui a été fait dans le tableau du paragraphe précédent; les deux 
exemples suivants, destinés à montrer l'application de la loi à des 
cas plus complexes, nous feront reconnaître que l'application de 
la règle de la répartition a même sur celle du principe de la 
constance de la solubilité l'avantage de permettre une concen- 
tration quelconque, tandis que la seconde ne convient que pour 
la saturation. 

1. Le brome se répartit entre l'eau et le sulfure de carbone 
suivant un coefficient de partage constant, tenant à ce que dails 
les deux dissolvants il possède la grandeur moléculaire Bra. Si 
l'on ajoute à l'eau du bromure de potassium, on trouve qu'une 
bien plus grande quantité de brome passe dans la couche aqueuse. 
Cette quantité doit être employée à former une nouvelle espèce 
de molécules; ROLOF (i), qui sur ma proposition a le premier 
utilisé la loi de la répartition pour l'étude des états d'équilibre 
chimique, a pu ainsi constater que par addition de Br2 il se forme 
le sel KBr"avec une forte dissociation électrolytique). 

2. Le coefficient de partage du chlore entre l'eau et le tétra- 
chlorure de carbone varie avec la concentration d'une façon 
appréciable. Cela provient, comme l'a montré A. A. IAKO~KINE (8), 
de ce que le chlore agit sur l'eau dans le sens de l'équation 

Clf + H20 = HU+ HClO. 

Si l'on fait le calcul pour le chlore non transformé, on obtient 
un coefficient de partage constant ; il faut tenir compte ici de la 
dissociation électrolytique de l'acide chlorhydrique formé. 

Equilibre d'adsorption. - Dans l'adsorption (T. 1, p. 142), comme 

(1) Zeitschr. physik. Chem. 1 3 , 3 4 1  (1894). - La recherche correspondante 
sur la formation du triiodure de potassium a été exécutée par A. A. IAKOVRIRE, 
voir ibid. 80. 19 i18961. 

($1 Ber. de;tsch. chim. Ges, 30, 518 (1897); Zeitschr. physik. Chem , 89, 
613 (1899). 
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dans la répartition d'une substance entre deux solvants, nous 
avons affaire à un équilibre, qui le plus souvent s'établit rapide-, 
ment et exactement. Comme l'a montré FREUNDLICE (1) le phéno- 
niène est régi par la relation (purement empirique) : 

oii y est la quantité de substance adsorbée, na la quantité de l'ad- 
sorbant, c la proportion non adsorbée et demeurant dans la solu- 
tion ; S et p sont des constantes. 

h s i  W. BILTZ (2) a t r o u ~ é  que l'adsorption de l'acide arsé- 
nieux par l'hydrate ferrique fraichernent précipité est représentée 
par l'équation 

1 - 
y = 0,631 xj 

(y quantité adsorbée, x quantité d'acide arsénieux demeurée dans 
la solution). 

x trouvé I x calculé I !/ 

Ce tableau montre nettement un phénomène caractéristique 
pour tous les cas d'absorption : la fraction de la quantité totale 
(x -k y) de la s~ibstance qui est enlevée à la solution par l'adsorp- 
tion est d'autant plus grande que la s ~ l u t i o n ~ r i m i t i ~ e  est plus diluée. 
Un autre exemple connu est l'adsorption des gaz par le charbon 
de bois aux basses températures, qui pour une assez faible pres- 
sion primitive du gaz nous donne le moyen de faire un vide pres- 
que absolu (DEWAR). En niême temps la relation précédente 
montre que l'idée que l'adsorbant agirait simplement coinnie un 
dissolvant n'est pas soutenable. Si elle était vraie, d''après la loi 
de répartition, l'acide arsénieux, par exemple, aurait dans 
l'hydrate ferrique une molécule cinq fois plus faible que dans 
l'eau. Dans l'eau cette molécule est presque normale ; on ne peut 

( 1 )  Zeitschr. physilr. Chein. 57, 3 s  (1907). 
(81 Ber. deutsch. chem. Ges. 37, 3138 (1901). 
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donc admettre une quintuple dissociation dans l'hydrate ferrique. - On n'a pas encore pu donner une interprétation théorique de 
la relation précédente. Bien plus, FREUNDLICH (1. c.) a montré que 
cette équation est basée sur une équation différentielle également 
inexplicable ; mais au lieu de celle-ci, il en a introduit une autre 

( u  volume de la solution) qu'on doit interpréter ainsi : Si à une 
solution en équilibre d'adsorption on ajoute une nouvelle quantité 
très petite (dm) de l'adsorbant, la quantité de substance adsorbée 

en plus (dy) est proportionnelle à sa concentration (t) dans la 

solution. Le facteur de proportionnalité h peut être reyrésenté par 
une fonction empirique de (x + y) et v : 

où a et n. sont des constantes caractérist,iques pour chaque sub- 
stance et dépendantes de la température. De l'équation différen- 
tielle précédente on obtient par intégration : 

1 

I l  n'est pas difficile, par développenient en série, de montrer 
cpe cette relation est identique à la précédente (1) aux termes 
d'ordre supérieur près. Ainsi elle représente les observations 
aussi bien que l'équation (l), et elle a l'avantage d'être basée Sur 
une équation différentielle fournie par des considérations ration- 
nelles. 

Congélation et cristallisation des solutions. - Sous plusieurs 
rapports, la séparation à l'état solide d'une substance contenue 
dans une solution est conlparable à la vaporisation d'un mélange, 
à. l'élimination d'une partie à l'état gazeux. On nomnie ce yhéno- 
mène congélation d'une solntion si le constituant qui se dépose 
est celui qui est en plus grande quantité dans le mélange, autre- 
ment dit si c'est le dissolvant, et on le nomme cristallisation lorsque 
c'est le corps dissozts qui se dépose sous forme solide. La congéla- 
tion et la cristallisation d'une solution sont à considérer ahsolurnent 
sous le même point de vue, et si nous n'avons pas de solution 
étendue où l'un des constituants est en grand excès, mais bien un 
mélange des deux composants en quantités comparables entre elles, IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 
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nous pourrons hésiter à désigner la shparation de l'un des deux 
comme une congélation ou une cristallisation. 

En réalité il est probable que ni l'un ni l'autre ne se sépare 
sous une forme absolument pure, mais on obtient toujours un 
mélange isomorphe des deux, de même qu'en toute rigueur une 
solution Bmet un mélange de vapeur qui contient ses deux consti- 
tuants. Seulement l'expérience nous montre que très souvent dans 
le mélange cristallisé l'un des constituants est en quantité telle- 
ment prépondérante qu'on peut pratiquement le considérer comme 
pur. Selon cette conception, les deux cas que nous avons considé- 
rés ne sont que les cas limites de ceux que l'on rencontre dans la 
nature, et en fait nous avons des exemples, pas très nombreux, il 
est vrai, où le dissolvant et le corps dissous se séparent de la 
solution à l'état de mélange isomorphe (voir T. 1, p. 186). 

Point de conghlation des solutions diluées. - La solution du cas 
où le dissolvant pzuv se congèle ne présente aucune difficulté ; car 
l'état d'équilibre entre le dissolvant et la dissolution est complète- 
ment expliqué par les lois dont nous avons déjà parlé (T. 1, p. 167) 
et que nous pouvons résumer de la façon suivante : 

1. L'addition d'une substance étrangère abaisse le point de con- 
gélation dans tous les cas. 

2. L'abaissement du point de congélation du dissolvant produit 
par une matière étrangère est le plus souvent proportionnel tt la 
concentration (BLAGDEN), c'est-à-dire dans tous les cas où la 
substance dissoute se trouve dans la solution à l'état de molécules 
unitaires (s'il n'y a ni dissociation ni polymBrisation partielles) 
(VAN'T HOFF). 

3. L'abaissement t du point de congélation produit par addition 
d'une substance étrangkre de poids moléculaire R i  est donné par 
la relation 

m est le poids en grammes de substance dissoute dans 100 gr. du 
dissolvant ; E est l'abaissement moMczdaire du point de congélation, 
c'est-à-dire l'abaissement que produirait l'addition d'une moléc. 
gr. de substance à 300 gr. du dissolvant ; E dépend de la nature 
du dissolvant (RAOULT). 
4. L'abaissement moléculaire du point de congélation peut se 

calculer de la température absolue de fusion T et de la chaleur de 
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fusion r, expriniée en calories-gramnie par granime de substance, 
par la forinule 

des lois permettent, pour une concentration coiiiiue de la solu- 
tion, de trouver par le calcul la température où (sous la pression 
atmosphérique) la solution et le dissolvant solide peuvent subsis- 
ter en présence l'un de l'autre. L'influence de la pression sur le 
point de congélation d'une solution n'a pas encore été étudiée 
expérimentalement, niais on peut prévoir que les abaissements du 
point de congélation que le dissolvant éprouve par l'addition 
d'une substance étrangère sont ii peu près indépendants de la 
pression. Les lois que nous venons d'exposer ne sont rigoureuses 
que pour des solutions étendues ; pour des solutions plus concen- 
trées (par exemple de 10 à 20 0/0), elles ne peuvent servir que 
pour une prernidre appoximalion. 

Cristallisation de la substance dissoute. -11 a déjà été question 
(p. 53) de l'état d'équilibre dont il s'agit, où la substance dis- 
soute se dépose à l'état pur;  mais, comme suite au paragraphe 
précédent, nous indiquerons le nouveau point de vue qu'il nous 
fournit. Nous pouvons, par exemple, envisager l'équilil~re entre 
un sel solide et sa solution aqueuse saturée corrinie provenant 
de ce que le  point de solidification du sel est abaissé par la pré- 
sence de l'eau j u sp ' à  la température de l a  solution saturée. 
Tandis que, d'une part, nous pouvons A. juste titre mettre le phé- 
nomène de la dissolution en parallèle avec celui de la vaporisa- 
tion, nous ne pouvons, d'autre part, méconnaître son analogie 
avec la fusion d'un dissolvant solide en présence de sa solution. 

Les prétendus cryohydrates. -Si l'on refroidit suffisariiinent une 
solution aqueuse en contact avec le sel solide, on arrive finaleuent 
au point de congélation de la solution saturée, où en niênie temps 
que la glace se sépare le  sel qui était en solution; à cette tenipéra- 
ture, qui est définie par l'intersection de la courbe de solubilité 
du sel et de la courbe qui représente la relation du point de coii- 
gélation et de la concentration, il se dépose un mélange inécani- 
que (non isouiorphe, mélange entectique T. 1, p. 138) de glace et 
de sel solide dans l a  proportion correspondant à la coiicentration 
de la solution saturée. Une telle solution ne change pas de com- 
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gélation constant, c'est-&-dire indépendant de la quantité déjà 
solidifiée (1). 

EquiIibre entre les solutions liquides et les solutions solides. - 
Le cas le plus général, celui où un nidange isoniorphe du dis- 
solvant et du corps dissous cristallise d'une solution, est donné. 
par un système où une solution s.01ide et une solution liquide s e  
trouvent en équilibre. Suivant lc degré de iiiiscibilité des mb- 
stances solides (T. 1, p. 131), nous avons à distinguer les cas 
d'équilibre suivants : 

1. Les deux sels forment en toutes proportions des niélanges 
isomorphes (2) ; alors dans la solution commune des deux scls ii 
pourra se former des cristaux niixtes de toutes compositions. 

2. La série des niélanges des deux sels présente uiic lacune ; 
alors les deux ternies intérieurs sont en équilibre entre eus 
coninie deux solutions réciproquenient saturées, et pour la 
niênie raison que celles-ci sont en équilibre avec iine vapeur de 
même composition, ils doivent aussi être eii équilibre avec l a  
1ii6me solution saturée. C'est ce que ROOZEBOOX (3) a vérifitl: espéri- 
nientalement sur des solutions coniniunes de chlorates de potassiuni 
et de thallium. Si l'on fait cristalliser dcs solutions de clilorate 
de thallium auxquelles on a ajouté des quantités croissaiitcs de 
clilorate de potassium, il apparait d'abord des cristaux iiiistcs 
contenant le chlorate de thalliuiii cn excès ; plus grande est 1a 
quantité de sel de potassium ajoutée, plus les cristaux iiiistes en 
contiennent, mais seuleiiieiit jusqu'à 36,3 010 ; dès que cettc yro- 
portion est atteinte il apyarait d'autres cristaux niixtes contenant 
98 0/0 de sel de potassiuni, c'est-h-dire que ln niênie solutioii est 
en équilibre avec ces deux termes intérieurs de la sbric des niélaii- 
ses. Si l'on auginente encore la quantité de sel de potassiuni tlc 
la solution, il ne se forme plus que des cristaux iiiirtes qui coii- 
tiennent plus de 98 0 / 0  de chlorate de potassiuni. Lcs phénonié- 
nes qu'on observe daiis la vaporisation de solutions de ces deux 
scls sont donc en parfaite analogie avec ceux qu'on olmrverait, 
par exemple, dans la liqu6factioii d'un iiiélange de vapeurs d'eau 
et d'éther. 

3. Si dans la lacune de la série des iiiirlanges il existe un sel dou- 
ble, par addition successive d'un second sel à la solution di1 prc- 

( 1) Yoir l'étiide de ROLOFF, Zeitsclir. pliysilr . Ciiem. 17,322 ( 1  8%). 
( 9 )  Naturellement cc que nous disons des sels s'applique égalciiient ii d'autres 

substances. 
(3) Zeiteclir. phjsili. Chem. 8, 5U4 et 530 (1831). 
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mier, il se formera d'abord des cristaux mixtes de l'un des cbtés de 
la série, puis, p our une concentration déterminée, des cristauxniix- 
tes du terme final intérieur et en même temps des cristaux du sel 
double, aprés quoi, pendant un certain intervalle de concentra- 
t.ion, le sel double seul, puis le sel double et le terme intérieur de 
l'autre portion de la série des mklanges, et enfin des cristaux 
mixtes de cette portion seuls. Un exemple de ce cas nous est 
donné par les recherches de Rooz~~oonr (1) sur la cristallisation des 
mélanges de chlorure ferrique et de sel ammoniac. 

On peut donc réaliser des solutions saturées stables très variées, 
mais i l  ne peut être question de saturation d'une solution que rela- 
tivement aux stthstances solides bien définies qui sont présentes. 

D'après toutes les expériences faites jusqu'à ce jour, on peut 
appliquer au cas d'une solution solide très étendue qui prend part 
à l'éqnilibre, les propositions que nous avons vues dans les yara- 
graphes précédents sur l'équilibre entre des phases de composi- 
tion variable, qui sont gazeuses ou formées de solutions liquides 
très étendues, et en particulier les règles concernant la répartition 
d'une substance entre deux dissolvants s'appliquent à ce cas (2). 

Ces propositions paraissent susceptibles d'une intéressante 
application aux phénomènes de teinture ; selon O .  N. WITT (3) 
l'absorption de la matière colorante par la fibre repose sur la dis- 
solution de la matière colorante dans la f i b ~ e ,  c'est-à-dire sur la for- 
mation d'une solution solide. Parmi les diverses raisons que WITT 
apporte à l'appui de cette supposition, nous ferons ressortir celle-ci, 
cpe la fibre teinte a la couleur, non de la matière colorante 
solide, niais de la matière dissoute ; par exemple, les fibres teintes 
à la fuchsine sont rouges et non vert métallique. La rhodamine 
n'est pas fluorescente à l'état solide mais bien en solution ; la 
soie teinte à la rhodamine présente une fluorescence nette, ce qui 
témoigne en faveur de l'idée que la inatière colorante s'y trouve 
à l'état dissous. Suivant ces conceptions, le phénomène de la 
teinture serait tout à fait comparable à l'enlèvement de substan- 
ces quelconque de leur solution aqueuse par agitation avec un 
second dissolvant (éther, sulfure de carbone). De plus, ce fait que 

( 1 )  lbid. I O ,  1CLi (1892). 
(2) Voir en outre la littérature indiquée T. 1, p. 316 et les observations de 

)IUTHNANN et KUNTZE, Zeitschr. f. liristallographie 2 3 , 3 6 8  (1896); THIEL, Zeitschr. 
physilc.Chem. 43, 641 (1903). 

(3) Farberzeitung 1 (,1830-91) ; réf. dans Zeitschr. physik. Chem. 7 ,  93 
(1891),dans Jahrbuchder Chemie 1, p.  18 (1891) et plus détaillé dans Chem.Zen- 
lralblatt, 1891, 11, p. 1039. 
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dans des fibres différentes la même matière se fixe avec des teintes 
différentes est assez analogue à celui que présente l'iode, de n'avoir 
pas la même couleur dans des dissolvants différents. Selon WITT, 
l'essence des « coloranls adjectifs » consisterait en ce que le mor- 
dant est d'abord dissous par la fibre, puis, par suite d'une action 
chimique, il retient en solution le  colorant qui se dause dans la 
fibre et en augmente ainsi la solubilité dans la fibre. 

Cependant il est probable que dans l'absorption de l a  matière colorante par 
l a  fibre, les phénorn8nes d'adsorption et probablement aussi les phénomènes 
chimiques jouent un  d e ,  de sorte qu'il ne s'agirait pas simplemenl du partage 
d'une substance enlre deux dissolvanis ; en faveur de cette opinion témoignent 
les valeurs anormales auxquelles on est tirrivé encherchant à déterminer par le  
moyen de l a  répartition le poids ri~oléculaire des substances absorbées par la 
fibre (voir la littérature indiquée T. 1, p. 113, note 2, et aussi ZACHARIAS, 
Zeitschr. physik. Chem. 39, 468, 4902, et KAUFLER, ibid. 43,686,  4903). 

Récemment FREUNDLICR e t  Bosco (Zeitschr. physik. Chein. 69, 281, 4907) 
ont démontré que la  loi d'adsorption élablie par ~ E U N D L I C H  (p. 70) s'applique 
aussi à l'absorption de la matière colorante par la fibre. 

On ne peut non plus presque rien dire de certain sur le phénomène, si impor- 
t a n t  pour l a  chimie analytique, de 1'« entrafnenzent des sels dissous )) par la 
prBcipitaiion des oxydes, sulfures, etc. ; il se produit exclusivement avec les pré- 
cipités colloidaux (amorphes). Les observations de YAN BEYMELEN (Zeitschr. 
anorg. Chem. 23, 32.1, 1900), LINDER e t  PICTON (Chem. Soc. Journ. 87, 63, 
i895), WHITNEY et OBER (Zeitschr. physik. Chem. 39, 630, 1909 , indiqueraient 
qu'il y a l a  une union chimique du sel entrainé et du précipite colloî'dal. 

Cas le plus général. -- Traitons enfin le cas suivant tout à fait 
général : soit entre un certain nombre de substances gazéifiées et 
cn même temps dissoutes dans un dissolvant une réaction s'effec- 
tuant selon le schéma 

c'est-à-dire que n, molécules du corps A,, n, molécules du corps 
A,, etc., réagissent pour former n', molécules de A', ni niolécules 
de A',, etc. L'équilibre sera établi lorsque les pressions partielles 
des diverses espèces de molécules pi,  pz , .  . . p',, ptp,. . . et leurs con- 
centrations dans la solution ci, c ,,... c',, c',, ... seront telles qu'elles 
satisferont à la loi de l'action des niasses, qui donne les deus 
équations ' 

où K et K', les coefficients de réaction ne dépendent que de la tem- 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



76 CHIMIE G ~ X ~ R A L E  

pérature. La loi de répartition nous fournit un certain nonibre 
d'équations ; 

c, = p,lz,, c, = p&,, . . . , cl, = p' ,IV,, c', = p'*k'*, . . . (3) 
OU ki, k9 , . . .  k',, k',, ... sont les coefficients de :solubilité des diver- 
ses espèces de niolécules, qui ne dépendent aussi que de la teni- 
pérature. 

De ces équations ( l ) ,  (2) et (3) nous tirons 

Dans la plupart des cas les coefficients de solubiliti! d'une espèce 
moléculaire vis-&-vis d'un dissolvant quelconque peuvent être 
déterminés directement, et leur connaissance facilite le moyen de 
prévoir coniment un certain nonibre de substances agiront les 
unes sur les autres dans un dissolvant quelconque, si leur faculté 
de réaction à l'état gazeux est connue, et inversement. Naturelle- 
ment la même relation peut être établie pour les coefficients de 
partage ; si des substances solides participent A l'équilibre, leur 
masse active est constante (l), et ceci est vrai des molécules réa- 
gissantes qui jouent en niênie temps le r6le de dissolvant (p  35.). 
Ainsi nous pouvons formuler le théorème général suivant : 

S i  nous connaissons l e  coefficient d'éqzrilibre d'une réaction qui 
se fa i t  ct 2me tenzpératu?-e de'terminée a u  sein d'une phase quelcon- 
que e t  les coefbcients de  partage c h  toutes les espéces nzoléczdaires 
vis-;-vis d'une seconde phase, nous  connaitrons aussi  I'état d'épi- 
libre dans  l a  seconde phase, 9 l a  même  temp&atrwe. 

Ce théorème pourrait acquérir une grande importance pratique, 
puisqu'il nous permet, au moyen des coefficients de partage, de 
prévoir la faculté de réaction dans les dissolvants les plus divers 
(ou dans l'état gazeux) lorsqu'on l'a étudiée dans une phase uni- 
que ; ainsi le problénie de la (( force dissociante » (p. 3 i )  ou de 
l'influence du milieu est rainené à une question plus simple, 
l'étude des coefficients d e  partage et, autant que possible, l'étude 
de leur relation avec la nature des substances et des phases con- 
sidérées. 

Applications. - La vapeur qu'émet un mélange d'acide acétique, d'alcool, 
d'eau et d'acétate d'éthyle en équilibre chimique doit aussi 6tre en Cquilibrc 
chimique, e t  pour la vapeur on doit aussi avoir la relation 

Etlier X Eau - - eonst. ; 
Alcool X Acide 

(1) En supposant que ces substances ne fassent pas de cristaux mixtes, de sels 
doubles ou analogues (p. 73). 
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la valeur de l a  constante ne  sera cependant pas la m&me en général dans la  
phase gazeuse que dans la phase liquide. La vérification expCrimentale de cette 
proposition ne serait pas sans intérêt. 

Le théorème général que nous avons Ctabli a été de la part de I(ou~i~o~(Zei tschr .  
physik. Chem. 25, 419, 1898) l'objet d'une étude approfondie; nous allons en 
calculer les résultats d'une façon un peu différente de celle de l'auteur. Ce 
savant déterminait l'équilibre du picrate de 9-naphlol solide, d'abord avec l'eau, 
puis avec le benzène, e t  en outre les coefficients de partage des molécules réa- 
gissantes, de sorte qu'il avait toutes les données pour vérifier la théorie. 

L'équilibre dans l'eau se déterminait par les mesures de la solubilité, comnie 
nous l'avons déj8 vu p. 56 pour l'exemple du picrate d'anthracène. La solution 
contenait 6,09 de p- naphtol libre et  8,80 d'acide picrique libre, e t  en outre 
1,20 de picrate lorsque ce composé existait comme corps de fond. Ces nombres 
expriment des rnilliémes de mol par litre. Dans ces conditions expérimentales, 
l'acide picrique est dissocié Clectrolytiquernent $I 94,6 0/0; le produit du naphtol 
libre et  de l'acide pirique libre (non dissocié) est ainsi 

p,p, = 6,09 x 8,80 (1 - 0,946) = 4,89. 

Les coefficients de ces deux sortes de molécules entre le benzene et l'eau sont 
67 pour le naphtol e t  39 pour l'acide picrique non dissocié. Ainsi pour le ben- 
&ne, on obtiendra la valeur 

p',~', =pi), X 67 x 69 = 7350, 
et si les deux espéces de molécules sont présentes en quantités éqiiivalenles 
leur concentration sera 

c, = d m  = 86,9 
l a i s  l a  solubilité du picrate dans le benzéne a été trouvée égale & 104,5; l a  

solution saturée de cette substance doit donc Ctre dissociée dans le rapport 

tandis que 1'6tude de l'équilibre par les déterminations de la solubilité en pré- 
sence d'un excès de l'un ou de l'autre des composants a donné pour le degré de 
dissociation de la  solution saturt5e 0,64 h 0,85. 

Nous avons donc pu, au moyen de la  dissociation de la solution aqueuse 
saturée de picrate e t  des coefficients de partage des coniposants, calculer eom- 
bien une solution saturée de  picrate dans le benzène contenait de substance 
dissociée. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



CHAPITRE IV 

EQUlLlBRE CEIllIlQUE DANS LES SOLUTIOXS S.1LIIYES 

Facultb de rbaction des ions. - Dans les chapitres qui précè- 
dent nous avons vu la théorie générale qui nous fait connaltre la 
relation de l'équilibre chimique dans un système quelconque et 
des rapports quantitatifs des constituants réagissants. Cependant 
nous ne nous sommes 'pas encore occupés du cas où les ions libres 
prennent part à la réaction, c'est-à-dire des solutions aqueuses 
des électrolytes ou, en un mot, des solutions salines. C'est en par- 
tie pour donner une vue d'ensemble et en partie pour montrer que 
l'hypothèse de la dissociation électrolytique (au moins dans l'état 
actuel de nos connaissances) doit nécessaire me?^ étre invoquée, si 
l'on veut étendre la loi de i'action des masses aux solzrtions snlines, 
que j'ai consacré à ces dernières un chapitre sphcial. 

Du point de vue de l'hypothése de la  dissociation électrolytique, 
toute la question peut se résoudre par cette simple proposition, 
que les ions libres, exactement comme toute autre espèce de mol& 
cules, prennent part à une réaction propo~tionnellement à leur 
concentration (masse active) (voir aussi T .  1, p. 447). Sans introduire 
aucune nouvelle hypothèse, nous sommes désormais en état de 
traiter l'équilibre chimique entre des substances douées do la 
conduction électrolytique comme les réactions entre des molécu- 
les électriquement neutres. Ainsi les paragraphes qui suivent ne 
contiennent rien de nouveau en principe ; mais ils nous fourni- 
ront beaucoup d'applications surprenantes de la loi de GULDBERG 
et WAAGE. C'est à ARRHÉNIUS que revient le mérite d'avoir décou- 
vert ce point de vue. 

Dissociation électrolytique. - Si une espèce n~oléculaire élec- 
triquement neutre A se décompose en ions 
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la loi de l'action des niasses donne la relation 

où c est la concentration de la partie non dissociée, c,, c,,.. . les 
concentrations des produits de la dissociation (ions) et IC, comme 
toujours, la constante de dissociation ; naturellement les ions se 
forment toujours en quantité électriquement équivalente. Pour un 
électrolyte binaire, on a 

Kc = ci2 ; 

en appelant a le degré de dissociation et V le volunie qui con- 
tient un mol de l'électrolyte, on a de plus 

4 - a  a c =- v , C, =- v '  
et par suite 

I<V (1 - a)  = a9, 
d'où l'on calcule 

Pour déterminer a nous connaissons déjd deux méthodes (T. 1, 
p. Q12), l a  mesure de /a pression osmotique (point de cong6la- 
tion, etc.) etcelle de la conductiuitd électrique; cette dernière est 
de beaucoup plus précise et repose sur la. formulc 

A 
a =- 

Aw 

Cette formule, appliquée par OSTWALD (1) à la dissociation 61cc- 
trolytique et vérifiée expérimentalement, s'est trouvée parfaite- 
ment confirmée sur un très grand nonlbre d'acides organiques ; à 
titre de document, nous reproduisons un tableau donné par VAN'T 
Hom et RE~CEER (1). 

Conductivité moléceclaire de I'ncide act!tique h d 4". 

2) I Coud. moléc. ioo a obs. ioo a calc. 

(1) Zeitschr. physik. Chem. P, 779 (1888). 
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La concordance est excellente entre les degrés de dissociation 
d6terminés par la  conductivité et ceux qu'on a calculés par la for- 
niiile théorique au moyen de I< = 0,0000178. 

Coinme la rnênie forme de l'isotherme de dissociation est vala- 
Ide pour la dissociation électrolytique binaire ordinaire, les pro- 
positions établies p. 31 s'appliquent à cette dernière, et en par- 
ticulier In concentration des ions (et par conséquenl aussi la 
conductiuitt!) &un Clectrolyte binaire est proportionnelle à la racine 
carrée de ln concenlralion tolale, si cet électrolyle n'est que très peu 
dissocié. 

Pour les acides et les sels fortenient dissociés, la formule ne 
correspond pas aux valeurs observées ; ceci tient peut-être à ce 

Am - A 
que la détermination de 1 - r = est sujette à une grande 

Am 
incerlitzlde en raison de la faible différence de Aoo et A ; mais il 
est très probable que pour des raisons encore inconnues la con- 
ductivité électrique n'est plus ici une mesure exacte du degré de 
dissociation. L'explication de ce point, qui serait de haute impor- 
tance, n'a pas encore été donnée ; l'utilisation pratique de la loi 
de l'action des masses n'est pas mise en question par les écarts 
.toujours assez faibles que nous avons sig.nalés. 

D'après RUDOLPIIL (Zeitschr. physik. Chem. 17, 385, 1895j, pour les éleclro- 
a% 

lytes fortement dissociés, I'exprc!ssion - est beaucoup plus constante 
(1 - a) fi 

a9 
que - , et  en réalité sa valeur est ii peu prés l a  ménie pour les combi- 

(1 - a )  V 
nais& s&nblablernent constituées. Un peu plus tard VAN'T Hom (ibid. 18, 

as 
300,1895) a fait remarquer que l'expression - ,OU soncarré - a3 

(1 -a) k'v (i - v' 
est aussi très conslanie, peut4tre plus que celle de RUDOLPHI. Observant que 

i l  viendrait 

- = const., 
ce 

c'est-h-dire que la troisième puissance de l a  concentration des ions est pro- 
portionnelle au carré des molécules non dissociées. Comme F .  KOHLRAUSCH 
(ibid. 18, 662, 1895) le  fait observer, l'expression de VAN'T HOFF peut encore 
s'interpréter en disant que le rapport des concentrations des molécules non 
.décomposées & celle des ions est inversement proportionnelle 9. la distance des 
molécules non dissociées. - Les équations précédenles sont d'ailleurs de nature 
simplement empirique ; en réalité la loi de l'action des masses doit étre vala- 
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ble, car il se forme en petite quantité, même dans l'eau, des complexes de 
molécules et d'ions (T. 1, p. 430), ce qui produit des anomalies apparentes. 

Dissociation Blectrolytique et nature chimique. - Il s'agirait 
niaintenant de chercher de quelle façon la grandeur de la disso- 
ciation électrolytique dépend de l a  nature de l'électrolyte consi- 
déré, question qui est d'autant plus iniportante que la  faculté de 
réaction est sous la'dépendance la plus marquée de cette gran- 
deur. Dans ce qui suit nous avons rassemblé quelques-unes des 
règles les plus iniportantes aujourd'hui connues dans ce domaine, 
dont la connaissance nous aidera considérableinent à obtenir une 
vue générale de l'équilibre dans les solutions salines. 

1 .  Les sels des alcalis, d'amnzonium, de thallizma et d'argent dont 
les acides sont monobasiqtces sont, en solutions dihées el de concen- - 
tration éqz&alente, très fortement et égalemenl dissocits ; on voit 
par les nonibres relatifs au chlorure de potassium (T. 1, p. 413) 
que la dissociation est considérable. 

2. Par contre on trouve chez les acides monobasiques et  chez 
les bases monoacides les différences les plus grandes ; des sub- 
stances telles que l'acide acétique, l'ammoniaque en solutions 
1/10 normales ont une dissociation seulement de quelques centiè- 
mes, tandis que d'autres, coninie l'acide chlorhydrique, la 
potasse, etc., sont aussi fortement dissociés que les sels que nous 
avons indiqués. 

3. Les électrolytes, tels que le sulfate de zinc, le sulfate de cui- 
vre, etc., gui se divisent en deux ions de charge électrique double, 
sont beaucoup moins dissociés (les sulfates de zinc et de cuivre, 
pour la concentration de 1 ni01 par litre, ne sont dissocith qu'à 
environ 25 010). 

4. Les relations sont plus compliquées chez les électrolytes 
qui se divisent el2 plus de dezrx ions ; d'après ce que l'on sait 
aujourd'hui, il se produit en général une dissociation par Cchelons; 
airisi l'acide sulfurique ne se décompose pas d'un scul coup en le 
groupe SO' portant une double charge négatirc et en les deux 
ions hydrogène avec chacun une charge positive simple, mais la 
dCcomposition se fait suivant les deus équations de réaction 

+ 
1. H'SO' = HSO' + H 

+ 
II. HSO' = sO' + H, 

et ce devrait être la iiiênie chose pour des substances telles que 
BaCl', KeCO" etc. En général on peut encore dire ici que IPS sels 
de constitution semblable en solitlio~ts équicalen tes sont bgolemetlr 

Nernst, II. 6 
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dissocids. &ais cette regle n'est pas sans exceptions; ainsi leu 
chlorures de calcium, de strontium, de baryum, de magnésium, de 
cuivre sont à peu près aussi fortenient dissociés, niais ceux de 
cadmium et de mercure, quoique de même constitution qiic lcs 
précédents, le sont beaucoup moins. 

- 
POUF les Bissoeiltlions telles que P&I 1 G, $1 hSOg, etc., il est LrD vniisrrn- 

blabls qu'elles obéissent aux lois trouvées pour les sels neutres foru16s de deux 
ions uqivalent4 ; ellee seront semblables à celle du chlorure de potassium. Voir 
ENDS (Dissert. Gbttingen, 1900) a confirmé cette règle expérimentalenient pour 
le chlorure de plomb. 

5. Beaucoup d'acides polybasiquos possèdent dans un grand 
intervalle de concentration la même conductivité que les acides 
monabasiques, c'est-&-dire que l'bquation de l'isotherme de disso- 
ciation établie pour les électrolytes binaires (p. 79) leur est appli- 
cable ; ce n'est que your de grandes dilutions qu'ils séparent le 
second, le troisiènie, etc., ion d'hydrogène. Cette rircanstance, que 
pour la mise en liberté des derniers ions hydrogène, il faut des 
dilutions de plus en plus grandes, indique que le résidu acide 
p~end  de plus en plus difficilement les dernières quantités élémen- 
taires (quanta) d'éleatricité négative. 

6. La dissociation électrolytique varie relativement peu avec la 
température ; tantdt elle augniente avec elle, tautôt elle diminue 
(en opposition avec la dissociation ordinaire. qui augmente presque 
toujours rapidenient avec la température). 

On peut, comme OSTWALD (1) l'a montré, employer les règles pré- 
cédentes your déterniiner la basicité des acides ; comme l'état de 
dissooiation, par exemple, du sel de sodium de l'acide cansicléré 
varie d'une façon très marquée avec cette grandeur, on comprend 
que 1'6tude de la conductivitb dans sa relation avec la concentra- 
tion fournisse des indications sur ce point. Naturellement on peut 
r6soudre la même question par la mesure de l'abaissenient du 
point de congélation. 

AfWtB des acides organiques. - OSTWALD (CL), aux vastes rcclier- 
ches de qui nous devons en première ligne la connaissance cles 
lois qui régissent ce domaine, a, en collaboration avec ses élèves, 
étudié spécialenient fa relation de ta faculté de dissociation élec- 
trolytique des acides et des bases organiqzies avec la structure de 

( I )  Zeitsch~. physik. Chem. f ,  74 (2887); a, 901 (1888). 
(2) Journ. prakt. Chem. 31 ,  433 (1885) ; Zeitschr. physik. Cbem. 3, 170 et 

418 (4889). WALKER, ibid. 4, 319 (1889); B E T H ~ A N N ,  ibid. 5 ,385  ; BADER, ibid. 6, 
289; WALDEN, ibid. 18, 433(1891); BREDIG, ibid. 3, 289 (1894). 
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Zeur ~arlical. Blallieurcuscnient I'espane nous manque pour entrer 
dans toutes les particularités intéressantes qu'a fait connaitre 
l'étude de ee domaine ; nous dirons seulement que les constantes 
(le dissociatioii, ou, coniirie on les désigue aussi pour des raisons 
que nous verrous ylus loin, les u con~tantes  d'afjfittiié O ,  peuvent 
être détcrniiriécs avec eanctitutle et occrierzt de  la facon l a  plus 
nette avec le radical. Jusqu'ici on n'a pas encore réussi à déduire 
nuni6riquement de l a  constitution la valeur des constantes de 
dissociütion ; les rbgularités reconnues se bornent à l'inflnence, 
cpelquefois susccytihle d'une expessioii nuniérique, qu'exerce la 
substitution de certains radicaux. 

D'après cela les radicaux se divisent e s  deux groupes, aégaticatcts 
et posilivants, selon qu'ils favorisent l'absorption do la charge 
d'un ion négatif (acidcs) et par consécpent contrarient celle de l a  
charge d'un ion positif, ou iriverseiiient. 

Agit coriiine iiégativaiite la substitution de : radicaus aroiiiati- 
ques (p. ex. C6H5), hydroxyle, soufre, lialogéne, carboxyle, nitrile, 
cj-aiiogùiie ; agit conliiie positivante 1s mbstitutiori de : radicaus 
gras (y. es. CH3), ndclitioii d'eau, et surtout le groupe aniiiiog: ~ c n e .  

C'est ce que moritm, par cseinplc, la série suivante tl'aciclcs, 
avec leurs coiistnntes d'affinité I< - 

Ac. ack-ticjue C11TOOI-I . . . . . 
Ac. a-toluique CII~C611J)COOH. , , 
Ac. glycoliquc CH'(0H)COOH . . . 
Ac. thiacétique CHTOSH . , . . 
Ac. chlorxLc6tique CH2ClCOOH. . . 
Ac. trichloracéticpe CC13COOH . . 
Ac. nialoriique CH9(COOH)C001-I . . 
Ac. cyanacéticpe CHa(CN)COOIl . . 
Ac. propionique CH2(CHS)C00H . . 
Glycucolle CIi2(i\;H4)COOEI . , . . 

et de hascs 
AminoiiiaqueKHCOH. . . . . . 
ùi6thylarnine PI'H3(CH"OH . , . , 
Uenzylamine NH~CIISC4HH')OlI. . . 
Aniline NH"CW)OH. . . . , . 

100 J i  
0,00180 
0,00536 
0,0182 
0,O'cCiS 
0,155 

121 
0,158 
0,370 
0,00134 
très petit 

0,0023 
0,o;io 
0,0021 
0,00000001 1 

Ce qui a une grande influence sur l'action du sul~btituniit, c'est 
sa distance de i'enclroit de la niolkcule où s e  fait la  dissociation, 
autrement dit où s'ajoute la cllarge ionique ; plus boisine est l a  
suhstitutioa, ylus grande est son influence; ainsi la  ,aleur de 
100 K est chez les corps suivants ; 
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Ac. O-nitrobenzo~que 0,616 > Ac. mbtanitrobenzoïcjue 0,0315 

Ac. trichloracétiqiie CCIWOOH 191 - Ac. trichlorolactiqiie - 
Ac. acétique CH8COOH 0,00480 > Ac. lactique 

- CC18.CIIOH.COOH 0,465 
CHa.CHOH.COOH 0,0138 

Benzylamine C6H5, CHINHSOH 0,0024 > Toluidirie CHa. C'H'.SHSOfl 
env. IO-'? 

Ac. oxalique COOH.COOH 10>Ac. nialonique CO'H.CI-12.C03H 0,158 
> Ac. succinique C09H.CH'.CH4.C02H 0,00665. 

Kous.avons déj i  trouvé des relations analogues (T. 1, p. 491) lors- 
que nous avons exaniiné l'effet des radicaux introduits sur l'absory- 
tion de la lumière par le chromophore. La 'haute importance des 
constantes d'affinité pour les considérations stéréochimiques est 
évidente a priori; elles ont, à maintes reprises, été utilisées pour 
cet objet. 

Les relations sont particuliereinent intéressantes chez les acides dicarboni- 
que8 : comme nous l'avons vu dans la  comparaison des acides oxalique; malo- 
nique e t  succinique, la position réciproque des deux carboxyles dans les acides 
maléique e t  fumarique isomères a une influence prépond~kante ; ainsi 

H.C.COOH H.C.COOH 
Ac. maléique H.C.COOH 1,17 > Ac. fumarique c o o a c . ~  0,093; 

par contre l a  dissociation de l ' ion4  du second carboxyle se fait plus tdt chez 
l'acide fumarique que chez l'acide maléique, qui se dissocie jusqu'i-t plus de 
80 010 comme simple acide monobasique. D'après OSTWALD (Zeitschr. physik. 
Chem. 9, 553, 1898) l'explication de ce fait serait dans la  répulsion électrostn- 
tique entre une charge négative et  une autre charge de même nom, de sorte 
que ln  charge due & la séparation du premier ion-H s'oppose avec d'autant plus 
d'efficacité ti la séparation du second que sont plus rapprochés les deux car- 
boxyles qui, par la dissociation, prennent des charges de même nom. 

Le principe qui est à la  base des investigations que nous venons 
de caractériser brièvement et que nous avons déjà mentionné T. 1, 
p. 333, consiste en l'étude de l'inf2rtence réciproq.zre des facultks 
de réaction des divers éléments ou radicaux dans la nzoléctrlc; 
la mesure de la constante de dissociation électrolytique d'un 
acide. coniine nous l e  verrons bienti3t clairement, ne signifie, en 
effet, rien a u t ~ e  chose que la détermination de la faculté de réac- 
tion que possède l'hydrogène acide en solution aqueuse. Au lieu 
de la faculté de réaction de l 'hydroghe acide, on pourrait, avec 
la  niême perspective de succès, determiner celle d'un autre élé- 
ment ou radical de la  molécule, niais i l  s'agirait de découvrir une - 
mbthode permettant de déterminer cette faculté de réachon avec 
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une précision sufpsante et dans des conditions comparables. Pour 
obtenir des conditions coinparables, le plus simple sera de faire 
la détermination dans un même dissolvant ; pour la détermination 
quantitative de la faculté de réaction du radical considéré, la 
question se ramène à la mesure d'un équilibre chimique appro- 
prié. Ainsi, par exeniple, il serait intéressant d'étudier dans une 
grande étendue pour les bases azotées la faculté de s'unir à l'acide 
chlorhydrique (ou à un autre acide) ; cela serait possible très sim- 
plement par une méthode imitée de celle de JELLET (p. 28) en fai- 
sant agir concurremnient sur l'acide une base active et la base 
étudiée. 

Au point de vue historique, faisons remarquer que MENCEOUTRINE 
(y. 25) est le premier qui ait attaqué avec ampleur un problème 
d'affinité; peut-être le résultat de ses vastes recherches eût-il été 
plus grand s'il avait étudié l'état d'équilibre de l'éthérification 
dans des conditions plus comparables, par exemple, dans un dis- 
solvant approprié. 

Outre celles qui ont déjà été indiquées voici les constantes d'affi- 
nité de quelques acides importants : 

Acides 100 K 
Ac. formique HCOOH . . .  0,0214 
Ac. butyrique C3H7.COOH. . 0,00149 
Ac. malique (C1H30H)(C01H') . 0,0395 
Ac. henzohque C6HTOOH. . 0,0060 
Ac. salicylique C6Hb(OH)COOH . . .  0,102 
Ac. cinnamiqueCH(C'H5)CH.C09H. . 0,00355 

WALKKR (1) a pu faire la détermination des constantes d'affinité 
d'acides très faibles par la mesure de la conductivité dans l'eau 
très pure ; nous verrons plus loin des niéthodes indirectes pour 
déterminer la dissociation des acides extrêmement faibles ; voici, 
pour comparaison avec l'acide acétique, les valeurs relatives à 
quelques-uns de ces acides : 

K 1010 

Ac. acétiqueC'H30'.H . 180000 
Ac. carbonique HCOS .H . . . . .  3040 
Ac. sulfhydrique HS. II . . . . .  570 
Ac. borique H1B03H . . . . . .  17 
Ac. cyanhydrique CN.H . . . - .  13 
Phénol. C W 0  .H . . . . . . .  1,3 

(4) Zeitschr. physik. Cheni. 8 2 , 1 3 7  (1900), 
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Mblange de deux Blectrolytes ayant un ion oommun. - NoUR 
kllons maintenant étudier; comme cas le plus simple de l'équili- 
bre entre plusieurs électrolytes, la réaction qui se produit 
lorsqu'on met en prksence deux Blectrolgtes ayant un ion commun, 
par ertemple, deux acide$, qui ont l'ion hydrogène coninlua. On 
peut en comprendre la marche sans calcul. A une solution d'un 
acide maintenue 1 volume constant on ajoute un second acide ; 
on pourra verser ce dernier sous sa forme pure dans une solution 
aqueuse étendue du premier; alors la concentration des ions 
hyd~agèîie augmente ; la conséqiience immédiate c'est que la 
partie non dissociée du premier acide ne peut plus maiiltenit. 
l'équilibré, à cause de l'azigmentation du produit dc l u  niasse 
active de soti catistituant négatif par celle des ions hydrogène ; 
la dzssocéa t i~~ i  de  CE^ acide duit donc rectdev. On a ici le rnêine 
phénonikne t p e  lorsqu'on ajoute du ohlore libre au pcntachlorure 
de phosphore, le recul de la dissociation p m  l'addition d'un des 
produits de la dissociation. 

Pour trotiver les relatidns qtinntitati~es, nous n'avons qu'à appli- 
quer la loi de l'action des masses. Si c désigne la cuncentration 
des mol&?ules électriquement neutres, ci celle des deux ions, 
C = c $ s, 6era la concentration totale, et l'on aura 

Si l'on aioute un second électrolyte ayant un ion commun 
avec le premier et que l a  concentration de l'ion ajouté soit c,, l'état 
d'équilibre qui s'établit doit satisfaire A la condition 

où c' + c,' doit naturellement être encore égal à C ; c'sera hidein- 
ment plus grand que c, et inversement c, plus graacl'que c,', 
c'est-à-dire que la dissociation doit recdei. d'une qua~~t i t& rigoti- 
reusement calculahle si l'on ajoute un second élcctrolytct ayhiit 

avec le premier un ion commun. 
On peut montrer ce phénomène d'une façon frappante avec une 

solution de paranitrophénol ; l'ion n6gntif de cet acide est jaune 
intense, tandis que la molécule neutre est incolore. Si h une solu- 
tion aqueuse de cette substance on ajoute un acide quelconqiic, 
la teinte jaunatre disparaît presque coniplètement, parce que ln. 
dissociation dhjà minime de cet acide failde est presque rCtduite h 
rien par une faible addition d'ions hydro~bne (Voir l e  paragr. 
(( Théorie dcs indicateurs »). 

La vérification quantitative de ces règles a été hite par A n ~ é s -  IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



LES TRANSFORMATIORS DE LA MATIÊRE 87 

Nrus (1) ; il a ajouté de l'acétate de sodium à de l'acide acétique et 
il a mesuré la vitesse d'inversion du sucre de canne qui se trouvait 
dans la même solution, vitesse qui, ainsi que nous le verrons dans 
l'étude de la cinétique chimique, peut servir à mesurer le  nombre 
des ions hydrogène qui sont à l'état libre dans la solution. Ainsi 

1 
cette vitesse était 0,74 pour -de molécule d'acide acétique dans 

4 
un litre, et lorsqu'une quantité équivalente d'acétate de sodium 
était ajoutée, la vitesse tombait & 0,0105, tandis que le calcul 
indiquerait 0,0100. 

Si l'on mélange des volumes quelconques de deux électrolytes 
ayant uh ion commun, par exemple, de deux acides, en gkneral 
l'état de dissociation de chacun d'eux va changer, et, par consé- 
quent, la conductivité du mélange sera différente de la  moyenne 
des conductivités des constituants non mélangés. Mais si l'on choi- 
sit les concentrations de deux acides telles qu'ils aient le même 
nombre d'ions hydrog.ène libres par litre (« soltctions isohydri- 
ques )J, ni I'un ni razltre ne change son ktat de dissociation par le 
n d a n g e ;  soient, en effet, pour l'une des solutions c et C, les con- 
centrations des molécules neutres et des ions, et k la constante de 
dissociation, de sorte que l'on ait la relation 

et de même pour l'autre solution 
KC = Ci' ; PI 

alors 6i l'on melange un volume v de la preniibre solution à un 
volume V de la seconde, les concentrations des molécules neutres 
ct des ions non communs 

c, Cl, c, c, 
deviennent 

tandis que la concentration de l'ion commun aux deux solutions 

prend la valeur + . Nous obtenons les conditions d'équili- 
V - t - v  

bre pour la solution commune par application de la loi de l'aetioti 
des masses aux deux électrolytes, 

(1) Zeitschr. physik. Chem. 5,  1 (1890); voir aussi R, 284 (4888) et tfried. 
Ann. SO, Y 1  (1887). 
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mais les équations 1 - 4 ne sont vkrifiées que si 

ci = Ci, 
c'est-à-dire que par le mélange de deux solutions isohydricpes il 
n'y a aucun déplaceinent de l'état d'&pilihre ; i l  s'ensuit donc que 
In condt~ctivité du mélange doil être égale à la moyenne de celles 
des deux soh~tions, ce que l'expérience vérifie. 

Si l'on niélange deux solutions d'électrolytes ayant un ion com- 
mun et une constante de dissociation égale (par exemple, deux 
chlorures de bases univalentes), elles ne contiennent l'ion commun 
en même concentration que si elles sont équivalentes ; d'où il suit 
que dans un mélange de tels électrolytes, chacun est dissocié 
dans la même proportion qu'il le serait s'il formait seul une solu- 
tion dont la teneur correspondrait à la concentration totale. 

Le cas où nous avons un  mélange de deux acides en solution est facile à 
traiter, d'après les développements qui précèdent, et, en particulier, l a  question 
de l a  variation de la conductivité d'un mélange de deux acides par dilution 
progressive ; pour plus de détails sur ce sujet, voir A. WAKEMANN, Zeitschr 
physik. Chem. 16, l59 (1894). Ce qui est particulièrement intéressant, c'est ce 
rksultat, que la constante de dissociation D d'un mélange de deux acides calculée 
d'après la conductivité, p. 79, ne reste nullernent constante, mais varie forte- 
ment avec l a  dilution, de sorte qu'on a pu fonder là-dessus, ainsi qiie l'avait 
déjà montré OSTWALD, un critérium de la puret6 d'un acide Btudié. 

Equilibre entre deux Blectrolytes quelconques. - L'état d'équili- 
bre devient beaucoup plus compliqué lorsqu'on a en solution 
deux électrolytes binaires qui n'ont pas d'ion comnun ; alors on 
a a distinguer huit espèces différentes de molécules, les quatre ions 
libres et les quatre molécules neutres qui peuvent se former par 
la combinaison des premiers. Par un déplacement de l'équilibre, 
quatre réactions peuvent se produire simultanément, les dissocia- 
tions des molécules électriquement neutres en les ions, à chacune 
desquelles correspond une condition d'équilibre de la forme 

K étant la constante de la dissociation considérée, c la concentra- 
tion de l'espèce des molécules neutres, c, et c, celles des deux 
ions. On se convaincra facilement qu'avec la connaissance des 
constantes de dissociation et des concentrations totales, que fournit 
l'analyse chimique, l'équilibre sera défini sans équivoque et que 
sa dbtermination ne présente plus que des difficultés de calcul 
(le plus souvent assez grandes, il est vrai). Mais, en se basant 
principalement sur ce fait, que les sels binaires formés par la 
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niême état de dissociation, d'ailleurs très avancé, on trouve des 
simplifications essenticllcs, ~U'ARRHÉNIUS (1) a résumées dans les 
propositions suivantes : 

1. Le degré de dissociation d'un acide faible est, en présence de 
sels de cet acide, inversement proportionnel à la quantité de sel. 

2. S'il y a dans la même solution un acide faible et plusieurs 
électrolytes fortement dissociés, on calcule le degré de dissociation 
de cet acide de la même façon que si les portions dissociées de ces 
électrolytes étaient des portions d'un sel de cet acide (par exemple, 
d'un sel de Naj. 

Il est à peine besoin d'indiquer que le  cas ou il  y a autant d'élec- 
trolytes qu'on veut dans la solution peut être résolu par l'emploi de 
l'équation précédente ; avant d'aller plus loin nous allons consi- 
dérer le cas non encore traité de l'eau, qui prend part à l'équilibre, 
c'est-à-dire ou les ions hydrogène et hydroxyle réagissent 
ensemble. 

Phbnomdnes de neutralisation. - De ce fait que l'eau conduit 
d'autant moins bien l'électricité qu'elle a été purifiée avec plus de 
soin et que, par suite, la faible conductivité qu'elle présente 
semble être due, au moins en grande partie, à la présence de 
traces de sels conducteurs, on peut conclure que l'eau est extri- 
rnement peut décomposée en ses ions. 

De là il résulte immédiatement que les ions de l'eau ne peuvent 
existcr en présence l'un de l'autre qu'en minime quantité ; nict- 
tons donc dans une niême solution deux électrolytes, dorit l ' u i ~  
par sa décomposition fournit un ion hydrogène et l'autre un ion 
hydroxyle ; en d'autres termes, mélangeons un acide et une base, 
nous aurons dans tous les cas la niême réaction 

qui sera presque totale, c'est-à-dire se continuera jusqu'à ce que 
l'un des composants réagissants ait disparu. Cette réaction, dont 
nous venons de déduire théoriquenicnt la nécessité, est en réalité 
bien connue et de haute iriipoiatauce, on l'appelle le phénodne de 
nez~ralisation. 

Lorsque l'acide et la base sont tous deux presque complèteiiient 
dissociés, la réaction précédente est In seule qui se produise, d'où 
une conséquence remarquable indiquée par ARRHEKIUS : à une 
n d m e  réaction doit correspondre zm nzlnze effet ~hermique; donc 

(1) Zeitschr. physik. Chem, 5,  i (1890). 
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lorsqu'on mélange une base forte rjuelconque et un acide fort 
quelconque dans une assez grande quantité d'eau, il doit toujours 
se produire le niême dégagenient de chaleur, ce que vhifie l'ex- 
p6rience (voir le chap. 1 « Tberniochiniie n). Si, an contraire, la 
hase et l'acide ne sont pas complètement dissociés, en même 
temps que la  réaction précédente il s'en produit une autre, la 
d6coniposition en ions, et coniiiie celle-ci entrafile aussi un effct 
therinique, souvent très faible, il est vrai, on trouve dans ces 
conditions que la chaleur de neutralisation est différente. 

La loi de l'action des masses appliquée à la dissociation de 
l'eau nous donne, puisque la masse active du dissolvnnt est con- 
stiliite (p. %), siniplenient cette relation, que dans les solutions 
queuses  Cécndues le produit der, concentrations des ions hydro- 

t a 

gène [Il] et des ions hydroxylo [OH] doit être constant; la eon- 
cciitration de chacun des deux ions dans l'eau pure étant c,, nous 
aurons 

4- 
[Hl [G] = c;. 

Dissociation électrolytique de l'eau pure. - Bien qu'il semble 
très difficile de déterminer l a  dissociation, toujours etrtrêmement 
faible, de l'eau, le  problème a &té abordé dans ces derniers temps 
par divers chercheurs suivant des méthodes variées qui ont 
cependant fourni des solutions assez concordantes. 

1. La force électromotrice d'un élément acide-alcali perniet 
par la théorie osmotique de la production du courant (Livre IV, 
Cliap. 7) de calculer l a  concentration des ions hydrogène dans 
une solution alcaline ; ainsi l'on trouve, par exemple, qu'à 190 
tlüiis une solution normale d'une base fortement dissociée (jusp'a 
80 O / ( ) ) ,  cette concentration est 0,8.10di4. 11 en résulte que pour 
cettc solution 
+ 

[Hl = 0,8 .  10-j4; [OH] =-= 0,s;  par conséquent c, = 0 , s .  IO-', ù lgO, 
A unc température plus élevée, on a trouvé de même 

OSTWALD (Zeitschr. physik. Chem. il, 521, 1893) et ARRHENIUS (ibid, i 1, 
803, 1893) ont cherché en méme temps & calculer c, par ce procédé ; mais peu 
api.Ps f'ai riiontr0 que le calcul devait être fait d'une façon un peu différente do 
celle de ces savants (ibid. 14, 155, 1894), d'ou les valeurs qui viennent d'&tre 
indiquées, 
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2. Une autre méthode nous est fournie par la détermination de 
la ciéconzposition /~ydroZ!/tique des sels, dont nous développerom 
bientât la thCorie (p. 108). Par cllc Anaat.lrius (1) a trouvé 

Récemment Kanom (2) a trouve par la niêine niéthodc (par 
l'étude de l'hydrolyse du sel d'ammonium du dic6totétrahpdro- 
thiazol) les valeurs un peu plus faibles 

3. Dans la saponification des éthers dissous dans l'eau, les ions 
hydrogéne aussi bien que les ions hydroxyle agissent pour accé- 
lérer la réaction ; WIJS (3), étudiant sur l'invitation de VAN'T HOFF 
la vitesse de saponification de l'acétate de méthyle dans l'eau 
pure, a calculé, d'après une théorie donnée par VAN'T Hom (voir 
le chap. suivant) : 

Co = 1,2 . 10-7 à es0. 
4. Enfin Koa~a~usca et HEYDWEILLER (4) ont réussi à si bien puri- 

fier l'eau qu'ils ont pu mesurer sa conductivité propre exernpte 
de toute influence d'impuretés. 

On savait par les premiers travaux de KOHLRAUSCE que l'eau est 
d'autant moins conductrice qu'elle est mieux purifiée ; mais il 
ressort de la recherche précitée qu'on atteint finalement une valeur 
limite qu'il semble impossible de dépasser, c'est-à-dire que l'eau 
possède une conductivité propre appréciable. La illéthode de 
purification employée êtait la distillation dans le vide. Un appa- 
reil forme d'un tube en U, dont l'une des branches se terminait 
en un grand réservoir et l'autre en un vase à résistance plus petit, 
contient de l'eau purifike aussi bien que possible ; il est mis en  
communication avec une pompe à mercure et le liquide est bouilli 
assez longtemps. Ensuite par un faible échauffement du grand 
vase on fait distiller une partie de l'eau dans le vase à r6sistance 
et on en mesure la conductivité. 

A 18" la conductivité de l'eau la  plus pure est 0,0381.10-e (celle 
de l'eau pure ordinaire est environ 2.104)  ; le coefficient de tcrii- 
pérature à. 18" est 3,88 010 ; il est donc beaucoup plus grand que 

( 1 )  Zeitschr. physik. Chem. 1 i ,  805 (1893). 
(2) Jaurn. Amer. Cliem, Soc. 80, 1403 (1907). 
(3) Zeitschr. physik. Chem. 12, 514 (1893). 
(4) Wied. A m .  53, 209 (1 894). 
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celui des solutions salines (2-2,s 010) et que celui de l'eau distii- 
1L;e ordinaire (env. 2 010). 

De la conductivité trouvée par I<ORLRAUSCR et HEYDWEILLKR on 
peut calculer le degré de dissociation électrolytique de l'eau ; la 
conductivité est (T. 1, p. 117). 

où 26, désigne la mobilité de l'ion H, 318, et v celle de l'ion OH, 
174 ; de là on calcule pour la concentration c, des ions de l'eau 
pure, en ions-gramme par litre (= 1000 1°) 

à 25' on trouve 1 ,O5 x IO-: ; l'accord avec les valeurs obtenues 
par d'autres méthodes est satisfaisant. 

ARRHÉNIUS avait prévu et même calculé exactement le coefficient de tempéra- 
ture de l'eau pure, dont la grandeur est un peu surprenante (voir Livre N, 
Chap. 3). 

Il est évident que l'eau possède encore une seconde dissociation 
électrolytique, 

- - + 
. OH = O + H, 

c'est-à-dire que l'eau doit être considérée comme un acide bibasi- 
que. Comme la séparation du second atome d'hydrogène des 
acides bibasiques est bien plus difficile que celle du premier, nous 
devons nous attendre à ce que le second degré de la dissociation 
électrolytique de l'eau soit extrêmement faible, et que, par consé- 
quent, l'eau ne contienne qu'une quantité infinitésimale d'ions 
oxygène portant une double charge négative. On ne sait rien de 
plus sur le degré de cette seconde association. 

Cas le plus gén6ra.l de l'équilibre homoghne. - Les considérations 
du paragraphe précédent nous permettent enfin de laisser tomber 
la dernière limitation, savoir que les ions de l'eau ne sont pas 
comptés parmi les espèces de molécules réagissantes ; nous pou- 
vons donc maintenant développer d'une façon générale l'équilibre 
dans une solution contenant des électrolytes quelconques. C'est 
ce qui est possible par les propositions suivantes : 

1. La quantité totale de chaque radical qui existe dans une solu- 
tion, partie à l'état d'ion libre, partie combinée à d'autres ions, 
est connue par les conditions de l'expérience ou bien peut être 
déterminée par l'analyse. 
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2. Pour chaque combinaison d'ions nous avons une équation 
selon laquelle la quantité non dissociée par unité de volume est 
proportionnelle au produit des c~ncent~rations des ions contenus 
dans la combinaison ; le facteur de proportionnalité est la con- 
stante de dissociation, qui, d'après p. 81, est connue pour la 
plupart des espèces de molécules, et qui, en cas de besoin, peut être 
obtenue par une détermination particulière (conductivité, point de 
congélation, etc.). 

3. Les ions hydrogène et hydroxyle ne peuvent exister en pré- 
sence l'un de l'autre qu'en quantité extrêmement faible; leur - 
produit est une grandeur à peu près constante et d'une petitesse 
inouie (0,64 x et 1,14 X 10-14 à 18" et 2 5 O  resp.). 

L'état d'équilibre est déterminé sans équivoque par les formules 
fournies par l'emploi de ces propositions, c'est-à-dire qu'on 
peut dans t o m  les cas trouver qu'elle partie de chaque radical est 
à I'étnt d'ion lihre et qu'elle partie est combinée à d'autres ions 
dans la solution, si l'on connaît les quantités de chaque radical et 
les constantes de dissociation de toutes les combinaisons des ions. 

Ce résultat est de la plus grande importance ; il constitue, en 
effet, une solution partielle du problème qu'on doit considérer 
comme le but définitif de la théorie de l'affinité, qui serait de 
pouvoir exprimer la faculté de réaction récipoqzce des substances 
par certains coefj$cient.s ~unzérigues qui levr sont propws. De tels 
coefficients sont ~récisément les coefficients de dissociation des 

A. 

électrolytes, dont la  connaissance nous fait prévoir le niode de 
réaction qui s'exercera entre ces corps en solution étendue. Nous 
arriverons plus tard à ce résultat, qu'on peut aussi par la connais- 
sance des coefficients de solubilité des sels solides déterminer 
l'état d'équilibre qui s'établit dans une solution étendue en pré- 
sence de sels solides (peu solubles). - 

Dans les paragraphes suivants quelques applications nous 
feront mieux saisir la signification du résultat qui précède. 

Partage d'une base entre deux acides. - On peut maintenant 
répondre d'une faqon tout à fait générale à la question sourciit 
discutke, niais jamais rBsolue sans le secours de la théorie de la 
dissociation, de la maniére dont une base se partage entre dcus 
acides dont la quantité totale est sup~ricure ti celle qui cst nbccs- 
saire pour la saturation, ou bien dont un acide se partage entre 
deux bases également en excès. Par la quantité absolue de chacun 
des quatre radicaux (deux radicaux acides, le radical basique et 
l'ion hydrogène, ou bien, dans le second cas, deux radicaux basi- 
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cpes, un radical acide et l'ion hydroxylrt) et par les constantes de 
dissociation des quatre espècee do ~ n o l é c u h  neutres qui se forment 
par la combinaison des ions, l'état d'équilihro se trouve parfûi- 
terncnt défini, et  son évaluation ne presente pliis qua dos difficul- 
tés de calcul, souvent assez grandea niaip jamais insurmontables. 

A titre d'exemple, nous allons eff'ectuer la csloul pour le cus 
simple suivant. Soieiit deux acides füiljles (peu clissoci6s), AI1 et, 
A'H, en présence d'uiie base, telle que SaOH et supposoiis quo 
danes u n  oolzme Y il y ail zm mol de cchacun de EECS t9w%0 Li/ecbolyles. 
La quantité de AII non dissociée étant r, cellri de A'IE sera 1 - x  ; 
du premiep acide une fraction 1 - x est donc saisis par la base, 
mais de deux façons, car le radical négatif en partie à 1'Btat d'ion 
libre neutralise électriquement une quantité Bquivalente du radical 
positif de Iri. base, et le reste est uni au radical positif  pou^ fornur 
une moi4cuie neutre ANa. La première portion est a, (1 - ic) et la 
seconde est par eonséqusnt (1 - a,) (1 - x), a, désignant le 
degré de dissociation du gel ANa. La quantith du second acide 
saisie par la base est x ; la povtioii m,z est A. i'iitat d'ions zkgiitifs 
A', taudis que la pr t ion  (i - al) x forme dcs nwlhcnles aeu- 
tres A'Na, u,  d6signailt 1fi degr$ de dissociation du  sel XMa. En 
outre une fraction des d e u ~  acides est dissociée électmlytique- 
nient et donne une quantite y d'ions-B libres ; mais conime 
d'aprés l'liypotlièse les deux acides sont faibles et quo la Qisso- 
ciation est encore fortement mcailkc par la yrésenrx du sel 
n~ut re ,  y sera par comparaison avec x et 1 - z une quantite 
nbgligeable. 

Nous avons maintenant A appliquer l'iquation de i'isotlmme de 
dissociation aux quatre dissociations suivantes : 

+ - f -  
1. Nah = Xa + A III.  HA = 11 t A 

+ - + - 
II. KaAr= Na +A' IV. HA' = H + A'. 

D'après le principe que lcs sels binaires forrnés d'ions univalents 
sont égdement dissociés, nous avons la même constante de disso- 
ciation K pour les deux premières équatioris, ce qui donne 

[(1 - 2) a, + X E , ]  (1 - x) ai 1. K (1 - x) (1 - a, )  = 
V 1 

[(i - 2) a, + xa,] xn, - II. K x ( ~ - a , )  = . . -  - . . .  v ? 

(1 - z) (1 - a,) et e (1 - a,) sont l e s  quadites des molécules 
NaA et NaA' non dissrnika ; (f - x) a, et z x, sont bs qualitités 
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- - 
des ions A et A', et enfin (1 - x) z, + z a, est la quantité des 
ions Na. La division de ces 6quations donne 

c'est-à-dire que les dcttx sels sont dissocié9 au nzr:me rlcg~+. 
L'application de la loi de l'action des masses RUX s4m4ions III 

et IV, fournit, en désignant par K, et K, ies coeflicicnitr; dc distjo- 
ciation des deux acides : 

III. KI x = Y ( i  - 4 
v 

d'où, par divisiou, à cause de a, = u3, 

4-x - est le quotient de répartition d ~ s  deus iicidw, et on iwcon- 
x 

nait tout d'abord qu'il est inrk;pênrkuit de L nature de 13 IMM. 
(monoacide). Si 1 - x > x, cela signifie qu'une plus g1';~id~' parfit! 
de la base est prise par l'acide AH que par l'acide A l i ,  cc qur 
nous pouvons exprimer en disant que 143 yreiiikr acide a pour LI 
base une (( afknité » plus grande, ou qu'il est plus fort » quc le 
second ; mais il ne faut pas vouloir par ces euprcssioris tfii'e plus 
que ne l'autorisent les considérations p&ddeiites. I,' N aUiiiit<: 
ou la (( force N plus grande du preniier acide corisitste siriiplerilent 
en ce que, pour des concentrations corrcspondantcs, le prciiiicr 
acide est dissocié électrolytiquement h'un plus haut degr6 quc3 
le second; par 18 et par l'utilisation du priiicipe selon ltyucl 
les sels de constitution seinblnblc sont égalcinrnt dissociés, on 
voit qu'à l'état d'équilibre une plus grande po14ion de l'acide Ic 
plus fortement dissocié est saisie par la base que de l'acide 
moins dissocié, et le rapport de répartition est égal a la racine 
carrée du rapport des deux constantes de dissociation. 

Nous pouvons encore formuler ce rCsultat de la façon suivante : 
désignons le degré de dissociation dcs deux acides par a, et n, quand 
chacun est dissoiis dans le volume V ; on a 

ou bien, puisque, vu la faible dissociation des acides, a, et a, 
peuvent être négligés vis-C-vis de 1, il vient 
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CHIMIE C ~ N E R A L E  

Le quotienl de répartition est dom égal au rapport des t l epbs  de 
dissociation poztr une dilution correspondante. 

Un moyen pour déterminer expérimentalement le quotient de 
répartition d'une base entre deux acides avait été donné dès 1854 
par THOISEN, bien avant que le phénomène de neutralisation n'eût 
été expliqué par la conception de la théorie de la dissociation. 
Si l'on mélange un équivalent de base avec un équivalent de cha- 
cun des deux acides séparément, on observe des dégagements de 
chaleur que nous désignerons par a pour le premier acide et par 6 
pour le second ; si maintenant on mélange un équivalent de base 
avec le mélange d'un équivalent de chacun des deux acides, on 
trouve un autre dégagement de chaleur c. Si le  premier acide 
s'emparait à lui. seul de la base, laissant le second entièrement 
hors de jeu, on aurait c = a, et inversement si le second acide 
prenait toute la base, on aurait c = b. En réalité les deux acides 
participent à la neutralisation et, par consequent (s'il n'y a aucune 
action secondaire pertubatrice, telle que la formation d'un sel 
acide, etc.), c sera coilipris entre a et b. La quantité du premier 

c-b 
acide qui est retenue par la hase sera - . plus c est voisin de a, 

a-b7 
plus grande est cette fraction ; plus c est voisin de 6, plus elle est 
petite. On a donc 

c - b .  a - c  1 -  c - b  i - x = -  x=-. ---. - 
a-6'  a - b '  x a - c  

Cette conclusion est à l'abri de toute objection, aussi bien au 
nouveau point de vue qu'à l'ancien ; ce qui est change c'est seule- 
ment l'idée de la manière dont l'acide est fixé par la base. Ce phé- 
nomène ne consiste pas simplement en la formation d'un sel au 
moyen d'une base et d'un acide, niais en même temps il y a une 
production, variable suivant les conditions, niais, en génkral, prh- 
pondérante des ions libres qui constituent le sel. 

Au lieu des effets thermiques, on peut, cornine l'a niontré 
OSIWALD (1878), employer avec un succès égal ou meilleur, pour la 
deternination des quotients de répartition, les variations de 
volume ou de pouvoir réfringent spécifique qu'éprouvent les solu- 
tions par la neutralisation, et l'on arrive à des formules exacte- 
ment seml>lables. La détermination des variations de volume, tout 
particulièrement, réunit la facilité et la certitude de l'exécution. 
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Le tableau suivant donne les résultats d'un certain nombre de 
déterminations (1) effectuées par cette méthode. 

Ac. nitri ue : ac. dichloracétique. 
Ac. chlor$ydrique 
Ac:trichloracétique » 
Ac. dichloracétique : ac. lactique. 
Ac. trichloracétique : ac. mouochlor 

. n ac. formique 
Ac. formique : ac. lactique. . . 

B ac acétique . . 
D ac butyrique . . 
D ac. isobvty+pe . 
D ac. propionique . 
D ac. g lyco l i~ue  . . 

AC. acétique : ac. utyrique . . 
n ac. isobutyrique . 

I - x obs. 

On se représentera le plus clairement, de la façon suivante, la 
signification des valeurs observées de 1 - x : si l'on mélange 
quatre solutions Gquivalentes de ANa, AfNa, AH et AfH, dans les 
proportions de 1 - x volumes de ANa, x volumes de A1Na, x volu- 
mes de AH et 1 - x volumes de A'H, on ne trouve ni contraction 
ni dilatation ; il est d'ailleurs indaérent d'opérer avec de la soude 
plutôt qu'avec une autre base monovalente (ainsi que l'indique la 
théorie). Nous en concluons que les acides et les sels se Irouvent 
dans les rapports qzraniiiatifs p i  cowespondent à téguilibre dans 
le mélange ; s'il n'en était pas ainsi, il se produirait une réaction 
consistant en une variation de l'état d'kquilibre des quatre électro- 
lytes, ce qui s'accuserait par une variation de volume. La valeur 
de 1 - x ainsi trouvée expérimentalement doit donc concorder 
avec celle qu'on dEduit par les forniules prkcédentes. 

C'est ce qui a lieu effectivement, conime ARRHENIUS (2) l'a mon- 
tré ;. dans la seconde colonne du tableau précédent sont inscrites 
les valeurs de 1 - x, calculées d'après les rapports des degrés de 
dissociation des deux acides pour la dilution employée (les solu- 
tions étudiées étaient formées par le  mélange de volumes égaux 
des trois solutions norniales de la base et des deux acides) au 
moyen de la forniule 

(4) OSTWALD, Journ. pr. Cbem. [el, 18, i328 (878). 
(3) Zeitschr. physik. Chem. 5, 1 (1890). 
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On constate une très bonne concordance entre les valeurs four- 
nies par la variation de volume lors de la neutralisation et les 
valeurs calculées d'après la conductivité des acides purs ; il y a 
eiception pour les deux premiers nombres relatifs à la concur- 
rence d'acides très forts, pour lesquels, par conséquent, les con- 
ditions de la formule théorique ne sont pas remplies ; il y a éga- 
lement exception pour une autre valeur, mais celle-ci semble 
avoir été altérée par une erreur d'expérience. Comme 1 - x est 
toujours plus grand que O,5, c'est dans tous les cas examinés le 
premier acide qui est le plus fort (1). 

Dans la concurrence de deux acides faibles et pour des dilutions 
où les sels des deux acides peuvent étre considérhs comme totale- 
ment dissociés, la réaction se fait selon le schéma 

ou simplement 

AII + Ar= A'H + A. 
Alors la loi de l'action des niasses exige 

Acide 1 X Ion de l'ac. II 
= const. 

Acide II X Ion de I'ac. 1 

LELLMANN et SCHLIEMANN (2) ont vérifié cette équation; leur 
méthode était en principe celle de JELLET (p. 28), seulement ils 
employaient, pour l'analyse de l'équilibre, l'absorption au lieu 
de la rotation de la lumière. 

Les relations dans le partage d'un acide entre deux bases doi- 
vent naturellement être analogues ; lorsqu'on emploie des acides 
polybasiques, comme, par exemple, l'acide sulfurique, l'étude th6o- 
rique de l'état d'équilibre est rendue plus difficile par la formation 
de sels acides (3). 

Force des acides et des bases. - Que les divers acides et les 
diverses bases participent avec des (( intensités N ou des « forces )) 
très différentes à celles des réactions qui dépendent de leur nature 
acide ou basique, c'est ce que l'expérience a fait connaitre depuis 
longtemps. Mais malgré toutes les tentatives qui ont été faites 

(1) THIEL, Zeitschr. physilr. Chem. 6 1 ,  114 (1907), a donné le développe- 
ment théorique sans les hypothèses de simplification que nous avons faites, 
ainsi qu'une vérification expérimentale exacte des formules obtenues. 

(2) Lieb. Ann. 270, 208 (1892) ; voir aussi ARRHENIUS, Zeitschr. pligsik. 
Chem. 10, 671 (18921. 

(3) Voir A.-A. Nores, Uber die Wasserstoffionenspaltung bei sauren Salzen. 
Zeitschr. physik. Chem. 1 1,495 (1893). 
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dans ce but, on n'a jamais réussi B exprimer cette force numéri- 
quement, c'est-à-dire à trouver pour chaque acide et chapue base 
un coefficient numérique qui donne la mesure de leur particiga- 
tion aux réactions spécifiques des hases et des acides. OSTWALD 
(1878-1887), qui, le\remier après TEOHSEN (1868), a attaqué le 
problème avec une ampleur niéthodique, a réussi cependant à 
montrer d'une façon induhitable que la propriété den acides ct 
des bases d'exercer leurs actions suivant la mesure de coefficients 
definis ne se manifeste pas seulement dans la formation des sels, 
mais dans un grand nombre de réactions très diverses. Lorsque, 
d'après les mes&es thermochimiques de THOHSEN et ses propres 
déterminations volum6triques, OSTWALD eut pu ranger les acides 
en série au point de vue de la force avec laquelle ils se concur- 
rencent vis-à-vis d'une même hase, il compara cette serie avec 
celle où se rangent les acides d'aprés leur faculté de dissoudre 
l'oxalate de 'calcium, ou bien la vitesse avec laquelle ils trans- 
forment l'acétamide en acétate d'ammonium, décomposent cata- 
lytiquement l'acétate de niéthyle en alcool et acide acétique, 
intervertissent le sucre de canne, ou accélèrent la rcaction de 
l'acide iodhydrique sur l'acide bromique ; dans toutes ces actions 
si différentes, il arriva toujours à lu nzênze gradation pour la force 
des acides, quel que fût le phénomène chimique employé. Mais il 
est à remarquer que toutes les actions chimiques que nous venons 
d'énumérer se font en solution aqueuse étendue, et q le, par con- 
séquent, l'échelle précédente ne se rapporte qu'à la capacité de 
réaction dans ces conditions. La série des acides s'e.st montrée 
assez indépendante de la température. 

Mais tandis que les recherches ~ 'OSTWALD fourniss lient d'une 
façon certaine la gradation de la force des acides, la détermina- 
tion des rapports quantitatifs offrait de grandes difficultés, et les 
coefficients numériques calculés d'après des réactions particulié- 
res présentaient souvent de grandes variations, bien qu'ils eussent 
parfois une concordance surprenante. En particuliw les coeffi- 
cients variaient très fortement avec la  concentration, et dans les 
cas où la  concentration de l'acide variait sensiblenicnt dans le 
cours de la réaction, le calcul devenait naturellemeiit incertain. 
Des relations analogues ont été trouvées dans l'étude des bases, 
qui, toutefois, n'a été faite que dans une moindre ét ndue. 

Ces relations, en apparence si compliquées, ont é é 6clnircies 
tout d'un coup par l'application de la loi de l'action t himique des 
masses, dans le  sens où on doit l'employer pour la ayon excep- 
tionnelle dont se conlportent les substances en solution aqueuse, 
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reconnue pour la première fois par VAN'T HOFF (1885) et rapportée 
par ARRBENICS (1887) à la  dissociation électrolytique. Les formules 
à employer ici pour le calcul des relations d'équilibre découlent 
naturellement de la loi de l'action des masses; les particularités 
que présente et que, selon les conceptions ~ ' A R R H ~ N I U S ,  doit pré- 
senter l'action des acides et des bases, particularités qui ont leur 
expression dans l'ancienne distinction des solutions neutres, d'une 
part, et des solutions acides et basiques, d'autre part, et la consi- 
dération d'un contraste polaire entre ces dernières, ces particu- 
larités, dis-je, doivent être examinées à la  luinière de la théorie 
de la  dissociation électrolytique de la manière suivante. 

Les réactions caractéristiques des acides en solution, communes 
à tous les acides mais appartenant à eux seuls, tiennent à ce que 
cette classe de corps fournit par sa dissociation une mêinc: espèce 

de molécules, les ions hydrogéne (H) chargés positivement ; les 
propr ié th  chimiques spéciules atrx acides sont donc dues aux  ions 
hydrogène,  de la même façon, par exemple, que les actions chi- 
miques communes à tous les chlorures sont dues à l'ion chlore. 

De niême les réactions caractéristiques des bases en solution 
tiennent à ce que ces corps, par leur dissociation, donnent nais- 

sance à des ions hydroxyle (CH) cliargés négativement ; Zcs actions 
spécifiqz~es des bases sont donc celles des ions hydroxyle .  

Une solution a une réaction acide ou basique selon qu'elle con- 
tient les ions hydrogène ou les ions hydroxyle en excès. Si nous 
mélangeons une solution acide et une solution alcaline, il y aura 
neutralisation réciproqere suivant l'équation 

parce que les ions positifs 11 et les ions négatifs 014 ne peuvent 
exister en présence l'un de l'autre, et que, ainsi qu'il résulte de 
l'extraordinairement faible conductivité de l'eau, ils se combinent 
pour donner des molécules Blectriquemcnt neutres (p. 80). Par 
là s'explique simplement le contraste polaire entre les solutions 
acides et basiques ; il repose essentiellement sur ce que l'ion par- 
ticulier aux acides et l'ion particulier aux bases sont les deux 
constituants du dissolvant dans lequel nous étudions la faculté 
de réaction. 

Maintenant l'idée de force )) d'un acide ou d'une base se com- 
prend facilement. Si nous comparons des solutions équivalentes 
des divers acides, chacune exercera les actions spécifiques des 
acides avec d'autant plus d'énergie qu'elle contient plus d'ions 
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hydrogène libres; c'est une conséquence immédiate de la loi de 
l'action des masses. Le degré de la di.ssociation élect~vlytique difi- 
nit donc la force des acides. Les mêmes considérations nous nion- 
trent aussi que la  force des bases dépend dzi degré de leur dissocia- 
tion électrolylique. 

Le degré de l a  dissociation électrolytique varie avec la concen- 
tration de la façon régulière expliquée (p. 79). Pour les très gran- 
des dilutions, les solutions équivalentes des acides les plus divers 
contiennent le même nombre d'ions Hl ou, en d'autres termes, ont 
même force ; et ceci est également vrai pour les ions OH des 
bases. Par concentration croissante ln dissociation diniiriue, niais 
avec une d e s s e  différente pour les diverses substances ; l a  force - 
relative des acides et des bases doit donc varier avec la concentra- 
tion, conime cela a été trouvé empiriquement par OSTWALD. hIain- 
tenant, puisque la  constante de dissociation est la mesure de la 
variabilité du degré de dissociation avec la concentration, nous 
pouvons considérer cetle grarrdetrr comme la rrzeszrre de la Jorce des 
acides et des bases. Ainsi dans ce cas spécial nous somnies ramenés - 
au résultat que nous avons obtenu précédeninient en général, que 
les coei/icienls de dissoczation d o n ~ ~ e n t  la mestire de la capacité de 
reaclion de toutes les substances, pahulidrement des acides et des 
bases. 

La série des acides établie par OSTWALD sur la base de l'étude 
des réactions les plus variées doit donc correspondre à l a  série de 
leurs constantes de dissociation, et comme l'abaissement du point 
d e  congélation augmente avec le degré de dissociation électroly- 
tique, eiie doit correspondre aussi à la série des dépressions du 
point de congélation des solutions équivalentes. L'expérience con- 
i i m e  parfdeinent cette conclusion. 

Le degué de dissociation a d'un acide à une concentration détcr- 
minée, pour laquelle la conductivité est A, cst dom6 par (T. 1, 
p.. 413). 

A 
a=-. 

A n  

hoc , la conductivité pour une très grande dilution, est, d'aprhs 
la loi de I~or i~a~usca  (T. 1, p. 417), 

Maintenant comme 21, la mobilité moléculaire de l'hydrogène, 
.est le plus souvent plus de dix fois plus grande que v ,  mobilité du 
radical négatif de l'acide, A cro a pour les divers acides la même 
valeur approchée (à au moins 10 01 O) ,  et ainsi la coriducfiuiié des 
acides e 7 ~  concentrations éqzciualentes cowespond, un moins à peu 
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P ~ S ,  au degré de leur dissociation dlectrolytique orc de leur force. 
En somme la série des conductivités est identique la série suivant 
quel le  les acides exercent leurs réactions spécifiques. Ce remar- 

quable parallélisme, reconnu par ARRHENIUS et OSTWALD (1885), fut 
un facteur important pour la découverte de la dissociation électro- 
lytique. 

Comment au moyen des coefficients de dissociation des acides et 
des bases on peut, dans un cas donné, calculer numériquement 
la part que prennent ces substances aux diverses réactions, nous 
le verrons lorsque nous étudierons ces rbactions en particulier. 

Dissociation hydrolytique. - Un cas très important dans lequel 
l'eau comme dissolvant prend part tl la réaction, c'est ce que l'on 
nomme la a dissociation llydrolytique )) ou plus brièvement 1' « hy- 
drolyse n, c'est-à-dire la décomposition d'un sel en base et en acide 
avec absorption des constituants de i'eau. 

La théorie de l'hydrolyse se déduit très simplenient de ce qui 
précède : soient des quantités quelconques d'un acide AH et d'une 
base BOH dissoutes dans une grande quantité d'eau; alors les 
cinq rkactions suivantes pourront, par un changement des propor- 
tions, se produire dans un sens ou dans l'autre : 

- + 
II. A H = A + H  

+ 
III. BOH = B + CH 

+ 
IV. H ~ O  = H + OH 

+ 
V. B + A + H ? o  = A H  + BOH. 

1 - IV sont des cas de dissociation électrolytique, V est l'équation 
de la  dissociation hydrolytipe. K, à Ks désignant les coefficients 
de réaction, et les concentrations des espèces de molécules réagis- 
santes, qui sont en partie des molécules neutres et en partie des 
ions, étant 

AB AH BOH h k n 6 H  
Ci C3 C I  C, Ct cir c,' 

la quantité totale du radical A 
Ci + C, + cf1 == nt 

et celle du radical J3 
Cl t C, + ci = n 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



LES TRANSFORMATIONS DE LA IATIÈRE 1 03 

sont données par les conditions de l'expérience ; de plus, on doit 
avoir 

C i  + e, = cri + cé,  
c'est-à-dire que la  solution contient les ions positifs et les ions 
négatifs en quantités égales. La masse active du dissolvant, c'est- 
à-dire des molécules H 2 0  (que l'eau à l'état liquide ait cette gran- 
deur moléculaire ou une autre, il n'importe pas) est à peu près 
constante (p. 34). L'application de la loi de l'action des masses 
à 1 - V  donne: 

1. K,Ci = c,c: 
II .  K,C, = c,'c, 

III.  K,C, = c,c,' 
IV. K, = c: = c-c; 
V. K,c1clJ = C,C,. 

K, est la constante de dissociation du sel, qui d'après (p. 80) a la 
même valeur pour tous les sels formés par la combinaison des 
deux ions univalents (voir plus loin) ; K, et K, sont les constantes 
de dissociation pour la base et l'acide : K, est connu d'après p. 91. 

hltiplions II et III,  il vient 
C',CZ c,cr* 

C,C, = -- 7 K,. h, 
et en tenant compte de IV 

Comparons cette formule avec V, nous avons 

La constante d'équilibre de la dissociation hydrolytique peut 
donc être calculée au moyen des constantes de dissociation des 
niolécules réagissantes, c'est-à-dire qu'on peut prkvoir le degré de 
l'hydrolyse si l'on connaît les forces de l'acide et de la base du 
sel. 

Toutefois dans l'application pratique de l'équation précédente il 
faut tenir compte de ce que pour les électrolytes presque totalement 
dissociés, c'est-à-dire pour tous les sels neutres, pour tous les 
acides forts et les bases fortes, les valeurs de K ne sont pas con- 
stantes (p. 80). Ici dans l'emploi des formules précédentes on 
procédera le plus simplement de la façon suivante : on traitera ces 
substances d'abord comme si elles étaient complètement dissociées, 
et ensuite on calculera la petite correction qu'il faut apporter 
parce que la dissociation n'est pas absolument totale. 
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Nous devons attendre la plus f x te  hydrolyse lorsque la base et 
l'acide sont tous deux faibles. Il peut alors arriver que les sels 
soient complètement décomposés, notamment lorsque l'acide ou la 
base est insoluble et qu'ainsi la quantité décomposée est rendue 
en majeure partie inactive. Ainsi le borate d'argent blanc se 
décompose par la chaleur avec dép6t d'oxyde d'argent; de 
m&me l'acétate ferrique en solution diluée se d6compose par 
l'ébullition d'une façon pratiquement totale en hydrate ferrique et 
acide libre. Un exemple où les sels se décoiposent complètement à 
froid à toute dilution possible nous est fourni dans l'action des sels 
des niétaux trivalents sur les carbonates ; l'hydrate est immédia- 
ment précipité, parce que l'hydrolyse des carbonates de ces 
métaux est à peu près complète. 

Sur l'invitation ~ 'OTSWALD, WALICER (2) a étudié quantitativement 
l'hydrolyse des chlorures de quelques bases très faibles (par 
exemple, l'aniline) en déterminant la quantité des ions liydrogènc 
par la vitesse d'inversion de l'acétate de méthyle (voir le chap. 
suivant). Dans ce cas, l'hydrolyse se fait principalement selon 
l'équation 

+ i + E ~ + H V = B O H + C ~ + H  
ou simplement 

+ + 
B +  H 2 0 = B O H + H ;  

mais à cause de la forte dissociation de l'acide chlorhydrique la 
eoncentration des ions hydrogéne est presque Bgale à celle de 
l'acide libre, et aussi, en raison de la forte dissociation du sel, la 
concentration des ions-B est égale à la concentration du sel ; de 
plus, vu la très faible dissociationde la base, nous pouvons faire la 
eoncentration de BOH égale à celle de la base, et nous obtiendrons 
k s  équations 

+ 
[BOH] [Hl - Base X Acide - - const., 

-k Sel 

que WALKER a trouvées effectivement vérifiées. 
Dans les cas étudiés par WALKER, l'hydrolyse, malgré la force 

de l'acide, était notable, parce que la hase était excessivement 
faible ; inversement SHIELDS (2) a déterminé l'hydrolyse d'un 
certain nombre de sels de base forte mais d'acide très failde. Il  

(i) Zeitschr. physik. Chem. 4, 319 (1889). 
(2) Zeitschr. physik. Chem. 12, 167 (1893). 
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mesurait la vitesse de saponification de l'acétate de méthyle qu'on 
ajoutait au sel Btudié, vitesse qui est directement proportionnelle 
à la quantité des ions hydroxyle libres (voir l e  chap. suivant), 
laquelle, en raison de la force de la base employée, cofncidait 
presque avec la concentration totale de la base libre. Le degré de 
la dissociation hydrolytique pour les sels suivants, en solution 11 10 
normale, à 25" a étk trouvé : 

Cyanure de potassium . . . . . 1,12"/" 
Carbonate de sodium . . . . . 3,17°/0 
Phénolate de potassium. . . . . 3,0s0/0 
Borax . . . . . . . . . O,SO/" 
Acétatedesodium . . . . . , 0,008"/" 

Dans les cas précédents la base étant très forte et l'acide très 
faible, la réaction se fait essentiellement suivant le schéma 

et si l'on emploie un sel pur, c'est-à-dire si l'on évite un excès 
d'acide ou de base, les quantités d'acide libre sont égales et la loi 
de l'action dcs masses donne : 

Acide x Base - 
= const., ou la  Base est proportionnelle à &el, 

Sel 

c'est-à-dire le d q r é  de I'hydrolyse est proportionnel à la racine 
carrCe de la concentralion du sel non décomposé; cette dernière 
grandeur, pour une hydrolyse faible, n'est &e peu différente de 
la concentration totale du sel. 

De ce fait que la  solution O,i normale d'acktate de sodium est hydrolysée t~ 
0,008 010, nous pouvons calculer la dissociation de l'eau. Comme l'acide acéli- 
que en présence de ces sels est trbs peu dissocié, e t  que la base libre (NaOH) 
l'est 2 peu près complètement, les concentrations de l'acide acétique et des ions 
hydroxyle sont 

Mol 
[CH%OOH] = [OH] = 0,000008 - . 

Litre + 
La quantité des ions [Hl libres se déduit de l'équation 

+ 
ri [CHaCOOIi] = [CrIsCOO] [Hl, 

OU K, la constante de dissociation de l'acide acétique, est 0,0000178 (p. 80), et  
la concentration des ions négaliîs de l'acide acétique est très voisine de celle de 
l'acktate (0,i). Nous trouvons ainsi 
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c'est-&-dire que l'eau pure à 2Se, aussi bien par rapport aux ions hydrogène 
qu'aux ions hydroxyle, est O,l I millionniémes normale. - Au moyen des 
valeurs de K données (p. 85), WAMER calcule de la meme façon (1. c. p. û5) 
l'hydrolyse pour le cyanure rie potassium, le phholate de potassium et le 
borax, et trouve 0,96,3,0 et 0,3, en concordance satisfaisante avec les nombres 
de SHIELDS. - Voir le travail de KAAOLT mentionnt? (p. 91)' 

Thborie des indicateurs (1). - Beaucoup de ces réactions dites 
u réactions colorées >I s'expliquent par une variation de la disso- 
ciation électrolytique caushe soit par la dilution, soit par addition 
d'une substance étrangère. Nous avons déjà vu (T. 1, p. 445) que 
chaque ion possède pour la lumière un pouvoir absorbant défini, et 
que celui-ci varie lorsque l'ion s'unit à un autre. Ainsi le chlorure 
cuivrique a une couleur verte qui est due à la présence de molé- 
cules non dissociées, et c'est seulement pour une grande dilution 
qu'apparaît lacouleur bleue de l'ion cuivre que présente chaque sel 
cuivrique dissous dans beaucoup d'eau. Si à une solution étendue 
de chlorure cuivrique on ajoute de l'acide chlorhydrique, la dis- 
sociation recule et la solution redevient nettement verte. 

La détermination quantitative des changements de teinte pro- 
gressifs constitue une élégante méthode pour l'étude de l'équilibre 
chimique, dont l'introduction dans la science est due h GLADSTONE 
(1855). Plus tard elle a été utilisée par SALET (T. 1, p. 400), MAGNA- 
NINI (2), LELL'IIANN (p. 98) et autres. 

C'est sur des phénomènes de ce genre qu'est basée la théorie 
des (( indicateurs D si souvent employés dans l'analyse quantita- 
tive, c'est-à-dire de ces substances qui ont une couleur difftbente 
en solution acide ou basique. Peut servir pour cela tout acide ou 
base faible don! le radical à E'dtat d'ion a z~ne cotrleta. difdrente de 
celle q u ' i l  n dans une ~nolécti le  t!Zectriqtwnent netitre; l'acide ou 
la base doit être faible, afin qu'un très léger excès d'ions hydro- 
gène ou hydroxyle produise un grand changement de coloration. 
Ainsi le paranitrophénol est un indicateur acide ; la molécule non 
dissociée de cet acide est incolore, son ion négatif est jaune 
intense. Si uti acide est ajouté à la solution, la très faible disso- 
ciation de l'indicateur recule et la solution devient incolore. Si, 
au contraire, on ajoute une, base, il se forme un sel fortement 
dissocié du paranitrophénol et la solution devient jaune intense. 
De même, d'après sa nature chimique, la phtaléine du phénol est 
un indicateur acide qui, non dissocié, donc en présence d'une 

(4) OSTWALD, Lehrb. d.  allg. Cliem., 2 Aufl. 1891, p. 799 ; Grundlngen der 
analyt. Cliein. Iiap. 6, IV Aufl., Leipzig, 190i. 

(2) Zeilsclir. pliysilc. Chem. 8, 2 (1891). 
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trace d'ions hydrogène, est inco lore .  Mais dès que la solution 
devient alcaline, il se f o r m e  le sel plus f o r t e m e n t  dissocié  de la 
phtaléine, et la couleur rouge intense de l'ion a p p a r a î t .  Le 
m k t h y l o r a n g e  est un e x e m p l e  d'un indicateur basique ; en solution 
acide il est rouge intense, tandis qu'il est jaunatre en solution 
alcaline (1). 

Les considérations qui précedent nous font aussi connaître quand un iiidica- 
leur est utilisable, c'est-8 dire quand il produit un changement de teinte net, 
ou quand il ne l'est pas. Est-il, par exemple, un acide fort ou mème moyen, l a  
dissociation ne sera reculée que par un  grand excès d'ions hydrogène. D'un 
autre cbté, il ne faut pas non plus qu'il soit un acide trop faible, sans quoi, nlênie 
en présence d'un excès de base, le sel formé par la base et  l'indicateur serait for- 
tement hydrolysé, et le changement de couleur serait lavé. Cette dernière cir- 
constance aura d'autant plus d'effet que la  base ajoutée sera plus faible. La 
phtaléine du phénol, par exemple, est un acide si faible que son sel ammonia- 
cal est trés fortement hydrolysé; si donc on veut titrer l'ammoniaque avec l a  
phtaléine du phénol comme indicateur, la couleur rouge des ions palit avant 
que l'acide ajouté ait neutralisé toute l'ammoniaque. Le paranitrophénol est 
un acide beaucoup plus fort; son sel d'ammoniaque est peu Iiydrolysc!, e t  ici 
le changement de teinte reste net. On peut donc titrer des bases faibles avec 
le paranitrophénol, mais non avec la phtaléine du phénol, coinme indicateur. 
Dans le titrage des bases fortes l a  phtaléine du ph6nol donne des résultats un  
peu plus précis que le paranitrophénol, parce que la teinte jaune des ions néga- 
tifs du paranitrophénol plus fortement dissocié apparait d6jk avant que l'alcali 
ajouté ait produit une neutralisation complète, tandis qu'avec la phtaléine du 
phénol, beaucoup plus faiblement dissociée, la couleur rouge de ses ions nEga- 
tifs n'apparait que lorsqu'il y a un  excès extrîlmement minime de la base forte. 
- Les m h e s  reflexions sont naturellement applicables aux indicateuis basi- 
ques, comme le méthylorange, de sorte que nous pouvons pour l'emploi des 
indicateurs formuler celte règle : A cause de I'hydrolyse il convient d'éviter 
la remontre d'une base faible avec zm acide faible; les indicateurs qui sont 
dcs acides faibles ne s'emploieront pas pour les bases faibles et les indicateurs 
qui sont des bases faibles ne s'emploieront pas pour les acides fai1)les. Comme 
liqueurs titrées on se servira toujours d'acides forts ou. de bases fortes (acide 
clilorhydrique, hydrate de baryum). - Si l'indicateur est un acide ou une base 
pas trop faible. le changement de teinte est encore utilisable pour le titrage 
des acides faibles ou des bases faibles, mais avec un peu moins de sensibilité. 

Chez les acides polybasiques, dont les valences peuvent avoir des forces diffc 
rentes, il peut arriver qu'un indicateur, suivant sa nature, ne puisse convenir 
cpe pour quelques-uns des degrés de la  dissociation. Ainsi on ne peut titrer 
l'acide carbonique avec le m6thylorange ; avec la phtaléine du phénol il n'agit 
(lue comme monobasique : l'acide phosphorique se comporte avec le mkthylo- 
range conme un  acide monobasique, e t  avec la phtaldine comme un acide 

(1) Voir 8 ce sujet F.-W. EUSTER, Zeitschr. anorg. Clleni. 13,136 (189?), qui 
a déniontré que la fonction acide du méthylorange est sans importance pour 
le changement de teinte. 
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bibasique. - Pour d'autres parlieulai.ités, voir l'étude de J u ~ m s  WAGNER sur les 
indicateurs (Zeitschr. anorg. Chem. 27, 138 (1901). 

Des recherches récentes (voir J. STIEGLITZ, Journ. Aineric. C l i e n ~  Soc. 28, 
1112, 1903, et  aussi HANTZSCH, Ber. deutsch. chem. Ges. 40, 3017, 1907 ; 41, 
1187, 1908) ont montré que le fecul de la dissociation de l'indicateur entrahe 
u n e  isomérisalion, e t  que c'es1 celle-ci qui produit le changement de teinte ; 
voir le Chap. suivant, paragr. a Tautom4rie D. Ceci ne change rien aux raison- 
nements qui précèdent ; une seule condition s'ajoute, c'est que pour qu'un indi- 
.cateur soit utilisable, il faut que la  transformalion qui donne le cliangement 
,de leinte se fasse assez rapiilement, condition qui n'est pas toujours remplie. 

Mais l'observation qu'il y a des indicateurs cliez lesquels le cliangement de 
teinte se fait avec une vitesse mesurable prouve bien qu'il ne s'agit pas seule- 
ment d'un simple recul de la dissociation électrolytique. 

Sensibilitb des indicateurs. - D'après ce que nous venons de 
voir, on comprend qu'en plus de la nature du changenient de 
coloration, la concentration des ions hydro'gène pour laquelle se 
fait le cliangement soit un facteur 'important de la  sensibilité. 
Pour tout indicateur, acide ou basique, il faut qu'il y ait un excès 
d'ions hydrogène ou hydroxyle ; si l'indicateur est, par exemple, 
un acide de force moyenne, il aura besoin d'un certain excès d'ions 
hydrogène pour que sa dissociation recule suffisamment ; s'il est, au 
contraire, un acide extrêmement faible, i l  faudra un excès d'ions 
hydroxyle pour reculer l'hydrolyse de telle sorte que l'anion de 
l'acide (c'est-à-dire le sel de l'indicateur) se forme en quantité 
sensible. En principe il est avantageux que le changeillent de 
teinte se fasse aussi près que possible du véritable point de iieu- 
tralité, c'est-à-dire pour l'égalité de concentration des ions hydro- 
gène et hydroxyle. 

Pour la recherche quant,itative de ces relations, deus méthodes 
s n t  été employées à mon instigation ; SALESSKY (1) déterniinait au 
moyen d'une é1ecti;ode d'hydrogène (voir livre IV, chap. 8), la 
.coricentration des ions hydrogène lors du changement de teinte ; 
FELS (S), par addition d'acide acétique à l'acétate de sodium ou 
-d'ammoniaque au chlorure d'ammonium, forniait des solutions 
dont la  teneur en ions hydrogbne était très faible et connue (pour 
l'exécution du calcul, voir l'exemple p. 106). Les deux nlét,hodes 
.ont donné des résultats assez concordants. Le tableau suimnt 
contient les principaux de ces résultats : 

(1) Zeitschr. f .  Elelrtrocliein. 1001, p. 203. 
(2) Ibid., p. 208. 
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Indicateur 

TropSoline ooo 
Phtaléine du phénol 

Tournesol 
p. Nitrophénol 

Méthylorange 

Rouge Congo 

Violcl méthyle 

rouge 
rouge 

bleu 
jaune 

jaune 

rouge 

violet 

Couleur Concentration en ions - H --- lorsque la solution a la teinte- 
f , en sol. acide indiquée 

RUPP et LOOSE (2)  ont découvert réceinment un indicateur alcalin 
qui parait très sensible (rouge de méthyle, ac. p. diniétlipl- 
amino-azobenzène-O-carbonique). 

Le véritable point de neutralité se trouve (p. 92) à 10-61Q ; 
avecle tournesol et aussi avec la plitaléine du phénol, le cliange- 
ment de teinte en est très près. La concentration des ions hydro- 
xyle est naturellement 

- .lo- i398 . 
[OH] =- 

r i 1  
Formation d'hydrates. - Ce fait que l'eau possède la yropribti: 

particulière de dissocier électrolytiquement les substances dis- 
soutes, nous incline à penser que dans la division en ions il se fait 
avec l'eau des combinaisons chimiques qui jouent un certain r81e. 
Nous avons déjà fait remarquer (T. 1, p. 308) que les déterminations 
de poids moléculaires dans les solutions étendues ne peuvent nous 
donner aucune indication à ce sujet, et de niênie les applications 
que nous avons faites dans les paragraphes précédents de la loi de 
l'action des masses sont indépendantes d'une hydratation Bven- 
tuelle des ions (voir aussi p. 3i) .  Nous sommes donc en présence 
d'une question qui n'est pas résolue, et bien que nous possédions 
déjà des niéthodes à l'abri de toute objection, semble-t-il, pour 
entreprendre le problème, nous sommes encore loin de la « théo- 
rie des hydrates )) dont certains auteurs ont parlé. 

Influence rbciproque de la solubilitb des sels. - Jusqu'ici nous 
nous sommes occupés de l'équilibre dans lcs solutions salines, 

(1) Ber. deulsch ehem. Ges. 41, 3905 (1908). 
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dans des systèmes par conséquent homogénes ; nous allons mainte- 
nant traiter le cas oii des sels solides prennent aussi part à l'équi- 
libre. La règle selon laquelle une substance solide se dissociant 
possède à une température donnée une solubilité définie, comme 
toute substance solide en général (p. 53), s'applique naturelle- 
ment au cas où la dissociation est électrolytique, et les propositions 
que nous avons déduites précédemment s'étendent sans modifica- 
tion au cas actuel. Cette remarque nous met en état de traiter 
aussi, et complètement, le cas où les sels solides participent à 
l'équilibre ; les exemples suivants le feront voir clairement. 

Considérons d'abord, pour plus de simplicité, un électrolyte 
binaire et cherchons comment varie sa solubilité en présence 
d'un second électrolyte binaire ayant un ion commun. On voit 
immédiatement la marche qualitative du phénomène. La solution 
saturée du premier électrolyte n'est naturellement jamais totale- 
ment dissociée, mais elle contient encore des molécules électrique- 
ment neutres. Nous pouvons appliquer à leur concentration la 
règle (p. Si), selon laquelle elle demeure invariable en présence 
d'autres substances dans la dissolution ; à la solution aqucuse 
saturée du premier électrolyte ajoutons-en un second ayant un 
ion commun, la dissociation du premier va reculer, comme nous 
l'avons trouvé (p. 86), et la quantité de ses rnoléculcs électrique- 
ment neutres augmentera ; cette quantité plus grande ne pourra 
plus être tenue en équilibre par la tension de dissolution, et une 
partie définie du sel dissous va se déposer, jusqu'à ce que l'état 
d'équilibre soit rétabli. La solubilité d7zln sel diminue donc par In 
présence d'un second sel ayant un ion commzm. 

Cette proposition est vérifiée qualitativement avec la plus grande 
facilité par l'expérience ; si 6 une solution saturée de chlorate de 
potassium on ajoute, soit un autre sel de potassium, soit un autre 
chlorate, comme le  chlorate de sodium, le plus facilement sous 
forme de quelques gouttes d'une solution concentrée de ces sub- 
stances, on observe au bout de quelques instants une abondante 
séparation de chlorate de potassium. Une solution saturée de 
chlorure de plomb donne immédiatement par quelques gouttes 
d'un chlorure un précipité blanc, etc. 

L'influence réciproque de la solubilité est facile ii traiter théori- 
quement au point de vue quantitatif. Soit nz, la solubilité de l'élec- 
trolyte solide dans l'eau pure et cc, le degré de dissociation corres- 
pondant à cette concentration [exprimée toujours en mol. gr. par 
litre). m, (t - a,) est la masse non dissociée et m, a, est la masse 
dissociée de l'électrolyte. Désignons par m la solubilité en présence 
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du second électrolyte, dont lesions ont une concentration x, a Btant 
le degré de dissociation correspondant ; alors la règle de la  solu- 
bilité constante de la portion non dissociée donne, 

m, (1 - a,) = m (1 - a) 

et l'application de l'isotherme de dissociation aux deux cas 

I h ,  (1 - a,) = (m, a,)' 
Km (1 - a) = ma (ma  + x) ; 

on aura donc la relation 

(m, a,)' = nta (snz + x), 
d'où l'on obtient 

cette équation permet de calculer la solubilité après l'addition 
d'après la solubilité dans l'eau pure et la quantité di1 sel ajouté. 

La loi de sol&ilité précédente, que j'ai déduite en 1889 et véri- 
fiée expérimentalement (p. Sb), a été sounise plus tard par 
A.-A. NOYES (1) à un examen minutieux, et ses consécpcnces ont 
été parfaitement confirmées. Ainsi NOYES a étudié entrae autres la 
variation de la solubilité du bromafe d'argent par la présence du 
nitrate d'argent. 

SohlbiZitC AgBr03 en înols par litre. 

Les nombres inscrits sous 1 sont les solubilités avec addition 
de AgNOB; ceux inscrits sous II sont les solubilités a\-cc addition 
de KBrOS ; on voit par ce tableau que des quantités é pivalentes 
de AgNOa et de KBr03 abaissent également la soluliliti: du bro- 
mate d'argent, et en réalité de la quantité calculée d'après la loi 
de l'action des masses. On voit de plus qu'une quantith relative- 

Quantité ajout& 

O 
0,00850 
0,0346 

(1) Zeitschr. pliysilr. Chem. 6, $41 (1890); 9, 603 (1892); 26, 15'2 (1898). 

- A - 
1 

0,008ro 
o,oo51o 
0,00216 

II 

0,00810 
0,00519 
0,00227 

calc. 

o,oo810 
O 00.504 
0.00~06 
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ment faible de l'autre sel suffit pour réduire au quart la solubilité 
du premier. Noms a trouvé aussi que des quantités équivalentes 
de chlorures de bases univalentes diminuent également la solubi- 
lité du chlorure de thallium, preuve nouvelle que ces substan- 
ces en solutions équivalentes sont également dissociées (p. 79). 
De même l'addition de chlorures de métaux divalents, magné- 
sium, calcium, baryum, manganhse, zinc, cuiwe, produisent 
le même abaissement, d'où il est à conclure que ces substances 
en solution équivalentes sont aussi à peu près également disso- 
ciées. NOYES a trouvé de cette façon les valeurs suivantes pour le 
degré de dissociation de ces derniers chlorures : 

Concentration I . Degré de dissociation 

Ces valeurs sont calculées coninle si les sels étaient décomposés - 

selon le schéma 
++ 

cac12 = ca + Q + 61, 
mais il est certain qu'il y a aussi une dissociation telle que 

quoique dans une faible proportion (p. 81). Par conlpsraison avec 
les sels précédents, CdCla est beaucoup moins dissocié. Dans 
l'étude de l'influence exercée sur la solubilité, en faisant un choix 
convenable de la substance peu soluble, on a un moyen de déter- 
miner pour chaque espèce d'ion la quantité qui est contenue dans 
une solution. 

Comme exemple de l'influence réciproque des électrolytes ter- 
naiîses sur la solubilité No~ss a étudié la diminution de la solubi- 
lité du chlorure de plomb par les chlorures de magnésium, cal- 
cium, zinc et .manganèse. Comme il était à prévoir, ces corps 
exercent la même action ; la grandeur de l'influence se calcule 
d'après cette régle que le produit des ions Pb par le carré des 
ions Cl doit être constant. Désignons comme précédemment par m, 
la solubilité de PbC12 dans l'eau pure, par nz la solubilité après 
l'addition de a ions Cl, par a, la dissociation initiale et par a la 
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dissociation après le mélange, la loi de l'action des masses exige 

nzo (1 - a0) = m (1 - a ) ,  
(m, a)'= m r  ( m a  + xIa. 

Comme le chlorure de plomb est aussi fortement dissocié que 
les chlorures ajoutés, x est égal à la quantité ajoutée de chlorure 
multipliée par z. NOYES a trouvé ainsi 

Quantilé ajoutée h 

trouvé I calculé 

Les valeurs de a ont été empruntées au tableau précédent; 
l'accord entre le calcul et l'expérience est satisfaisant. 

Pour précipiter aussi complètement que possible un sel peu 
soluble, il conviendra d'ajouter un exces de précipitant, pour 
diminuer ainsi la solubilité du précipité ; toutefois pour les sub- 
stances très peu solubles il suffit d'un très léger excès. Par exem- 
ple, la concentration d'une solution saturée de chlorure d'argent à 
la température ordinaire est environ 1/100000 de la  concentra- 
tion normale ; ajoutons des ions Cl en excès pour précipiter Ag, 
seulement jusqu'à 2 /IO00 de la normale, alors la concentration 
ions A tombe à 1/10000000 de la normale, comme on le voit faci- 
lement par les formules établies ci-dessus (1). - Le sulfate de 
plomb se dissout d'une façon sensible ; de là cette prescription de 
la chimie analytique de ne pas le laver avec de l'eau pure, mais 
bien avec de l'eau acidulée par de l'acide sulfurique, ce qui réduit 
la solubilité à une valeur négligeable. 

Comme NOYES l'a en outre démontré expérimentalement et théo- 
riquement, la solubilité d'un sel doit augmenter par addition d'un 
autre sel qui n'a pas d'ion commun avec le  premier. Pour rester 
dans le  cas déjà examiné, ajoutons au bromate d'argent un peu 
de nitrate de potassium, il va se former dans la solution un cer- 

(i) Voir l'intéressante étude de C. HOITSENA, Zeitschr. physik. Chem. 20  
sn ( 1096). 

Nernst, II .  8 
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tain nombre de molécules de nitrate d'argent et de Lromate de - 
potassium ; la conséquence sera une diminution des niolécules de 
bromate d'argent qui seront remplacées par d'autres empruntées 
au sel solide. Dans ce cas, comme dansles cas analogues, l'accrois- 
sement de la solubilitb est d'ailleurs faible, mais il peut devenir 
trés grand si, par exemple, on ajoute de l'acide nitrique à. une 
solution saturée d'acétate d'argent, parce qu'ici, en raison de la 
petitesse de la constante de dissociation de l'acide acétique, il se 
forme par suite de l'addition une quantité assez grande de niolé- 
cules d'acide acétique non dissociées, ei, pour que le produit des 
ions Ag par les ions CHTOO conserve sa valeur première, il faut 
qu'une quantitb notable d'acétate d'argent passe en solution (1). 
De même s'explique le fait bien connu que l'oxalate de calcium se 
dissout dans les acides forts ; le produit des concentrations des 
ions Ca et des ions (COO)' (ce qu'on nomme plus brièvement le 
p o d z d  des ions) est fortement diminué par la présence d'un acide 
fort, dont les ions hydrogène s'unissent aux ions oxaliques et 
abaissent ainsi leur concentration ; pour que l'équilibre se réta- 
blisse, une quantité considérable d'oxalate de calcium doit se dis- 
soudre. Pour citer encore un autre exemple analogue, le sulfure 
de zinc se dissout abondamment dans les acides forts, dont les 
ions H s'unissent en grand nombre aux ions S à double charge 
négative du sulfure de zinc; les acides faibles ne dissolvent pas 
ZnS parce que leur concentration en ions H est trop minime. Donc 
si l'on ajoute de l'acétate de sodium à une solution acide d'un sel 
de zinc, @ce à la formation d'acide acétique peu dissocié, la 
concentration des ions hydrogène se trouve assez diminuée pour 
qu'on obtienne une précipitation abondante du zinc par l'hydro- 
@ne sulfuré. 

Anomalies dues la formation d'ions complexes. - On coniiait 
cependant des cas où la solubilité d'un sel est non pas diminuée, 
mais augmentée par l'addition d'un sel de même ion ; ainsi le 
nitrate de potassium et le nitrate de plomb augmentent mutuelle- 
ment leur solthilité ; le chlorure mercurique est dissous en plus 
grande quantith dans l'eau chargée d'acide chlorhydrique que 
dans l'eau pure, etc. L'étude plus rigoureuse de ces cas a montré 
qu'il n'y a ici que des exceptions apparentes à la loi générale ; 
comme l'ont p r o u ~ é  LE BLANC et NOTES (2) ,  dans les cas cités et 

(1) Un cas analogue a été très exactement étudié par NOTES et D .  SCHWARTZ, 
Zeitschr. physik. Chem., 27, 279 (298). 
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dans beaucoup d'autres, il y a formation de nouvelles molécules 
complexes, c'est-à-dire que le produit des ions n'est pas augmenté 
par l'addition du sel ayant un même ion comme c'est le cas ordi- 
naire, mais est diminué parce qu'il s'est formé une autre espèce 
d'ions (voir aussi p. 110). 

De telles anomalies sont même de très grande utilité p o u  
l'étude des sels complexes qui se trouvent en solution, question 
qui malgré son extraordinaire importance pour la chimie inorga- 
nique n'a pas encore été approfondie. - Comme exemple de la 
facilité d'obtenir par des expériences relativement simples des 
éclaircissements utiles, je citerai un travail de A. A. NOYES et 
W. R. WHIT~YEY (1). La lessive de potasse, comme celle de soude, 
non seulement n'abaisse pas la solubilité de l'hydrate d'alumi- 
nium, mais elles peuvent même retenir des quantités notables de 
cette substance peu soluble. Or il s'est trouvé que le point de 
congélation des solution ne change pas par addition d'alumine ; il 
faut en coiiclure que lors de la dissolution il se fait la réaction 

c'est-à-dire que par la dissolution de l'alumine le nombre des 
molécules en dissolution ne change pas. L'aluniinate de yotas- 
sium aurait ainsi en solution la formule KAlO(0H)' ou la forniule 
IiA102 (entre ces deux formules nous n'avons actuellement aucun 
moyen de faire un choix décisif, pas plus i p e  d'établir si I'aiiimo- 
niaque en solution aqueuse est NH3 ou NH40H. - Voir plus loin 
le paragraphe Réactions normales et anorinales n). 

Applicabilitb de la loi de l'action des masses aux 6lectrolytes for- 
tement dissociés. - Nous avons dhjà fait observer que l'équation 
de l'isotherme de dissociation ne convient pas pour les Blectro- 
lytes fortement dissociés, par exemple, pour les sels neutres. De 
même dans l'application de la théorie à l'influence sur la solu- 
bilité, on trouve certaines Wérences, toujours assez faibles en 
réalité, mais néanmoins très nettes, entre-les valeurs observées 
et les valeurs calculées, et ces différences sont dans un sens tel 
que la solubilité est moins abaissée par l'addition d'un corps 
ayant un même ion, que ne l'exige la théorie (2). Cela pourrait 
aussi s'expliquer par l'existence, à c6té des ions normaux, d'ions 
complexes en nombre moindre (T. 1, p. 430 et T. II, p. 81). 

(1) Zeitschr. physik. Chem. i 5,696 (1894). 
(2) Voir en particulier II. KARPLUS, JABslichkeilsbeeinflussung. Dissertation, 

Berlin, 1907. 
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D'ailleurs il ne s'agit jamais, ce qui a souvent 616 méconnu, que d'bcarts 
relativement faibles de la loi de i'action des masses, écarts qui sont négligea- 
bles pour l a  plupart des applications pratiques, ainsi que le montrent les exem- 
ples présentés dans ce chapitre. 

Rhaction entre un nombre quelconque de sels solides et leur 
solution. - Ce cas général se résout aussi simplement grâce à 
cette règle, que la masse active des corps solides est constante. 
- Un exemple de ce genre avait déjà été étudié par GULDBERG et 
WAAGE (1867), l'état d'équilibre entre les sulfate et carbonate de 
potassium en dissolution. Suivant l'ancienne conception on aurait 
eu la réaction 

BaS04 + KaCO" BaCOs + KaSO', 
solide dissous solide dissous 

et par conséquent on aurait dû trouver que le rapport du carbo- 
nate au sulfate en dissolution est constant. GULDBERG et WAAGE, qui 
faisaient agir a équivalents de carbonate de potassium et 6 équi- 
valents de sulfate de potassium sur un excès de sulfate de baryum 
solide et qui déterminaient ensuite la quantité x de carbonate de 
baryum formé au bout d'un temps assez long, trouv+rent, en effet, 

a-x 
que le rapport précédent, - est A peu près constant, comme b + z 9  
le montre le tableau suivant : 

Mais la conception précédente conduit souvent à des résultats 
qui concordent mal avec l'expérience, parce qu'il faut précisément 
tenir compte de la dissociation électrolytique. D'après elle, la réac- 
tion est 

BaSOb + CO' 2 BaC03 + 5, 
solide dissous solide dissous 

et l'application de la loi de l'action des masses conduit à cette 
conclusion, que dans l'équilibre le rapport des ions S04 et CO' 
qui se trouvent en solution est constant. Dans le déplacement de 
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l'équilibre suivant l'équation précédente, il se fait en outre dans 
la solution les réactions secondaires 

dont on peut rendre compte au moyen de l'équation de l'isotherme 
de dissociation. Mais si l'on remarque que ces deux électrolytes, 
semblablement constitués, ont, à concentration égale, la même 
dissociation et que, par conséquent, en solution commune se trou- 
vent dans le même état de dissociation (p. 87), il en résulte que 
la quantité totale du sulfate qui est en dissolution doit être dans 
un rapport constant avec le carbonate. Aiisi c'est en quelque sorte 
d'une façon fortuite que l'ancienne conception conduit ici au 
résultat exact ; dans d'autres cas elle tombe complètement en 
défaut (par exemple pour l'explication des observations rapportées 
p. 109-114), et les contradictions ne peuvent se résoudre qu'à l'aide 
de la théorie de la dissociation électrolytique. 

Mais les nouvelles conceptions peuvent encore nous faire avan- 
cer d'un pas. Il résulte des lois de la solubilité, p. 110, qu'en pré- 
sence du carbonate de baryum et du sulfate de baryum solides le  
produit des ions Ba par les ions CO%t celui des ions Ba par les 
ions SOb doit être constant, et d'après les mesures indiquées précé- 
demment le rapport de ces produits est 4,0, en nombre rond. 
Comme de plus le carbonate et le sulfate de baryum ne sont 
certainement pas également dissociés, 4,O est en même temps le 
rapport des quantités de carbonate et de sulfate non dissociées 
contenues dans les solutions saturées de ces substances. Enfin 
puisque les solutions saturées de ces deux sels sont, A cause de la 
faible solubilité, dissociées à un haut degré, 4'0 est encore, en 
vertu des règles p. 79, le rapport des carrés des concentrations 
totales des deux solutions saturées (1). 

Si l'on verse une solution d'iodure de potassium sur  du chlorure d'argent 
solide, l'iode qui est dans la so!ution devra &re en grande partie remplacé par du 
chlore, tandis qu'une quantité Cquivalente de chlorure d'argent sera transformbe 
en iodure d'argent, parce que celui-ci est beaucoup plus difficilement soluble 
que le chlorure ; c'est ce que confirme I'expCrience. Des solubilités du  chlo- 
rure et de  l'iodure d'argent, on peut déduire l'état d'équilibre vers lequel 
tend le systbme pour une concentration donnée de l'iodure de potassium. 
A.-A. NOYES et KORR (Zeitschr. physik. Chem. 42,336,1902) ont étudié un  équi- 

(1) Dans la  vérification de cette déduction de la théorie il faut tenir compte 
de ce qu'une solution saturée de carbonate de baryum dans l'eau pure est visi- 
blement hydrolysée ; voir l'étude de GARDSER et GERASSIMOF, Zeitschr. physik. 
Chem. 48,359 (1904). 
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libre analogue entre l'oxyde et  le chlorure d'argent dans dessolutions d'hydrates 
et  de chlorures. 

Lorsqu'un sel dissous est hydrolyse suffisamment pour que la limite de solii- 
bilité d'un de ses constituants soit depassée, il se forme un trouble ; par exeiii- 
ple, les sels de fer déposent de l'hydrate ferrique, les silicates, de la silice. Pour 
obtenir de telles solutions limpides, il faut reculer l'hydrolyse par un excès 
d'acide ou de base, selon le cas. 

Si l'on ajoute de i'acétate de sodium h une solution limpide, c'est-&dire for- 
tement acide, de chlorure ferrique, l a  concentration des ions hydroghe se 
trouve considérablement diminuée, celle de l'hydrolyse est augmentée dans 
une proportion correspondante, e t  l'on observe une séparation d'hodrate ferri- 
que (colloïdal). - De mdrne de la silice se sépare lorsqu'on t~joute ln solutioii 
toujours tr$s alcaline de verre soluble du chlorure d'ammonium qui &carte la 
plus grande partie des ions hydroxyle pour former de l'ammoniaque. 

Pour résumer faisons enfin la remarque suivante sur la manière 
de traiter théoriquement la question de l'équilibre entre une solu- 
tion saline et autant de sels solides qu'on voudra. Pour chaque 
espèce de molécules qu'on peut former par la combinaison des ions, 
il existe une constante de dissociation qui donne le rapport de la 
concentration de cette espèce de molécules au produit de celles 
des ions qui entrent dans sa composition; une telle espèce 
moléculaire possède de plus une solubilité définie, c'est-à-dire 
qu'il existe pour elle une valeur déterminée de la concentration 
qui ne peut M e  dépassée (en excluant le cas de la sursaturation) 
sans que la substance se dépose sous forme solide, et cette valeur 
demeure constante aussi longtemps que le sel solide est en contact 
avec la solution. Si l'on connait les valeurs des constantes de disso- 
lution et des solubilités de toutes les espèces de molécules, l'équi- 
libre est complètement déterminé dans la solution, et si les quanti- 
tes totales de chaque radical sont connues, on petit calcirler la 
quantitt! de chaque radical qui est à l'élat d'ions libres, celle qui 
fo~me des moléczrles électriquement neut~es dans la solution et celle 
gui est à l'état de sel soMe en contact avcc la s~lzrtion. 

Ainsï les coefficients de dissociation déterminent le nombre 
des molécules électriquement neutres dc la solution, et Ies 
coefficients dc solubilité, le nombre de celles qui cristallisent. 
Tandis que nous possédons sur la grandeur des premiers une 
série de règles empiriques générales, nous en manquons totale- 
ment pour la grandeur des seconds ; ainsi tous les sels binaires B 
ions univalents ont la même dissociation (p. 81), mais ils soni 
loin d'avoir la même solubilité (1). .Cette dernière est d'ailleurs 
diffkrente pour les modifications polymorphes d'un même sel. 

(1) On doit li P. ROHLRAUSCH une statistique des solubilités, de beaucoup de 
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Quelquefois les sels ne cristallisent pas d'une solution à l'état 
pur, mais sous forme de mélanges isomorphes ; ici la rCgle est que 
la solubilit6 de chaque espèce moléculaire est moinàre dans le 
mélange que si elle était seule. Les relations redeviennent simples 
lorsque c'est une solution solide étendue qui se sépare par cristal- 
lisation ; alors les principes précéderilment développés sur l'équi- 
libre entre des phases de composition différente s'appliquent irnmé- 
diatement à ce cas (voir aussi le paragr. suivant). 

Réactions normales et rbactions anormales (1). - Les déveloy- 
pements qui précèdent nous donnent aussi la raison de ce fait 
depuis longtemps connu, que les réactions de la chimie inorgani- 
que, c'est-à-dire des solutions salines, sont remarquables par leur 
netteté et leur généralité. On connaît pour la plupart des radicaux 
ce qu'on nomme des réactions typiques : tous les acides rougissent 
le tournesol, toutes les bases le bleuissent ; tous les chlorures sont 
précipités par les sels d'argent, etc. Ce fait est une conséquence 
nécessaire de l'hypothèse de la dissociation des électrolytes, 
tous les acides contiennent le m&me ion hydrogène, toutes les bascs 
le même ion hydroxyle, tous les chlorures le même ion chlore, etc. 
et ces réactions typiques de certaines classes de corps ne sont 
que les réactions spécifiques des ions qui leur sont communs. La 
façon de se comporter des électrolytes sous le rapport de leur 
faculté de réaction est, comme sous tous les autres rapports, nettc- 
ment additive. 

Naturellement tous les électrolytes qui contiennent un radical 
ne présentent pas de toute nécessité les réactions typiques de ce 
radical; elles ne le font que si ce radical y est contenu à I'état 
d ion  lihre en concentration suffisante (voir plus loin). Ainsi l'acé- 
tate de sodium ne donne pas la réaction de l'ion hydrogène, parce 
que l'hydrogène qui y est contenu n'est pas à l'état d'ion libre, 
mais est Lié au complexe négatif du sel en solution. Le chloroyla- 
tinate de potassium et le monochloracétate de sodium n'ont pas 
les réactions du chlore parce que cet élément n'y forme pas des 
ions libres, car il y existe sous forme des complexes PtC16 ou 
CHClC00, respectivement. Ainsi s'explique le contraste entre les 
rdaetions nornznles et les réactions anornzales de certains radicaux ; 
les réactions anormales sont celles des ions complexes qui prennent 
naissance. 

sels, qui sont. comme on le voit, si importantes ; Zeitschr. physik. Chem. 44, 
197 (1903). 

(1) USTWALD, Zeitschr. physik. Chem. 3, 596 (1889). 
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Nous avons déjà mentionné (p. 68) que le bromure de potas- 
sium peut s'unir au brome et former le sel BBr3 ; de même l'aug- 
mentation de la solubilité de l'iode dans les solutions d'iodure de 
potassium s'explique par la formation de triiodure de potassium, 

c'est-à-dire qu'il se produit un complexe i' suivant l'dquation 
- - 
I + P =  i 3 ;  

l'ammoniaque forme avec les ions argent le nouveau complexe (1) 
+ + 

Ag + 2NHS = (NHS)' Ag ; 

le cyanure de potassium peut aussi fixer les 
forme un ion complexe selon l'équation 

+ - - 
Ag + 2Cy = AgCyf, 

etc. 

ions argent ; il se 

Naturellement les ions complexes sont plus ou moins fortement 
dissociés en leurs composants, et l'on trouve tous les degrés possi- 
bles, Ainsi la dissociation de l'ion IS est très prononc6e, et la solu- 
tion de triiodure de potassium agit comme une solution d'iode 
libre. L'ion (NH3)'Ag est relativement moins dissocié, car une 
solution de nitrate d'argent additionnée d'ammoniaque ne donne 
pas de précipité par un chlorure, c'est-à-dire que le produit des 
concentrations des ions argent et des ions chlore demeure infé- 
rieur au produit des solubilités (env. 10-'O, y. 113). Mais les iodu- 
res forment un précipité dans cette solution, c'est-à-dire que l'ion 
précédent libère assez d'ions argent pour que le produit des 
concentrations des ions argent et des ions iode soit plus grand 
que le produit de solubilité de l'iodure d'argent (env. Les 
ions argent sont fixés très solidement dans les ions complexes 
Ag(Cy)" car ici on n'obtient pas de précipité d'iodure d'argent ; 
mais l'hydroghe sulfuré précipite du sulfure d'argent qui est 
excessivement peu soluble. - Ces développements nous condui- 
sent à une classification rigoureuse des sels doubles. Les sels dou- 
bles proprement dits, par exemples les aluns, sont les points singu- 
liers de la série des mélanges que forment les composants (p. 73); 
ceux-ci se décomposent presque complètement en sels simples et 
leurs ions sont simplement ceux des composants. II en est tout 
autrement de ces corps qu'on a quelquefois considérés faussement 
comme des sels doubles, tels que le chloroplatinate de potassium, 
le ferrocyanure de po-tassiuni, et autres ; ceux-ci se comportent en 

(1) BODLANDER et FITTIG, Zeitschr. phpik. Chem. 39, 609 (1902). 
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solution comme des électrolytes unitaires, en donnant une seule 
espèce de molécules neutres et une série d'ions ; ces corps sont 
simplement les sels de l'acide platinochlorhydrique et de l'acide 
ferrocyanhydrique, etc., et par conséquent ils ne contiennent pas, 
ou du moins ilsne contiennent que très peu d'ions platine, fer, etc. 

D'après l'expérience acquise jusqu'h ce jour, ce sont précisément les ions qui 
présentent absolument le caractère de combinaisons saturées (T. 1, p. 451) qui 
sont doués à un  haut degré de la propriété de former des combinaisons molé- 
culaires. L'ktude systématique des ions complexes promet donc de jeter un  nou- 
veau jour sur les combinaisons qui ne se souulettent pas au schéma des valen- 
ces; nous avons déjh indiquC quelques règles particulihres & ces combinaisons. 

11 ne faudrait cependant pas se laisser séduire par l'hypothèse que toutes 
les réactions caractéristiques seraient des réactions d'ions; au contraire chaque 
espèce de molécule, que ce soit u n  ion ou une molkule neture, a sa réaction 
particulihre et  par conséquent typique. ANGELI et B ~ R I S  (Acad. Linc. [189-1, 
[SI, 1. 11, 70) nous en ont fourni un bel exemple. On sait qu'une solution 
aqueuse d'azotite d'ammonium se décompose par la chaleur en eau et azote, et 
d'autant plus facilement que la  solution est plus concentrée ; dans les solutions 

+ - 
très étendues, OU il n'y a que les ions KHS et Non, la rCaction ne se fait plus 
du tout. On doit en conclure qu'ici ce sont essentiellement. les molécules non 
dissociées NH+N02 qui fournissent la réaction 

NII'N02 = NB + 2890 ; 

les chimistes précités ont montré, en effet, que par addition d'un autre sel de 
m&me ion (par exemple, de chlorure d'arnmoniiim ou d'azotite de sodium) la 
dissociation électrolytique de l'azolite d'ammonium est reculbe et le &gage- 
ment d'azote est augmenté ; au contraire, les sels qui n'ont pas d'ion 1-omniun 
avec I'azotite d'ammonium n'exercent aucune action. - De méme il semble 
bien que l'action oxydante de I'acide nitrique soit due, sinon exclusivement, 

+ 
du moins principalement aux molécules HN03, et peu ou point aux ions H 
- 

e t  K03. 

Précipitation et dissolution des prbcipités. - Dans la chimie 
analytique les réactions de précipitation sont, cornnie on sait, 
d'une importance toute spéciale ; la théorie de la formation des 
précipités et de leur dissolution a déjà été complètement dévelop- 
pée dans les paragraphes précédents ; cependant il est bon d'en 
rassembler les points essentiels et de les éclaircir par des 
exemples. 

Un précipité se forme dès que pour une espèce de niolécules 
électriquenient neutres (en admettant qu'il n'y ait pas de phéno- 
mènes de sursaturation) la valeur du produit des ions (p. 11 1) est 
dépassée ; il se redissout au contraire dès que pour ce précipith 
la valeur du produit des ions n'est plus atteinte. 

Ce dernier phénomène ne peut se produire que si l'on ajoute 
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une ou plusieurs des espèces d'ions en question par le nioyen 
d'espèces moléculaires qui sont ou électriquement neutres ou même 
S l'état d'ions. Nous signalerons les cas suivants : 

1. Le précipité à dissoudre est un acide; alors l'un des ions, 
l'ion hydrogène, peut être enlevé en grande partie par addition 
d'une base dont les ions hydroxyle forment de l'eau avec les ions 
hydrogène. Si la substance A dissoudre est une base, elle peut de 
même être dissoute par les acides (Exemples : l'acide benzoïque 
se dissout dans une solution de soude ; la chaux, dans l'acide 
chlorhydrique, etc .). 

Si dans les cas précCdenlsl'acide ou la base, ou bien les deux sont très faibles, 
l'action dissolvante est diminuée par l'hydrolyse; on peut comme LOWENHERZ 
(Zeitschr. physilr. Cllein. 25, 385, 1899) l'a rnonlrC, ddterminer par ce moyen 
In dissociation des acides ou des bases extrêmement faibles. 

Dans certaines conclitions, ainsi qu'il était prévoir, l'eau elle-même, grâce 
g sa  dCcomposition en ions, peut modifier l a  solubilité, parîiculièrement si la 
substance dissoudre est hydrolysable. Mettons en contact ayec I'eaii, par exem- 
ple, du carbonate de baryum très pen soluble. les ions hydrogène de l'eau vont 
s'unir aux ions CO3 et former la combinaison HCO3 extrèmenient peu dissocitk, 
tandis que la concentration des ions hydroxyle augmentera dans la  même pro- 
portion où les ions hydrogène sont fixés. (p. 117). 

2. Les ions hydrogène, ainsi que les ions hydroxyle, peuvent 
aussi, dans les deux cas précédents, se fixer à des Bléments ou 
radicaux si l'on ajoute des sels d'acides ou de bases très faibles, 
respectivement (par exemple des sels de l'acide acétique, de l'am- 
moniaque). Pour l'équilibre de dissolution de l'hydrate de cal- 
cium, on a l'équation 

[Ca] [OIiI2= const. ; 

mais en présence des ions ammonium, il y aura fixation abon- 
dante des ions hydroxyle, puisque l'hydrate d'ammoniu~n 
n'éprouve qu'une dissociation électrolytique extrêmement fai- 
ble (1). - De même s'explique la grande solubilitA relative de 
l'hydrate de magnésium dans les solutions de sels d'ammoniuni, 
ainsi que ce fait que les sels de magnésium ne sont que peu ou 
point précipités par l'ammoniaque (2). 

3. Si le précipité à dissoudre est le sel d'un acide faible, ses 
anions sont fixés en grande quantité par les ions hydrogène ; 
exemple : l'acétate d'argent se dissout dans les acides. - De 

(1) EtildiGe par Noves et CHAPIN, Zeitschr. physilr. Chem. 28,518 (1899). 
(2) Voir h ce sujet l'étude approfondie de J. M. LovÉ~,Zeitschr. anorg. Chcm. 

11, 404 (1896). 
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même les sels des bases faibles sont redissous par les bases 
fortes. 
4. Très souvent un précipité se redissout par suite de la forma- 

tion d'ions complexes. Ainsi le chlorure d'argent se dissout dans 
le cyanure de potassium, etc. 

Il va de soi que les mêmes réactifs qui dissolvent un précipité 
l'empêchent de se former lorsqu'on les ajoute avant la préci- 
pitation. 

Partage d'un Blectrolyte entre l'eau et une seconde phase. - La 
loi générale de la répartition (p. 60) peut aussi s'appliquer A ce 
cas, mais il faut remarquer que dans ce partage les ions ne peuvent 
pas plus que dans la  diirusion se séparer en quantités pondèra- 
bles (T. 1, p. 421). 

La façon la plus simple d'appliquer ici la loi de répartion sers 
donc de supposer que les concentrations des espèces moléculai- 
res électriquement neutres sont proportionnelles l'une à l'autre 
dans les deux phases. Les concentrations des ions dans l'espace 
gazeux ou dans les dissolvants non miscibles à l'eau n'ayant en outre 
que des valeurs insignifiantes, il résulte pour la  répartition dcs 
ions que ceux-ci passent dans l'eau à peu près en totalité. 

Quelques exemples (voir aussi le tableau p. 67) feront com- 
prendre ce qui vient d'être dit. La pression partielle de l'acide 
chlorhydrique sur sa solution aqueuse est, d'après ce qu'on a vu, 
simplement proportionnelle au nombre des molécules non disso- 
ciées dans la dissolution ; si un électrolyte se partage entre l'eau 
et l'éther, la proportionnalité doit persister entre le nombre des 
molécules neutres dans l'eau et leur concentration dans l'éther. 
Maintenant, par dilution croissante, l e  nombre des molécules 
neutres dans l'eau diminue beaucoup plus rapidenient que propor- 
tionnellement à la concentration, et par conséquent pour de très 
faibles concentrations la tension de vapeur des électrolytes, ainsi 
que leur solubilité dans un second dissolvant qui est en coiitact 
avcc l'eau, doit devenir extrêmement faible. On peut donc, par 
exemple, enlever par distillation de l'eau pure à de l'acide clilorliy- 
drique très éteiidu ; si l'on agite avec du benzbne la solution 
suffisamment étendue d'un acide organique, ce dernier ne passe 
dans le benzène qu'en proportion iiifinitésiiiiale, quand niênie il y 
serait beaucoup plus soluble que dans l'eau. L'acide cyanhydrique, 
qui n'est que très peu dissocié, est beaucoup plus volatil ; ses solu- 
tions très étenduss ont déjà l'odeur caractéristique, de même que les 
solutions des sels de cet acide, qui d'aprcs p. 105 sont fortement 
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hydrolysées, c'est-à-dire contiennent de l'acide cyanhydrique-libre. 

Le tableau suivant contient d'après KOURILOP (p. 77) la répartition entre le 
benzéne e t  l'eau de l'acide picrique, très fortenient dissocié dans l'eau ; ci etc, 
sont les concentr~tions (en prenant comme unité l a  concentration normale) 
dans les deux dissolvants; u est le degré de la dissociation électrolytique. 

Moyenne 1 39 

Bien que les molécules d'acide picrique non dissociées soient 39 fois plus 
solubles dans le benzène que dans l'eau, cet acide pour de très grandes dilutions, 
passe dans l'eau en presque totalité. 

Le cas oh les ions se partagent entre une phase liquide e t  une phase métalli- 
que se présente, par exemple, lorsqu'on agite le  mercure avec une solution 
étendue de nitrate d'argent ; les ions mercure passent en partie dans la solution 
avec précipitation sirnultanCe d'argent. L'état d'kquilibre peut s'obtenir p u  
application de la loi de l'action des masses (voir à ce sujet l'étude de OGG, 
Dissertation, Gottingen, 1898 ; Zeitschr. physilc. Chem. 27, 285, 1898). 

La situation tout à fait exceptionnelle de l'eau, qui se montre 
dans la  propriété de dissocier électrolytiquement les corps dissous 
et de leur donner une grande faculté de réaction, nous apparaît 
maintenant sous un nouveau jour. Le pouvoir que possède l'eau de 
retenir avec une ténacité extraordinaire en présence des autres 
dissolvants les dernières traces des substances en dissolution, ra 
de pair avec les propriétés précédentes. Au fond il revient au 
même de dire que l'eau posséde la faculté de provoquer à un haut 
degré la dissociation électrolytique des substances qui y sont dis- 
soutes, ou bien que les ions ont dans l'eau une solubilité particu- 
lièrement considérable. 
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CHAPITRE V 

GBn6ralit6s. - L'hypothèse de GULDBERG et WAAGE selon laquelle 
la marche d'une réaction qui se fait dans un milieu homogène 
serait donnée par la différence des deux vitesses avec lesquelles 
se font deux transformations inverses est, comme nous l'avons 
déjà dit (p. 8), le principe fondamental de la cinétique chimi- 
que. D'après cela la vitesse d'une réaction à un instant quelconque, 
c'est-à-dire la quantité de substance transformee pendant un temps 
trbs court suivant le sens de gauche à droite de l'équation de 
réaction et divisée par ce temps, est donnée par la constante de 
vitesse de transformation dans le sens de gauche à droite multi- 
pliée par la masse active des espèces niolCculaires, représentées 
dans le  premier membre de l'équation, diminuée de la constante 
de vitesse de transformation en sens inverse iiiultipliée par la 
niasse active des espèces moléculaires indiquées dans le sccond 
membre de l'équation de réaction. 

Par exemple, soit une réaction homogène suivant le schéma 
simple 

A, + A, = A,' + A,' 

cl, c,, cl, et c,, étant les concentrations des quatre espèces de 
molécules A,, A,, A,' et A,'; désignons par - dc, la diminution de 
c, pendant le temps dl, celle de c, étant évidemment la même ; 
nous avons pour la vitesse de la réaction à un instaut quelconque 
l'expression 

de, -- = hl cf - /if clf ci ,  
dt 

où X: et k'représentent les coefficients de vitesse des deux réactions 
opposées ; si une substance participe à la réaction par n niolécu- 
les, on devra naturellement mettre dans l'équation cnau lieu de c. 
Les coefficients de vitesse s m t  constants à température constante, 
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mais ils augmentent très rapidement avec la température ; l'appli- 
cation de l'équation précédente n'est donc admissible que lorsque 
la rréaction est isotherme, c'esl-à-dire pue si la chaleur dégagde ou 
absorhée dans la rkaction ne change pas la ternprérattae du système. 

Soient, au temps t = O, a,, a,, a,\ as', les concentrations des 
quatre substances, et appelons xle nombre de molécules-gramme 
de a, et aussi de a, qui ont 6té transformées à l'&poque t ; l'équa- 
tion précédente devient 

connaissant k et k', et tenant compte de cette condition initiale 
que pour t = O on a aussi z = O, on obtient par intégration la 
marche coniplète de la réaction ; on opérera de la même façon s'il 
y a un nombre quelconque d'espèces de molécules réagissantes. La 
détermination des rapports de concentration dans l'état d'&qui- 

libre ($ = O) donne, comme nous l'avons expliqué dans le 

chapitre II de ce lime, le rapport des deux constantes de vitesse. 
Une simplification essentielle se présente dans un cas que nous 

rencontrerons dans le plus grand nombre des réactions dont la 
marche a été étudiée jusqu'ici, celui où la réaction est presque 
totale dans l'un des deux sens de l'équation, par exemple, de gau- 
che à droite ; ce gui signifie que l'une des deux vitesses de réac- 
tion partielles est très grande par rapport à l'autre, ou que k est 
très grand vis-à-vis de k'. Alors le second membre de l'équation 
dsérentielle se réduit au terme positif, et la vitesse de réaction à 
chaque instant est siniplement proportionnelle au produit des 
masses actives des espèces de inolécules qui figurent dans le pre- 
mier membre de l'équation de réaction. 

L'intégration de l'équation diffërentielle de la transforniation 
cliimicpe nous donne dans tous les cas ce résultat, que, rigou- 
reusement parlant, l'équilibre n'est atteint qu'au bout d'un temps 

tix 
infiniment grand ; c'est seuleinent pour t = oo que l'on a- = 0 ; 

d t 
un système chimique, de même qu'un pendule fortement amorti 
tend donc apériodiy?wnent vers sa position d'équilibre. Suivant 
l'ensemble de nos conceptions des phénomènes chimiques, la 
variation ne peut dépasser la position finale d'équilibre ; s'il n'en 
était pas ainsi, cela indiquerait que dans certaines conditions le 
sens d'une réaction pourrait dépendre de l'histoire antkriezcre du 
système, qu'ainsi, par exemple, dans deux solutions absolument 
identiques la &action pourrait se faire dans des directions invcr- 
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ses, puisque l'une s'approcherait de l'équilibre tandis que l'autre 
le dépasserait. Jusqu'ici on n'a encore rien observé de .semblable. 

L'inversion du sucre. - Le sucre de canne en solution dans 
l'eau se décompose en présence des acides à peu près complète- 
ment en dextrose et lévulose ; la marche du phénomène est assez 
lente pour qu'on puisse la suivre quantitativement avec facilité ; 
on détemine l'état de la réaction avec précision et simplicit6 par 
l'analyse polaristrobométrique. La fraction non intervertie dévie à 
droite le plan de polarisation de la lumiére, tandis que le mélange 
des produits d'inversion le devie & gauche ; si a, désigne l'angle 
de rotation (positif) au temps t = O, correspondant à la quantité 
initiale de sucre a, a i  l'angle de rotation (négatif) aprés l'inversion 
totale, et a l'angle de rotation observb réellement A i'époque f ,  
on a, puisqye toutes les substances produisent une rotation pro- 
portionnelle à leur concentration : 

Au temps t = O, on a a = a,, c'est-à-dire qu'alors x = O ; au 
temps t = cc , après l'inversion complète, a = - a,', c'est-à-dire 
LZ = a. 

La marche de l'inversion du sucre a Bté étudiée par uii grand 
nombre d'observateurs, WILAELHY (l850), LOVENTEAL et LENSSEX 
(1862), FLEURY (1876), OSTWALD (1 S C ) ,  UBECE (l884), SPOBR (1 883, 
1886 et 1888), ARRBEN~US (I889), TREVOR (1802), etc. ; elle joue 
un rôle prééminent dans l'histoire de la théorie de l'affinité, ce qui 
justifie un examen un peu plus approfondi. Cette réaction étant 
représentée par l'équation 

la loi de l'action des masses nous indique que la vitesse d'inversion 
est à chaque instant proportionnelle au produit des concentrations 
de l'eau et du sucre de canne ; or, puisque l'eau est en grand excès 
et que sa concentration n'éprouve qu'une variation insignifiante 
par la réaction, on voit que la  vilesse sinoersion doit &tre simple- 
ment proportionnelle à la concentration du sucre. On a donc 

la condition initiale étant, pour t = O, x = 0 ; lI. est le coefficient 
d'inversion. L'intégration de cette équation donne 

- Lg (a - x) = kt + const. ; 
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la condition initiale est 

- Lg a = const., 
d'où il vient 

Cette équation avait déji été trouvée et vérifiée expérimentalement 
par WILEELXY avant l'établissement de la loi de l'action des mas- 
ses ; en fait la supposition qui conduit à l'équation précédente est 
très plausible, c'est que pendant chaque instant c'est une fraction 
constante de la quantité de sucre existante qui est intervertie. La 
signification simple du coefficient d'inversion, c'est que son inverse 
multiplié par Lg 2 représente le temps nécessaire pour l'inversion 
de  la m itié de la quantité totale du sucre ; c'est ce que l'on voit 

n 
immédiatement en faisant x = - . 

4 
Le tableau suivant montre que l'équation précédente est bien 

vérifiée par l'expérience ; on avait une solution à 20 0/0 de sucre 
1 

e n  présence d'acide lactique - normal, à la température de 2S0. 
4 

Comme il ne s'agit que de vérifier la constance de l'expression 
indiquée dans la troisième colonne, nous avons pu prendre les 
logarithmes de BRIGGS au lieu des logarithmes naturels. 

t (en minutes) I a 
I a - l o ~ i o  - t a - x  

Moyenne 1 0,2328 

Action catalytique des ions hydrogbne. - L'inversion du sucre 
ne se fait avec une vitesse appréciable qu'en présence d'un acide, 
dont la quantité reste d'ailleurs invariable pendant la réaction ; 
d e  telles actions sont dites « catalytiques », p. 25. 
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Dans le cas que nous considérons, le principe fondamental 
nous en est encore inconnu, mais on a pu obtenir sur les lois qui 
les régissent des notions fort importktes, car AmeÉ~ivs (1) a 
pu ranger sous des points de vue simples les résultats de trés 
nombreuses observations. Comme la  voie ici tracée est typique et 
que dans des cas analogues elle a été suivie avec un plein succ&s, 
nous allons communiquer brièvement les matériaux d'observation 
que l'on possède sur la  dépendance du coefficient d'inversion et 
de la nature des acides et des sels, et nous en donnerons l'inter- 
prétation théorique. 

Dans l'htude de la relation entre la vitesse d'inversion et la con- 
centration, la nature de l'acide, la présence de sels neutres, on 
a obtenu d'une facon purement empirique les résultats suivants. 
Plus l'acide est concentr6, plus rapide est l'inversion, sans 
cependant qu'il y ait proportion rigoureuse. Avec les acides forts 
l'action invertissante croît un peu plus vite que la teneur en acide ; 
le contraire a lieu avec les acides faibles. La vitesse d'inversion 
varie extraordinairement avec la nature de l'acide ; les acides 
minéraux puissants ont presque la même action, et ils invertissent 
le plus rapidement, tandis que les acides gras, par exemple, n'ont 
qu'une action beaucoup plus faible. Dans le tableau suivant sont 
inscrits quelques nombres obtenus par OSTIVALD avec divers acides 
en concentration 1/2 normale et à la température de 2U0. Ils sont 
rapportés à l'action de l'acide chlorhydrique = 2,000, et ils nous 
donnent une image frappante de la grande variabilité des coeffi- 
cients d'inversion. 

Ac. chlorhycli.iquc . . 1,000 Ac. trichlorac6tiiliie . . 0,XL 
.Sc. azotique . . . . 1,000 Ac. dicliloracétique . . 0,171 
Ac. chloriqiie. . . . 1,035 Ac. inonoclilorncétique . 0,0484 
Ac. sulfurique . . . 0,536 Ac. formique . . . . 0,0133 
Ac. benzénesull'oniqiie. 1,044 Ac. acétique . . . . 0,0040 

L'influence des sels neutres est très remarquable. En présence 
d'une quantité équivalente du sel de potassium de l'acide employé, 
la vitesse d'inversion est aupientée d'environ 10 010 chez les 
acides forts ; chez les acides faibles, à partir de l'acide trichlor- 
acétique, elle est diminuée, et cela d'autant plus que l'acide est 
plus faible. Pour l'acide acétique,"cette action ralentissante devient 
énorme ; par la présence d'une quantité équivalente du selneutre, 
la vitesse d'inversion est, en effet, tombée à 1 /10 de sa valeur primi- 

(1) Zeitschr. physik. Chem. 4, 226 (1889?. 
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tive (1). L'addition de non-électrolytes en quantité pas trop 
grande n'exerce aucun enét appréciable. 

Pour acquérir une vue d'ensemble de ces relations, qui au pre- 
mier abord sont loin de paraître simples, observons d'abord que la 
faculté d'invertir le sucre que possèdent tous les acides, mais seu- 
lement les acides, semble indiquer que nous avons aifaire ici à 
m e  aciion spécifique des ions hydrogène libres, car dans une solu- 
tion aqueuse d'acides, et non d'autres corps, existent des ions 
hydrogène libres. Si ce sont réellement ceux-ci qui produisent la 
catalyse, nous pouvons penser que, d'après la loi de l'action des 
masses, l'effet catalytique des acides devra être proportionnel au 
nombre des ions H, c'est-à-dire qu'un acide devra invertir d'au- 
tant plus énergiquement que sa dissociation 6lectrolytique est 
plus grande. Le tableau précédent montre que cette présomption 
est parfaitement vérifiée ; les acides y sont, en effet,. rangés dans 
l'ordre de leur dissociation électrolytique décroissante. 

Mais nous ne trouvons une proportion numérique entre la quan- 
tité des ions H et la vitesse d'inversion que dans une premihse 
approximation ; cela résulte d'abord de ce que cette vitesse croit 
plus vite que la concentration de l'acide, tandis que d'après les 
lois de la dissociation c'est le contraire qui a lieu pour les ions H. 
Ainsi l'acide chlorhydrique 0,s normal intervertit 6,07 fois plus 
vite que le même acide 0,1 normal, tandis qu'il ne contient que 
4,64 fois autant d'ions Hque l'acide 0,1 normal. Une autre influence 
se fait donc sentir, et ARRHENIUS l'a formulée en disant que tac-  
tivité catalytique des ions H est augmentée par la présence d'nutws 
ions. Par ce phénomène encore assez énigmatique au point de 
vue théorique s'explique d'une part cette circonstance, que dans 
les acides forts la vitesse d'inversion augmente plus rapidement 
que la concentration, parce que par concentration croissante la 
quantité aussi croissante des ions négatifs de l'acide élève l'acti- 
vité des ions H ; en second Lieu s'explique de même l'augmenta- 
tion de l'acticm invertissante de l'aide fort par la présence de 
son sel neutre. 

Toujours est-il que cette action, pourtant intéressante, des sels 
neutres présente plutôt le caractère d'une action secondaire ; celle 
des ions hydrogène est bien plus décisive, et ainsi l'action inver- 
tissante d'une solution est une réa ction très sensible pour indiquer 
la prbsence des ions hydrogène (2). Maintenant nous avons pour 

(1) SPOHR, J. pr. Cllein. [2], 32, 32 (1885). 
(2) Ainsi que TREVOR (Zeitschr. physilr. Chem. 10, 321, 189.2) l'a montré, 
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les acides faibles un moyen simple de reculer à volonté la disso- 
ciation et de diminuer la quantité des ions II libres ; en effet, 
d'après les lois de la dissociation, ainsi qu'il a été expliqué (p. 79), 
la dissociation recule d'une façon facilement calculable par addi- 
tion de l'un des produits de la dissociation. Effectivement les 
expériences ont montré une diminution énorme de la vitesse d'in- 
version des acides faibles par la présence de leurs sels neutres, 
et ARRAÉNIES, en tenant compte des actions secondaires d'une façon 
qui, à la vérité, n'est pas tout à fait simple, a pu montrer que les 
relations puanlitahes exigées par la théorie sont satisfaites en 
réalité (voir p. 79). Toutefois chez un acide fort, tel que l'acide 
chlorhydrique, la dissociation recule aussi, quoique peu, par l'addi- 
tion d'un chloriire, e t  il devrait en résulter une légère diminution 
de la vitesse d'inversion; l'augmentation importante qu'au con- 
traire on observe, s'explique parce que l'action inverse résultant 
de l'influence des sels neutres l'emporte sur la diminution. 

Une trés exacte de W. PALMAER (Zeilschr. phjsik. Chem. 88, 492, 
(894) a conduit ce résultat iinportant, que dans lcs solutions trks diluees ou 
l'action du sel « neutre u ci-dessus mentionnée a cessé, l a  vitesse d'inversion est 
rigoureusement proportionnelle à l a  concentralion des ions hydrogéne. - Si 
l'on emploie des solutions concentrues de sucre dc canne, le coefficient devitesse 
It augmente scnsihleincnt avec la concentration, tandis quc selon la théorie il 
clevrait en être indépendant. Ainsi que l'a montré E. COHEN, ce phénoméne 
s'explique parce que le volume de rCaction a diminué et qu'ainsi le nombre des 
collisions entre les nlolécules de sucre et  les ions H a augmenté, ce qui entralne 
nécessairement une augmentation de la vitesse de réaction (voirzcitschr. physilc. 
Chem. 2 3 , 4 4 2 ,  1897). 

La diminution de la multirotation des diverses espèces de  sucre avec le temps 
se fait aussi c~nfo~inérnen t  & la formule des réactions unimoléc.ulaires; I'addi- 
lion de sels l'accélère en géqêral ; lesions H agissent foilemrnt, mais les ions 011 
agissent avec une intensité particulikrement surprenante ; voir ce sujet les tra- 
vaux de 1'. Th. MULLER (1894 , LÉVY (189Y), TREY (1895), ct  l a  monographie indi- 
quée T. 1, p. 384 de LANDOLT (p.238 et  suiv.), et tout sp6cialeinent OSA KA,^&^^^. 
physik. Chcm. 35, 661 ( !NO) .  .\u sujet de la multirotation du sucre de lait, 
voir plus loin. 

Catalyse des éthers. -Un pliénomène analogue sous divers points 
de  vue à l'inversion du sucre, c'est la catalyse des éthers sels, c'est- 
à-dire l'action accélératrice de la présence des acides sur la division 
en alcool et en acide d'un éther en solution aqueuse étendue. D'après 
ce qui a été expliqué p. 22 et suiv., l a  décomposition, en vertu do 

vitesse d'inversion est beaucoup plus grande, déterminer avec certitude des 
quantités minimes d'ions hydrogène. 
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la loi de l'action des masses, doit être totale en présence d'un 
grand excès d'eau, et l'on obtient pour le coefficient de vitesse de la 
réaction de l'éther et de l'eau qui forme un alcool et un acide la 
même expression que dans l'inversion du sucre, 

en observant qu'ici encore la concentration de l'eau n'éprouve 
aucune variation sensible ; a désigne toujours la quantité de sub- 
stance qui existe au temps t = O ,  et xla quantité de substance trans- 
formée à l'époque t .  La marche de la réaction s'obtient par simple 
titrage ; la vitesse de décomposition est extrêmement lente à la 
température ordinaire, mais elle s'accélère considérablement par 
la présence d'un acide, sans que ce dernier paraisse prendre 
part à la réaction. Comme pour le cas de l'inversion du sucre, les 
uombreux faits d'observat.ion, qui semblent indiquer des relations 
très complexes, peuvent, grace à OSTWALD (1), être rapportés aux 
principes  suivant.^ : 

1. La vitesse avec laquelle un éther se dédouble à un instant quel- 
conque est proportionnelle à sa concentration, c'est-i-dire que le 
coefficient de vitesse demeure constant conformément à la théorie 
de GULDBERG et WAAGE. 

2. L'action catalytique d'un acide augmente avec le degré de dis- 
sociation et le coefficient de vitesse est, dans une première appro- 
ximation, proportionnel au nombre des ions hydrogène. 

3. En outre l'activité catalytique des ions hydrogène éprouve un 
accroissement sensible par la présence de sels neutres. 

La mesure de la vitesse de déconiposition des éthers nous four- 
nit donc un moyen pour déterminer la quantité d'ions hydrogène 
qui se trouvent dans une solution. Ce moyen a été employé d'une 
façon très ingénieuse par WALKER (p. 104) pour l'étude de la I( disso- 
ciation hydrolytique a des sels ; sa grandeur pouvait au moins être 
appréciée par la détermination de la vitesse avec laquelle était 
catalyst5 de l'acétate de méthyle ajouté à la solution, ce qui four- 
nit la mesure de la quantité d'acide libre formée par le sel et en 
même temps de la force de la base du sel considéré (chlorure). 

D'aprhs les recherches étendues de R. L~WENHERZ (Zeitschr. physik. Chem. 
1 5 , 3 8 9 ,  1894) la \ritesse de saponificalion des divers éthers par les ions hydro- 
gène est assez indépendante de la nature des alcools formant les éthers ; par con- 

(1) J. prakt. Chein. [4], 28, 449 (1883) ; voir aussi TREY, ibid. [Pl, 34, 333 
(1886). 
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Ire, elle dépend beaucoup de la nature des acides. -Tout L fait semblable & I'in- 
version du sucre est la transformation par les acides de la salicine, qui se dédoii- 
%le en dextrose et en saligCnine avecabsorption d'une moléciile d'eau (A. A.  NOYES 
et W. J. HALL, Zeitschr. physik. Chem , 18 ,240 ,  1895). 

Formation de l'hydrogéne sulfure au moyen des 618ments. - Le 
nombre des réactions qlii se font à l'état gazeux sans perturbations 
accessoires, telles que l'absorption ou les actions chimiques dues 
aux parois du vase, parait être assez restreint, et l'étude de ces 
réactions est entourée de grandes difficultés expérimentales. 
BODENSTBIN (11, dans ces derniers temps, a eule grand mérite d'avoir 
étudié systématiquement les réactions gazeuses au point de vue 
de la cinétique chimique et, après avoir découvert une série de 
sources d'erreurs, d'élaborer des méthodes exactes pour ces 
études. 

Entre autres choses, ce savant a observé qu'en présence d'un 
excès de soufre la formation de l'hydrogène sulfuré obéit aussi à 
l'équ a t' ion 

a - x désignant la quantité d'hydrogène libre encore existante à 
l'époque t .  Le soufre présent sous la forme liquide se vaporise 
assez rapidement pour que sa masse active (comme celle de l'eau 
dans les exemples précbdents) puisse être considérée cornnie pra- 
tiquenient constante. Les nombres suivants, obtenus à 310°, mon- 
trent la constance satisfaisante de k (a = 1,000) 

2 

0,1680 
0,3049 
0,4146 
O, Mi8 
0,6610 
0,7572 
O ,8289 
0,8494 
0,9012 

Moyenne 

Ce qui est surprenant, c'est que dans les réactions gazeuses les 
influences catalytiques interviennent d'une façon particulièrement 

(1) Gasreaklionen in der chem. Kinetik; Zeitschr pliysik. Chem. 29, 147, 
295, 315, 439,665; 30, 113 (1899). 
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fréquente ; ainsi la formation de l'hydrogbne sélénié, dont la mar- 
che est aussi c( unimoléculaire )i, n'a lieu que @ce à l'action 
catalytique du sélénium solide (voir plus loin). 

RBactions unirnoléculaires. - La même forniule pour le coeffi- 
cient de vitesse et la même marche de réaction que nous avons 
trouvées pour l'inversion du sucre, etc., se retrouvent dans tous 
les cas OU dans le système une seule espèce de molécules éproztve 
par suise de la transformation un changement essentiel de concen- 
tration. Ainsi, d'après les expériences faites dès 1865 par HARCOURT 
et ESSON, le  permanganate de potassium, en présence d'un grand 
excès d'acide oxalique, disparaît par suite de son action oxydante 
avec une vitesse conforme h la formule logarithmique ; la m6me 
chose a lieu, selon les expériences de VAN'T HOFF (l), pourla décom- 
position de l'acide dibromosuccinique en acide bromomaléique et 
acide bromhydrique,pour la transformation de l'acide monochlor- 
acétique en acide glycolique et acide chlorhydrique, etc. Avec 
VAN'T HOFF nous dirons que de telles réactions sont unintoléczilai- 
res ; leur marche obéit à l'équation différentielle 

De même nous appellerons réactions plurimolécetlaires (n. molé- 
culaires) celles dans lesquelles varient les concentrations de n 
espèces de molécules. 

RBactions bimoléculaires ; saponification des éthers. -L'exemple 
classique du cas où dans le cours de la réaction la concentration 
de deux espèces de molécules varie notablement est celui de la 
saponificalion des Cthers. Si l'on met une base et un éther en pré- 
sence, en solution aqueuse, il se forme peu à peu l'alcool corres- 
pondant et le sel composé du constituant positif de la base et du 
constituant négatif de l'éther ; la réaction se fait, par exemple, 
selon le schéma 

C9HS-O-O-CW + NaOH = CH3COONa + C2H5-OH. 
acétate d'éthyle soude acétate alcool 

de sodium éthylique 

a et b désignant les concentrations initiales de la base et de 
l'éther, x la quantité transformée à l'époque t ,  que l'on peut déter- 
miner avec facilité et précision par le titrage de la base encore 

(1) Etudes de dynamique chimique. Amsterdanl 1884. 
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existante, on a pour la vitesse de réaction à un instant quelconque 
dx - = k (a - x) (b - x), 
dt 

ou, par une transformation facile, 

L'intBgrale de cette écpation est 

-'[ 
a - b  

Lg (6-x)-Lg(a- x)] = k t +  const. ; 

pour t = 0, x = O, de sorte que 
1 

--(Lg6 a - b  - ~ ~ a )  =const., 

d'où, par soustraction on obtient enfin : 

La saponification a d'abord été étudiée au point de vue de la loi 
de l'action des masses par WARDER (1)' et plus tard, d'une façon 
plus approfondie par VAN'T HOFF (2), REICHER (3), OSTWALD (4) ,  
ARRHENIUS (5), SPOHR (6) ,  etc. Il  s'est trouvé que la formule précé- 
dente représente très bien les nombres obtenus avec les bases 
fortes. Ainsi dans l'action de la soude en léger excès sur l'acétate 
d'éthyle à IOo, on a aux temps indiqués (en minutes) trouvé pour le 
titre basique c du mélange réagissantles valeurs suivantes : 

Les valeurs c désignent le nombre de cmc. d'une solution acitle 
1 - normale qu'il a fallu pour neutraliser 100 cmc. du mélange 

23,26 

(1) Ber. deutsch. chem. Ges. 14, 1361 (1881). 
(5) Etudes, p. 107. 
(3) Lieb. Ann. 128, PB7 (1885). 
(4) J. pr. Chem. 3 6 , 1 1 2  (1887). 
(5) Zeitschr. physik. Chem. 1 ,  110 (1887). 
(6) Ibid. a, 194 (1888). 
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xéagissnnt ; pour ramener les nombres précédents à notre niesure 
habituelle de la concentration, c'est-à-dire en molécules-gramnie 

4 
par litre, il faut les inultiplier par 

23.26. 100 ' 
Aux quantités a, b, x contenues dans la formule précédente cor- 

respondent ici respectivement le titre initial 61,95, le titre initial 
diminué du titre final 61,95 - 14,92 = 47,03, et 61,95 - c ; on 
obtient ainsi 

2,303. 2386 c. 47,03 
k =  14'92 t log'' 6i ,% ( c  - 44,92> ' 

Le facteur 2,303 est introduit par la réduction des logarithmes 
naturels en logarithmes de BRIGGS. Les valeurs de /; inscrites dans 
la  troisième colonne ne s'écartent de leur moyenne que dans 
les limites des erreurs d'observation. La signification de la gran- 
deur 1, en exprimant l e  temps en minutes et la concentration en 
molécules-gramme par litre, est la suivante : e~ ie  donne le nombre 
de înole'czrles-gr. d'kther qui seraiend saponibées en 2ln e minute si 
Pon azlait clans un litre une molécule-gr. d'éther et une nzoléeule-gr. 
d'acide re'agissant I'un sur Z'aune, si ton nuait Ic moyen d'élimi- 
ner contin?relZement les produits de la réac~iou et de remplacer les 
y uantilés d'éfher et de base t?*ansfomées. 

Si l'on emploie des quantités équivalentes d'éther et de base, 
la vitesse de réaction est à un instant quelconque 

dx 
- =k(a- x j 2 ;  
dt 

l'intégration donne 

La variation de la vitesse de réaction avec la nature de l'éther et 
de la base a été étudiée systématiquement par REICBER, qui est 
arrivé aux résultats suivants : 

1. Saponification de l'acétate d'Cthyle par différentes bases, à 
g0,4 : 

k Ic 
Soude . . . . . 2,307 Strontiane. . . . 2,204 
Potasse. . . . . 2,298 Baryte. . . . . 9,144 
Chaux . . . . . 2,585 Ammoniaque . . 0,011 

2. Saponification de l'éther acétique de divers alcools par la 
soude à g04 : 

k k 
dlc. mkthylique . . 3,493 Alc. isobutylique . 1,618 
Alc.6thylique. . . 2,307 Alc. isoamylique . 4,649 
Alc. propylique . . 1,920 
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3. Saponification des éthers éthyliques de divers acides par la 
soude à 14'6 : 

k k 
Ac. acétique . . . 3,204 Ac. isobutyrique. . 1,731 
Ac. propioniqiie . . 2,816 Ac. isovnlériqiie . 0,614 
ilc. biitgrique. . . 1,708 Ac. benzoïque . . 0,830 

On voit que pour les bases fortes la vitesse de réaction est pres- 
que la même ; elle est d'une façon générale d'autant plus faible 
que le nombre des atomes contenus dans les éthers est plus grand. 
Les nombres précédents montrent en outre que l'influence de la 
nature de l'alcool est beaucoup moindre que celle de la nature de 
l'acide ; ce résultat s'est nianifesté d'une faqon plus frappante 
encore dans des expériences plus récentes (1). 

L'influence de la nature de la base a été étudiée dans une vaste 
étendue par OSTWALD, qui a trouvé tous les degrés entre l'action 
de la soude et de la potasse, qui saponifient le plus rapidement, et 
celle de l'ammoniaque et de l'allylamine, qui saponifient le plus 
lentement, et il a observé un phénomène remarquable. Pour lcs 
bases faibles, en effet, la formule précédente est en défaut; ainsi 
dans la saponification de l'acbtate d'éthple par l'ammoniaque, il a 
obtenu aux époques 'indiquées les valeurs suivantes nullement 
comparables aux précédentes) du coefficient de vitesse : 

qui sont loin d'étre constantes. OSTWALD a reconnu quela cause en  
est l'action wtadatr ice  exceptionnellenzerzt considkrable exercke 
sur la marche de la réaction, pal. le sel neutre fortné (sel d'ammo- 
nium), c,e qui explique le ralentissement de la saponification. Les 
autres conditions restant les mêmes, on a ajouté au commence- 
ment de l'acétate d'animoniuni en quantité équivalente à celle 
de l'ammoniaque employée ; alors on a obtenu pour k les valeurs 
suivantes : 

t h: 
O - 

994 0,138 
6874 0,120 

15404 O, 119 

(1) HEMPTINE, Zeilschr. phgsik. Chem. i 3,561 (1894) ; LOWESHERZ, ibid. 61, 
395 (1894). 
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Par cette addition la vitesse de réaction est donc considérable- 
nient diminuée, mais le coefficient de vitesse est devenu beaucoup 
plus constant ; ceci s'explique parce que la concentration de l'acé- 
tate d'ammonium varie relativement moins. 

Cette influence remarquable qu'exerce la présence des sels neu - 
tres a été ensuite étudiée, d'après un grand nombre de données 
d'observation, par ARRHENIUS, qui est arrivé aux conclusions sui- 
vantes : 1. La vitesse de saponification des bases fortes, pour une 
grande dilution, n'est que peu modifiée (de moins de i 010) par la 
présence de quantités équivalentes de sels neutres. 2. La vitesse 
de saponification de l'ammoniaque est fortement abaissée par la 
présence de sels d'ammonium ; des quantités équivalentes des 
divers sels ont sensiblement le  niême effet. Dans la réaction d'une 

1 
solution - normale d'ammoniaque sur une quantité équivalente 

40 
d'acétate d'éthyle, l a  relation du coefficient de vitesse k et de la 
quantité S d'un sel d'ammoniaque quelconque d'un acide mono- 
basique est donnée, pour la température de 21'7, par la formule 
(purement empirique) : 

0,1561 
k = 

14-1244 S-1i413 S2 ' 

Théorie de la saponification. - Les relations que nous 1-enons 
d'exposer et qui au début paraissaient inexplicables sont une con- 
séquence nécessaire de la loi de l'action des masses et de la dissocia- 
hon  t?Iectrolytique. Examinons le phénomène de saponification à 
la luinibre de cette théorie ; i l  consiste dans l'action des ions 
hydroxyle sur la molécule d'éther selon l'équation 

ou plus simplement 

Le constituant positif de la base ne joue qu'un rôle indifférent (2). 
Des bases qui sont dans le même état de dissociation doivent, 
d'aprés cela, agir de la même façon sur les éthers, ce qui est, en 
effet, le cas pour la soude et la potasse, mais l'action doit être 
d'autant plus faible que la hase est moins dissociée ; c'est ce que 
montre la lenteur de la saponification par l'ammoniaque, ou plu- 

( 1 )  Par conséquent la saponification par la baryte n'est pas une réaction 
trimoleculaire (Ba(OH)2 + 2 CaHHj-0ZC2H3= . . .), mais, dans le sens de l'équa- 
tion précédente, est .une rbaction birnoléculaire (OH + C0H5-0'C'H3 = . .) 
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tbt par l'hydrate d'ammonium qui n'est que très peu dissocié en 
ses ions, et c'est aussi ce que confirment d'une manière frappante 
les recherches ~'OSTWALD. . 

D'après le mécanisme de la réaction, dans le cas où les ions 
hydroxyle seuls réagissent avec une vitesse appréciable, . ce n'est 
pas la base non dissocibe qu'ilfaut considérer comme masse active, 
mais seulement la quantité de cette base qui est dissocite. En dési- 
gnant par a le degré de dissociation, la 'formule précédente doit 
être transformée en celle-ci : 

dx -- - k' u (a  - z) ( b  - x), 
dt 

Le degré de dissociation de la  base est donné par sa constante 
de dissociation, sa concentration et la quantité de sel neutre exis- 
tante. Pour les bases fortes, qui sont à peu près également disso- 
ciées, de même que le sel neutre formé dans la réaction, a 

demeure sensiblement constant pendant toute la durée de la réac- 
tion ; car dans un mélange de deux électrolytes également disso- 
ciés et possédant un ion commun la dissociation pour une même 
concentration totale est indépendante du rapport quantitatif 
(p. 88), et ce dernier demeure même constant pendant la réaction. 
Si donc nous faisons k' a - IL, l'équation reprend sa forme yri- 
mitive, qui est d'accord avec l'expérience. 

Mais une base devra se coniporter autrement dont le degré de 
dissociation est très différent de celui du sel neutre formé, c'est-à- 
dire est beaucoup plus faible, comme c'est le cas pour l'ammonia- 
que et l'acétate d'ammonium. Alors, par suite de ce que dans la 
réaction il se forme un nombre relativement grand d'ions amiiio- 
nium, le degré de dissociation de la base recule fortenient et la 
vitesse de saponification doit diminuer beaucoup plus que ne l'exi- 
gerait la diminution de la concentration ; c'est ce qui a été effec- 
tivement observé ; de même s'explique l'action retardatrice de 
l'addition initiale d'acétate d'ammonium. 

A l'aide de la constante de saponification de la potasse on peut 
iiiême calculer de la façon suivante celle de l'amnioniaque en 
frésence des sels ammoniacaux (1). La constante de saponification 
de la potasse, est dans le premier système de mesures, 6,41 à 2h07 
et pour une concentration 1/40 norniale (elle est d'ailleurs à peu 
près indépendante de la concentration, comme l'indiquent la théo- 
rie et l'expérience) ; celle de l'ammoniaque, pour la même con- 

(1) ARRHENIUS, Zeitschr. phjsik. Chem. a, 284 (1888). 
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centration, en la présence ou en l'absence dc sels ammoniacaux, 
.doit, selon la théorie être d'autant plus petite que dans les mêmes 
conditions l'ammoniaque est moins dissociée que la potasse, dont 
97,2 010 sont dans ces conditions décomposés en ions, ainsi qu'on 
le  voit par la mesure de la conductivité électrique. Le degré de 
dissociation de l'ammoniaque 1/40 normale, déterminé aussi par 
l a  conductivité, est 2,69 0/0, et en présence d'une quantité S d'un 
.sel binaire d'amnioniunl, qui, pour les grandes dilutions dont il 
s'agit, peut sans erreur sensible être considéré comme entière- 
nient dissocié, elle se calcule par les équations suivantes, obte- 
nues par application de l'isotherme de dissociation à l'ammonia- 
que  pure, puis à l'animoniaque additionnée de sel d'ammonium : 

a représente le degré de dissociation cherché et Ii  la constante de 
.dissociation de l'animoniaque. Nous obtenons donc poilr la vitesse 
d e  saponification /L. en présence de la quantité S du sel neutre 

e t  pour l'ammoniaque pure 

Dans le  tableau suivant se trouvent, d'une part, les ~ a l e u r s  de 
k calculées de cette façon, et, d'autre part, les valeurs fournies 
par  la formule empirique ~ ' A R R E E ~ I U ~  (p. 138), qu'on peut consi- 
dérer comme le résultat de l'observation directe. 

k calc. I k obs. 

Si l'on se rappelle que la base de ce calcul est la valeur si grande 
du  coefficient de saponification de la potasse, l a  concordance des 
deus  dernières colonnes a quelque chose de surprenant, et elle 
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montre avec évidence qu'eflectivernent ka vitesse de sapon@calio~t, 
toules choses égales d'ailleztrs, est très approximatiuenlent popor-.  
tionnelie d la quantité des ions OH libres. Nous sonmes donc à 
même, po21~ une hase quelconque, de calctrler la  vitesse de saponi- 
fication d'après son degré de rlissocialion. 

La mesure de la  vitesse de saponification d'un éther en dissolution est, par 
conséquent, un  moyen de déterminer l a  quanlité des ions hydroxyle contenus 
dans une solulion. SHIELDS en a fait usage (p. 104) pour déterminer l'hydrolyse 
des sels de bases fortcs. - Comme E. KOELICHEN l'a montré, la condensation de 
l'acdtone en alcool diacktoniqiie en solution aqueuse est accélérée par les ions 
hydroxyle, e t  l'6tude quantitative de cette réaction pcut encore servir ti calculer 
la conrentration de ces ions (Zeitschr. physili. Chcm., 33, 129, 1900). 

Des résultats extrémement reinarquables ont été fournis par une élude de 
WIJS (p. 91), qui a déterminé la vitesse de saponification de l'acétate de 
méthyle par Peau pure. La marche de ce phénomène est évidemment l a  sui- 
vante : Si l'on suppose l'étlier dans l'eau pure, il se îorrne de l'acide acétique e t  
de l'alcool mkthylique par l'action saponifiante des ions hydroxrle : 

le nombre des ions hydroxyle va donc diminucr et celui des ions hydroghe va 
augmenter. Mais les ions hydrogène possèdent aussi la propri6té de saponifier 
(p 132), bien que dans une plus faible mesure que les ions hydroxyle ; la com- 
paraison des vitesses de saponification par les acides ct par les alcalis nous 
montre, en effet, quc ceux48 saponifient environ 1400 fois plus vite que ceux-ci. 
Ainsi ces considérations nous conduisent B ce résultat que la vitesse de saponi- 
fication de l'acétate de méthyle dissous dans l'eau pure corninence d'abord par 
diminuer rapidement 8 cause de la diminution des ions OH, mais que plus tard, 
lorsqu'il s'est formé beaucoup d'acide acétique ct quc, par conséqiient, l'eau 
cst devenue fortement acide, elle augmente de nouveau, parce que l'action 
cata1-j-tique des ions H acquiert une grande intensitd. 11 existe donc un n~inimum 
de vitesse de saponification, dont la position est donnée par le calciil suivant : 

Imaginons que l'expérience soit conduite de telle sorte que la concentration 
de l'éther demeure constante, la vitesse de réaction sera 

expression oii k, et k, représentent les coefficients de vitesse dc saponification 
par les ions respectifs OH et H, pour la concentration correspondante mainte- 
nue constante de l'éther. 

L'équation (p. 90) 
[Hl [O fl] = cOe 

donne par différenciation 

Pour t r o u ~ e r  l a  position du minimum nous avons encore h di iken t ie r  
l'équation ( 1 )  par rapport h t et  faire l'expression égale & zéro : 
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L'équation (3) est satisfaite, r o n m e  le montre la conîparaison avec@), lorsque 

[Hl : [OH] = k, : k,, 

ce qui détermine la position du minimum ; comme les ions OH saponifient 
1400 fois plus vite que les ions H, le  minimum aura lieu Iorsque la  concentra- 
tion dcs ions H est devenue 1400 fois plus grande que celle des ions OH ; on 
peut aussi calculer facilement que la  vitesse minimum est 18,6 fois plus faible 
que l a  vitesse initiale. 

Pour vérifier ces relations par l'expérience, on a éludié quantitativement la 
vitesse de décomposition de l'éther par l a  détermination de la conductivité élec- 
trique, et on a trou\~é qu'efectivement la vitesse de réaction, conformément 
cl la théorie, commence d'abord par diminuer, passe par un minimum et  
augmente ensuite. Pour le calcul de l a  dissociation électrolytique de l'eau. 
c'est précisénlent ce minimum de vitesse qui convient le mieux, e t  les nombres 
donnés (p. 91) ont é té  ainsi obtenus, en calculant les concentrations des ions 
hydrogkne et hydroxyle d'après les vitesses effectivement observées. La condi- 
tion introduite ci-dessus, que la  concentration de l'éther demeure constante, 
cst facilement réalisée, parce que les quantités d'éther transformées pendant le 
stade initial éludié ne sont qu'une très faible fraction de la  quantité totale. 

Réactions trimoléculaires et multimoléculaires. - Si les trois 
espèces de molécules qui disparaissent d'un système par la réac- 
tion trimoléculaire sont prises en quantités équivalentes, o n  
obtient pour la vitesse de réaction 

d'où, en tenant compte de ce que pour t = O ,  on a aussi x = 0,  

Ce n'est que dans ces derniers temps qu'on a trouvé des exemples 
de ce cas, entre autres l'action du chlorure ferrique sur le  chlo- 
rure stanneux 

étudiée par A.-A. NOYES. Il s'est trouvé avantageux, pour éviter 
les perturbations secondaires, d'ajouter un peu des produits de 
la réaction (chlorure stanniqne et chlorure ferreux). 

(1) Zeitschr physik. Chem. 16, 546 (1895). 
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o,oa5 norm. SnCP 
o,oa5 norm. SnC14 

0,025 norm. FeClg 
0,025 norm. FeCP 

a - x  

De même, selon A.-A. NOTES et R.-S. WASON (l), la réduction 
du chlorate de potassium par le chlorure ferreux, en solution 
acide, est une réaction trimoléculaire ; i l  en est encore ainsi de la 
réduction des sels d'argent par le foriniate de sodium. 

W. JUDSON et 3.-W. WALKER (3) ont trouvé un bel exemple de 
rkaction yuadrimoléculaire dans la réaction de l'acide bromique 
sur l'acide bromhydrique ; vraisemblablement la réaction se fait 
selon la formule : 

Enfin, d'après DONNAN et ROSSIGNOL (41, la réaction 

2KI + 2K'Pe(CNj6 = 2K4Fe(CN)' + I', 

en solutions neutres, serait quintimoléculaire, car le ph8nomène 
principal dans cette transformation est vraiseml~lablement exprime 
par la formule -- -- 

2&(CN)6 + 3 ï =  2Fe(CN)6 + p. 
D'ailleurs les réactions trimoléculaires et, à plus forte raison, 

les réactions d'ordre plus élevé sont très rares, ce qui s'explique par 
les considérations cinétiques développées page 7 (5) ; la proba- 
bilité de la rencontre simultanée d'un certain nombre de molécu- 
les est excessivement faible, et les vitesses des réactions multimo- 
léculaires ne peuvent être un peu considérables que dans des 
conditions tout à fait exceptionnelles. D'après cette conception 

(1) Zeitschr. physik. Chem. 2 2 , 2 1 0  (1897). 
(2) A.-A. Noms et G. COTTLE, ibid. 137, 579 (4898). 
(3) Journ. Chem. Soc. 1898, p. 410. 
('I) Trans. chem. Soc. 83, 703 (1903). 
(5 )  Voir aussi VAN'T HOFF, Leçons de Cliimie physique, t .  1, Dynamique chi- 

mique, trad. française, p. 402. 
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parfaitement vérifiée par l'expérience, les réactions en apparence 
multimoléculaires se font en réalité par degrés successifs, c'est-h- 
dire par des réactions intermédiaires plus simples (unimolécu- 
laires, dimoléculaires, rarement trimoléculaires). 

Un bel exemple nous en est fourni par une recherche de 
O .  KNOBLAUCH (1) sur la vitesse de saponification des éthers des 
acides polybasiques. Désignons par R" le radical d'un acide biba- 
sique ; son éther éthylique est saponifié par la soude selon l'équn- 
tion 

R"(C'HYa + 2 NaOlI = R"NaS + 2 C W O H  ; 

niais il s'est trouve que la marclie de la réaction n'est nulleinent 
trimoléculaire, et que celle-ci se fait en deux phases : 

1. R(C2HS)'+ NaOII - R"(Cq5)Na + CHH"OI-1 
2. R(CqHS)Na + NaOH = Rr'NaS + C2HWH ; 

i l  y a donc deux réactions bimoléculaires successives. Pour le cal- 
cul numérique du phénomène, il faut, par conséquent, appliquer 
la loi de l'action des masses à ces deux équations, c'est-à-dire 
introduire pour chacune de ces deux réactions, qu'on peut consi- 
dérer comme totales une constante de vitesse particulière. 
h cette occasion faisons remarquer la différence de principe qui 

existe entre les formules de la statique chimique et celles de la 
cinétique chimique ; ces dernières peuvent seules nous renseigner 
sur le niécanisme de la rhction, tandis que les formules de la 
statique chimique sont entiBrement indépendanter: de la voie par 
laquelle s'établit l'équilibre. Par exemple, il est facile de se con- 
vaincre que les formules pour l'équilibre de la réaction précédente 
sont les mêmes, peu importe que l'éther de l'acide bibasique se 
soit formé directement ou par degrés successifs, tandis que la 
marche de la réaction doit être tout à fait différente dans les 
deux cas. 

Marche e t  mécanisme d'une réaction. - Dans ce qui précède 
nous avons vu que, selon le nombre des espèces de molécules qui, 
au cours de la rbaction dans le système homogéne considéré, 
éprouvent une variation notable, la marche de la réaction pré: 
sente des différences nettement caractéristiques ; c'est ce que mon- 
tre la comparaison des formules qui permettent de calculer les 
coefficients de vitesse pour des quantités équivalentes de substan- 

(1) Zeitschr. physik. Chem. 86,96 [18981. 
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ces réagissantes ; ces coefficients sont, en effet, donnés par les 
expressions suivantes : 

Réaction uninioléculaire 

4 x >, bimoléculaire - 
t a ( a - x )  
1 x(2a -x )  

P trimoléculaire - etc. 
t 2aa~a - xe) 

Ces formules sont assez différentes pour que si une réaction, par 
application de l'une d'elles, donne un coefficient de vitesse con- 
stant, il n'en soit plus du tout ainsi par application des autres. On 

a 
le reconnalt clairement comme suit : si nous faisons x =- , c'est- e 
à-dire si nous calculons le temps nécessaire pour la transforma- 
tion de la moitit! de la quantité de la substance ~éagissante, on 
trouve que dans le premier cas, il est indépendant de la concentra- 
tion initiale a ; dans le second cas, il est en raison inverse de a ; 
dans le troisième, il est en raison inverse du carré de a, et d'une 
façon générale, pour une réaction n-moléculaire, il est en raison 
inverse de la puissance n - 1 de la concentration initiale. Ainsi 
on peut donc facilement déterminer le nombre d'espèces de molé- 
cules qui prennent part à une réaction ; il suffit, dans deux expé- 
riences faites avec des proportions équivalentes de substances réa- 
gissantes, mais avec une concentration dXérente, de mesurer le 
temps employé chaque fois pour la transformation de la moitié de 
la quantité de la substance susceptible de réagir. 

Le mérite d'avoir montré que d'après la marche d'une réaction 
on peut se faire une idée de son mécanisme, appartient à VAN'T HOFF, 
qui en avait déjà fait quelques applications dans son remarquable 
travail, Etudes de dynamique chimique (1884). 

Comme le fait observer VANT' HOFF (i), la marche d'une réaction 
unimoléculaire dans un système gazeux prouve que toutes les molé- 
cules du gaz ne sont pas dans le même état, sans quoi aucune ne 
serait décomposée ou bien toutes le seraient en même temps. 
L'éventualité de tous les degrés dans la vitesse de réaction dEpose 
en faveur des considérations cinétiques, et en particulier de l'idée 
de ~ I A X W E L L  (t. 1, p. 233), d'après laquelle les températures des 
diverses molécules d'un gaz oscillent de part et d'autre d'une 
valeur moyenne. 

Souvent une réaction, qui au dkbut a une marche simple et uni- 

(i) Dynamique cliim., p. 191 (trad. fi..). 
Nernst, II. 
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forme, est par la suite troublée par des réactions secondaires, lors- 
que la quantité des produits de réaction formés atteint une pro- 
portion sensible. Dans ce cas, on peut encore, de la relation de 
la vitesse initiale à la concentration initiale des substances réa- 
gisantes, tirer des conclusions certaines au sujet du nombre des 
mol6cules. Pour une concentration équivalente c des constituants 
réagissants, la vitesse initiale est, en effet, 

si n espèces de molécules réagissent simultanément ; obser~ons 
les vitesses initiales u, et v, pour deux concentrations différentes 
C, et c,, il vient 

Toutefois, comme la vitesse initiale est difficiie à déterminer 
directement, on n'obtiendra de cette façon que des résultats 
approximatifs, qui, puisque n est toujours un nombre entier, sont 
neanmoins suffisants pour trancher la question dans la plupart des 
cas. Ainsi dans l'action du brome sur l'acide fumaripue en solu- 
tion aqueuse étendue, qui dans son stade initial forme de l'acide 
dibromosuccinique, VAN'T HOFF (1) a trouvé 

n = l,87 (au lieu de 2), 

valeur suffisamment voisine de celle qu'on espérait. 

On trouve d'autres applications de cette importante méthode dans VAN'T HOFF 
(Dynam. chim., p. 197), NERNST et HOHMARN (Zeitschr physik. Chem. il, 
375, 1893), A.-A. NOTES (ibid. 18, iZ8, 189Fij. - En pratique on ophe  comme 
je  l'ai montre dans mon travail précité fait en collaboration avec HOAMANN ; 
on calcule pour la phase initiale les expressions 

et l'on examine si leurs valeurs sont indépendantes du volume du mélange 
réagissant, ou si elles sont inversement proportionnelles 8. la première, B la 
seconde puissance, etc., de ce volume. 

Après ce que nous avons déjà dit à plusieurs reprises, il est 
à peine besoin de faire remarquer que par aucune de ces méthodes 
nous ne pouvons décider si une espèce moléculaire qui se trouve 
en grand excès, par exemple le dissolvant, participe ou nom à la 

(1) Etudes, p. 89. 
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rdaction ; ici le cas est le même que précédemment (y. 34), où 
nous avons constath que l'hydratation des substances dissoutes est 
sans influence sur les abaissements du point de congélation. 

Vitesse de rbaction et constitution. - Le principe de la réaction 
ilttramoléculaire (t. 1, p. 333) reposait sur la recherche de la 
facilité avec laquelle les produits de d~composition se forment 
aux dépens d'une combinaison, et il a été souvent appliqué parti- 
culièrement dans les questions d'ordre stéréochimique (t. 1, 
p. 342 et 344). Nous connaissonsmaintenant des méthodes quinous 
permettent de remplacer l'idée certainement trop vague de « faci- 
lité )) par une grandeur bien définie, exprimable numériquement, 
celle de la vitesse de réaction. L'application pratique de cette 
notion est encore en grande partie l'affaire de l'avenir ; cependant 
elle a déjà fourni de bons résultats. 

Ainsi, par exemple, EVANS (1) a reconnu une relation entre la 
constitution chimique des chlorhydrines et la vitesse avec laquelle 
elles forment de l'acide chlorhydrique suivant l'équation 

la marche de la réaction en solution diluée était déterminée par 
le titrage du chlorure de potassium formé. Dans la discussion des 
nombres obtenus, Ewms part de cette idée que la distance du 
chlore et de l'hydroxyle dans la molécule exerce une influence 
prédominante sur la vitesse de formation de l'oxyde, que celle-ci 
doit être d'autant plus grande que ces deux radicaux sont plus 
rapprochés l'un de l'autre. L'espace nous manque pour appro- 
fondir les conclusions obtenues sur la constitation des sept chlo- 
rhydrines étudiées. 

Application de la cinetique chimique 9, la determination de la 
marche des reactions chimiques. - Nous avons déjà vu une telle 
application (p. 146) ; c'est surtout HEIYRICE GOLDSCRIIDT et ses Blbves 
qui ont fait un grand usage du principe. Comme exemple, examinons 
avec quelques détails une recherche de GOLDSCHXIDT et ~ I E R Z  (2) sur 
la formation des couleurs azoïques. L'acide diazosulfanilique et le 
chlorhydrate de diméthylaniline réagissent avec une vitesse 

(1) Zeitschr. physik. Chem. 7 ,  337 (1891). 
(2) Ber. deutsch. chem. Ges. 30, 670 (1897). 
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mesurable pour former le méthylorange, suivant llCquation brute 

le travail indiqué résout la question de savoir laquelle des trois 
formes possibles du chlorkydrate de diméthylaniline est celle qui 
réagit réellement. Ces trois formes sont : 

+ 
1. Le cation C6HSN(CHa)'H ; 
2. Le sel non dissocié C6H'N(CH3)'. HC1 ; 
3. L'amine libre dissociée hydrolytiquement C6H5N(CH3)'. 
De la loi de l'action des masses on peut pour chaque forme 

déduire la concentration en fonction de la quantité totale de 
l'amine déterminable par l'analyse. La vitesse de la transforma- 
tion doit être proportionnelle à cette concentration, et dans le 
cas 1 (puisque la dissociation électrolytique est très avancée) assez 
exactement proportionnelle à la concentration totale, un peu 
diminuée toutefois par l'acide chlorhydrique en excès, qui recule 
la dissociation ; dans le second cas, il en est à peu près de même, 
mais seulement la vitesse est un peu augmentée par l'acide chlo- 
rhydrique. Aucune de ces conclusions n'est confirmée par l'ex- 
périence. Mais si l'on calcule la vitesse dans l'hypothèse 3, on 
obtient 

dx - = k (a-x) 5, 
dt  

équation où (a-x) est la concentration de l'acide diazoïque et E, 
celle de l'amine hydrolytiquement décomposée ; cette valeur se 
ealcule facilement, car 

Base libre X Acide libre 
= const., 

Sel X Eau 
ou bien 

b exprimant l'acide chlorhydrique qui a pu être ajouté en excès, 
e t  a la concentration initiale de l'amine. Or est très petit vis-à- 
vis de a et de x ; donc 

5 i b + 4  - - K e t  
a-x 

Cette Bquation a été exactement vérifiée par les mesures ; 
l'exchs d'acide chlorhydrique (6) retarde la réaction ; la propor- 
tion transformée (comme dans la réaction du premier ordre) est 
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indépendante de la concentration, et les valeurs numériques de kK 
sont assez concordantes, ainsi que le montre le tableau suivant : 

a = 0,0282 b = 0,0282 kK = 0,0036 
0,0282 0,0564 0,0058 
0,0282 0,0846 0,0055 
0,0200 0,0200 0,0050 
0,0350 0,0310 0,0058 

Marche des rbactions incompl8tes. - Disons enfin quelques 
mots du cas général, où une réaction s'arrête bien avant qu'elle 
soit totale. Ceci a lieu dans la formation des éthers (p. 22) ; si l'on 
mélange, par exemple, un mol d'alcool et un mol d'acide acéti- 

2 
que, l'équilibre s'établit lorsqu'il s'est formé les - de la quan- 

3 
tité d'éther qui pourrait se former. La vitesse de réaction à l'épo- 
que t ,  où la quantité d'éther existante est x, est donnée par 
l'équation 

dx -- - k (1 - x)' - EX', 
d t  

où k et k' désignent les constantes de vitesses des deux réactions 
inverses. Introduisons dans l'équation le rapport 

déduit de l'état d'équilibre du système, on obtient par intégra- 
tion (1) 

i 2-x 4 k = - L g - = - ( k - k l )  
t 2 - 3 x  3 

La vitesse de formation des éthers dans les conditions pr6cé- 
dentes a été rnesurée par BERTHELOT et PÉAN DE SAINT-GILLES à la 
température ordinaire. 

x obs 

O, O 0 0  

0,087 
O. 121 
O, aoo 
O ,  250 

O, 345 
0,421 
0,474 
0,496 
09677 

x calc. 

( I )  Pour l'effectuation de ces calculs, voir, p. ex., NERNST et SCH~NFLIESS, Ein- 
führung in die math. Behandl. der Naturwissenschaften, II Aufl., p. 144 et 
suiv., Miinchen, 1898. 
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Les valeurs de x inscrites dans la troisihme colonne ont Bté 
calculées par la formule théorique (1) où l'on a fait 

Excepté au comniencement de la réaction, où il semble avoir 
existé des influences, l'accord entre le calcul et l'expérience est 
excellent. Nous reviendrons sur ce calcul à la fin du chapitre. 

Si à une solution concentrée d'eau dans l'alcool on ajoute une 
petite quantité d'acide, on peut considérer la concentration de 
l'eau et de l'alcool comme constante et l'on a, par conséqucnt, 
pour la vitesse de rkaction 

dx 
-= k,  ( a - x )  - k ,  x ; 
dt  

a est la quantité d'acide employée et x la quantité d'6ther formée 
au temps t .  La même équation s'applique naturellement lorsqu'on 
ajoute une petite quantité d'éther à un mélange d'eau et d'alcool, 
en désignant par a l'éther ajouté et par x la quantité décomyosbe 
au temps t ; seulement la  réaction se fait dans l e  sens inverse. 
Introduisons dans l'équation précédente la  constante d'équilibre 

et intégrons, il vient 

La validité de cette équation a été vérifiée dans un grand nom- 
bre d'expériences par W. I~I~TIAKOWSKY (2), qui a en outre apporté 
la preuve qu'on obtient pour k, + k ,  la même valeur, soit dans la 
formation, soit dans la décomposition des éthers. 

Un autre exemple de la marche d'une réaction incomplète a 
été trouvé par P. HENRY (3) dans 1'Ctudc de la transformation de 
l'acide oxybutyrique en lactone ; comme pour accélérer la réac- 
tion on ajoute une grande quantité d'ions hydrogène (sous forine 
d'acide chlorhydrique), on peut considérer l'acide oxybutyrique 
plus faible comme n'étant pas du tout dissocié, et prendre pour la 
marche de la réaction les équations (1) et (2). 

(1) GULDBERG et ~ A A G E ,  J. pr. Cliem. [2], i 9, 69 (1879) ; Classiques ~ ' O S T -  
WALD, no 104. 

(2) Wied. Beibl. 1891, p. 295; Transformation chimique dans les sgstéines 
)iomogènes ; Saint-Pétersbourg, 1895 ; voir aussi O. I i ~ o ~ ~ ~ u c ~ , Z e i l s c h r .  phjsilc, 
Chem. 2 2 , 2 6 8  (1897). 

(3) Zeifschr. physik. Chem. 10, 96 (1892). 
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Dans une expérience la  concentration initiale de l'acide 
1 

était - équiv.-gr. par litre, un volume enlevé avec une pipette 
5,66 

exigeait 18,23 cmc. d'une solution de baryte, abstraction faite de 
l'acide chlorhydrique ajouté. Après un certain temps, le  titre 
devenait constant et égal à 13,28 ; donc 

et la série d'expériences a donné pnur la température de 2 5 O  : 

Les valeurs t sont exprimées en minutes, x représente les quan- 
tités de lactone formées exprimées en cmc. de la solution de 
baryte, a = 18,2J en la même unité. La constance de la valeur 
de k, + k, calculée par l'équation prbckdente est satisfaisante. 

Ainsi que l'a montré KÜSTER (1), la même formule de réaction 
convient pour la transformation réciproque des deux hexachloro- 
céto-R-pentènes ; un mélange de ces deux isomères tend vers 
un état d'kquilibre assez variable avec la température. Faisons 
observer que le cas étudié par KÜSTER est celui d'un mélange 
liquide de deux espèces de molécules transformables l'une en 
l'autre sans la présence d'aucun dissolvant. 

Pour l'autoracémzsation, on a 

et il résulte de l'équation (2) . 
a 

Remarquons que la moitié de a seulement se transforme ; nous 

(i) Zeitschr. physik, Chem. i 8, i6i  (1895). 
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voyons alors que l'équation (1) se confond avec celle de la réac- 
tion unimoléculaire. 

D'aprbs WALKER et KAY (Journ. chem. Soc. 1897, p. 489 ; Zeitschr, pliysik. 
Chem. 24,372,1897)' la formation de l'urée aux dépens du cyanate d'ammo- 
nium se fait selon l'équation 

si a représente la quantité initiale de cyanate d'ammonium et a le degré de dis- 
sociation au temps t, on a 

dx - = k C L ~ ( ~ - X ) ~ -  k'x. 
d l  

lultirotation du sucre de lait. - Que dans ce phénomène i l  
s'agisse d'une réaction qui se fait incomplètement, c'est ce qu'a 
démontré C.-S. HUDSON (l), qui a ainsi expliqué pour ce cas le pro- 
cessus de la multirotation dont nous avons déjà parlé (p. 131). 
L'hydrate du lactose et la lactone de ce sucre en solution récem- 
ment préparée changent peu à peu leur pouvoir rotatoire, parce 
que, dans chaque cas, il s'établit un équilibre suivant l'équation 

C12H~4oi2~,,Cl~Hz2oll + H20 . 7 

comme on peut déterminer le pouvoir rotatoire de chacune de ces 
deux substances en solution fraîchement préparée, on saura déter- 
miner par la méthode strobométrique la composition de la solu- 
tion à chaque instant de la réaction et finalement l'état d'équilibre. 
Si l'on dissout a mols de l'hydrate dans beaucoup d'eau, on a 
l'équation 

où x désigne la quantité de lactone formée. Si r, désigne la rota- 
tion de a mols d'hydrate, on obtient par intégration, comme p. 150, 

r étant la rotation variable, et r ,  , la rotation pour l'état d'équi- 
libre. HUDSON a trouvé les conséquences de cette équation vérifiée 
sous tous les rapports. 

Tautornérie. - Considérons un mélange de deux ison~ères qui, 
comme dans le cas étudié par KÜSTER et mentionné (p. 151), sont 
capables de transformation réciproque, et admettons que l'équili- 

(1) Zeitschr. physilr. Chem. 44, 487 (1903). 
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bre s'établisse très rapidement entre ces deux isomères ; si nous 
tentions, par une méthode quelconque de séparation, d'enlever à 
ce mélange l'un des composants, l'autre composant, par suite de- 
la destruction de l'état d'équilibre, se transfornierait partiellement 
en le premier, c'est-à-dire que le  système réagirait comme s'il 
n'était formé que du premier composant. Si, au contraire, nous 
eiiiployons un réactif qui n'agit que sur le second composant, le 
mélange se comportera comme s'il n'était formé que de ce second' 
composant. Un tel mélange serait donc capable de réagir suivant 
deux formules de constitution, c'est-A-dire que nous aurions le 
phénomène que nous avons appelé tnutomé~ie (t. 1, p. 336). 

Selon cette conception souvent exprimée dans ces derniers 
temps (1)) l'acide cyanhydrique, par exemple, serait un mélange 
des molécules NCH et CNH, qui, à la température ordinaire, peu- 
vent se transformer si rapidement l'une en l'autre, qu'il serait 
impossible ou au moins fort difficile de les separer ; de même aux 
hautes températures, dans le mélange étudié par KÜSTER, la sépa- 
ration n'est pas possible parce que le passage d'une forme isomé- 
rique à l'autre se fait trop rapidement. D'après cette manière de 
voir, l'abaissement de la température serait un moyen d'isoler l e s  
deux formes tautonières. 

Cette conception de la tautomérie, ainsi que KNORR (2) l'a rernar- 
qué le premier, nous fait comprendre pourquoi le phénomène ne 
se présente q u e  chez les liquides, car les corps solides doivent 
toujours posséder une structure déterminée. 

Ce qui est surtout péremptoire en faveur de notre idée de la 
tautomérie, c'est que dans beaucoup de cas on a pu séparer les 
isomères et étudier leur transformation réciproque. Ainsi CLAI- 
SEN (31, pour le tribenzoylméthane et autres substances analogues, 
et W. WISLICENÇS (4)) pour l'éther formylphénylacétique, ont pu 
isoler les formes énolique et cétonique. Celles-ci ne se distinguent 
pas seulement par leur point de fusion niais encore par leur allure 
chimique, par exemple, l'acidité de la forme énolique et la neu- 
tralité de la forme cétonique. Ce qui est particulièrement caracté- 
ristique, ce sont les colorations intenses de la forme énolique par 
le chlorure ferrique, qui ont fourni ti WISLICENUS le moyen de sui- 
vre la marche de la transformation et de mettre en évidence l'&ta- 

( 1 )  On trouve d6jh des idCes analogues chez VAX h n n ,  Ber. deutsch. cliem, 
Ges. 18, 6 k8 (18%). 

(2) Lieb. Ann. 306, 345 (1899). 
(3) Lieb. Ann. 291, 25 (1896). 
(4) Lieb. A m .  29 1 ,  147 (1896). 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



blissement de l'équilibre. Il faut encore remarquer que la vitesse 
de  réaction dépend beaucoup du dissolvant ; comme pour beau- 
coup d'autres réactions, elle est la plus grande dansl'alcool mhthy- 
lique, puis dans l'alcool éthylique et dans l'éther, et  enfin elle est 
moindre dans le  chloroforme et dans le benzéne. 

HANTZSCH (1) a fait de très intbressantes observations sur le pas- 
sage des formes tautomères l'une en l'autre dans le nitrophé- 
nylméthane et autres corps analogues, et il a montré avec quelle 
nettete on peut suivre la transformation par la mesure de la con- 
ductivité électrique. Ces composés réagissent comme véritables 
corps nitrés ou comme corps isonitrés : 

C6H< CH3. NO2 C g s .  CH. NO. OH 
Phénvlnitrométbane vmi. Neutra. Slable B Isonilmphénylméthane. Acide. Instable à 
I'etatvlibre ; en solution alcaline, il passe B l'état libre, stable à l'état de sel. 
la seconde forme. 

Le passage de la seconde substance, acide, à la première, ncu- 
tre, se reconnaîtpar la diminution de la conductivité, qui, finale- 
ment, disparaft totalement. La transformation inverse a lieu quand 
on dissout la première forme dans un alcali. On observe aussi 
u w  diminution progressive de la conductivité, qui provient de ce 
que par l'alcali libre et le phénylnitrométhane neutre il se forme 
le sel alcalin de l'isonitrophénylméthane, par conséquent, qu'à la 
place de l'ion hydroxyle il se forme l'ion beaucoup moins mobile 
de cet acide. Au contraire de la formation des sels par les acidcs 
libres, la neutralisation se fait ici en un temps mesiirable, néces- 
saire pour la transformation de la substance neutre en acide. 
HANTZSCA désigne de telles combinaisons, qui primitivement ne 
sont pas des acides, sous le nom de pseudo-acides. Ces corps sont 
caractérisés par un coefficient de température de la conductivité 
considérable et croissant avec la température, ainsi que par une 
constante de dissociation exceptionnellement grande et variable 
avec la température, et aussi, dans certaines conditions, par des 
changements de coloration provoqués par la variation de tempé- 
ra ture. 

Dans son étude sur les modifications de l'acétaldéhyde, HOLLE- 
MANN (2) a donné un très bel exemple de l'équilibre entre les 
diverses modifications d'une substance et DIMROTH (3) en a fourni 
pour la vitesse de telles transformations. 

D'aprés ces recherches on peut admettre d'une façon générale 

( 1 )  Ber. deutsch. chcm Ges. 32, 575 (1899). 
(9) Zeilschr. physik. Chem. 43, 129 (1903). 
(3) Lieb. Ann. 335, i(2904). 
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que la tautornérie (et toute (( isomérie d'équilibre B en gbnéral) 
n'est qu'une sorte d'isomérie où la vitesse de transformation réci- 
proque est trés considérable (i). 

Influence du milieu. - En toute rigueur, on ne peut espérer la 
constance du coefficient de vitesse pendant le cours d'une réaction 
que dans les systèmes où la  nature du milieu n'éprouve aucun 
changement essentiel par suite de la transformation chimique qui 
s'accomplit ; cette condition n'est certainement qu'imparfaitement 
réalisée dans l'éthérification que nous avons précédemment con- 
sidérée, pendant laquelle la nature du milieu se modifie sensible- 
ment, mais selon toute probabilité elle l'est parfaitement dans les 
systèmes gazeux et certainement dans les réactions qui se font en 
solution étendue. Effectivement, c'est dans ces dernières que nous 
trouvons les vérifications les plus insignes de la loi de l'action des 
niasses dans son application à la cinétique chimique. 

La question de la variation de la vitesse de réaction avec la 
nature du milieu dans lequel s'opère la transformation n'a été 
abordée jusqu'ici que dans des cas particuliers. Pour ce qui con- 
cerne les systèmes gazeux, de ce fait qu'un équilibre dans un tel 
système, par exemple la dissociation d'un gaz, n'est pas déplace 
par le mélange avec un autre gaz indifférent, il résulte indubita- 
blement T e  les deuxvitesses de réaction inverses qui se conipen- 
sent dans l'équilibre sont influencées de la même facon, si toute- 
fois elles le sont ; l'hypothèse la plus vraisemblable, c'est que ces 
deux vif esses demeurent inaltdrées, c'est-à-dire que les gaz indiffé- 
rents sont sans influence sur la vitesse de réaction. En fait, 
E. COHEN (2) a constaté que la vitesse de décomposition de l'hydro- 
gène arsénié n'est pas modifihe par la présence de l'hydrogène ou 
de l'azote. 

Le problème, si intéressant pour diverses raisons, qui consiste h 
déterminer comment varie avec la nature du dissolvant la vitesse 
de réaction d'un processus chimique qui s'accomplit au sein d'me 
solution, a été abordé pour la première fois d'une façon méthodi- 
que par MENCAOUTK~XE (3)' qui a choisi pour cela la réaction de for- 
mation de l'iodure de tétréthylammonium par la triéthylamine et 
l'iodure d'éth yle : 

N ( ~ 9 ~ 7 ~  + C ~ H ~ I  = N ( c ~ H ~ ~ I .  

( I  j Un exposé détaillé des idéessur la tautombrie et des résultats d'expérience 
a été donné par RABE Lieb Ann. 313. 149 (1900). 

('2) Zeitschr. physili. Chem. 25, 483 ( 1898). 
(3) Zeitschr. physilr. Chem. 6, 41 (1890). 
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Un volume du mélange des deux substances était toujours dilué 
dans 15 volumes d'un dissolvant et maintenu à 100°, en tube scellé, 
pendant un temps déterminé, après quoi on titrait la base, ce qui 
donnait le progrès de la réaction. Celle-ci, dans tous les 23 dissol- 
vants étudiés, se faisait toujours complètement et conformément 
à la formule des réactions bi-moléculaires, mais les valeurs du 
coefficient de vitesse k variaient considérablement avec la nature 
du dissolvant, comme le montre le tableau suivant : 

Dissolvant I k  Dissolvant I 
Hexane . . . . . .  
Heptane . . . . . .  
Xylène. . . . . . .  
Benzène . . . . . .  

. . .  Acétate d'éthyle 

. . .  Etheréthylique. 

Alcool méthylique . . 
Alcool éthylique. . .  
Alcnol allylique. . .  
Alcool benzylique . . 
Acbtone. . . . . .  

o.ooo180 
o,oooz35 
0,00287 
O, 00584 
0,0223 
0,000757 

La présence d'un groupe hydroxyle, ainsi que celle de liaisons 
non saturées, dans la molécule est favorable à la vitesse de réac- 
tion ; dans les séries homologues, cette vitesse, en règle générale, 
diminue quand le poids moléculaire augmente. 

Un fait qui semble des plus remarquables, c'est que les dissol- 
vants qui possèdent vis-à-vis des substances dissoutes une grande 
« force dissociante N (voir t. 1, p. 308 et t. II ,  p. 33) sont précisé- 
ment, au moins d'une façon générale, ceux qui donnent au corps 
dissous laplus grande vitesse de réaction ; comme !ME~~CHOLJTKINE n'a 
pas manqué de le faire observer, il est certainement impossible 
de rapporter les énormes différences dans les constantes de 
vitesse à une simple action physique du dissolvant, telle que celle 
qui consisterait à changer le nombre des collisions des molécules. 

Des substances indifférentes ajoutées au dissolvant peuvent aussi 
changer la nature du milieu N et modifier sensiblement la 
vitesse de réaction; peut-être l'action des sels neutres, mention- 
née p. 130, se ramènerait-elle en partie à telle influence. D'après 
une recherche approfondie de BUCRBOCK (1)  sur l'effet de l'addition 
d'une substance étrangère sur la transformation de l'oxysulfure de 
carbone en solution dans l'eau, 

il semble qu'il y ait une relation avec le frottement intérieur. 

(1) Zeitschr. pkysik. Chem. 23, 123 (1897). 
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D'après les expériences que nous possédons jusqu'ici, la vitesse 
de réaction dans l'état gazeux, au moins aux températures ordi- 
naires, est, à peu d'exceptions près, extrêmement faible ; l'état 
gazeux est donc un milieu qui, en raison de sa force dissociante 
extrêmement minime, ne donne aux substances qui s'y trouvent 
qu'une très faible faculté de réaction. Si du gaz tonnant, par exem- 
ple, réagit uniquement au contact des parois du vase, nous pou- 
vons encore exprimer ce fait en disant que les gaz adsorbés ou 
dissous par les parois du vase constituent un « milieu de grande 
faculté de réaction » ; la vitesse de réaction du gaz tonnant est, 
comme on sait, encore plus grande à la surface du platine. De 
même de nombreux phénomènes catalytiques peuvent sinon s'ex- 
pliquer, du moins se ramener aux influences de milieu examinhes 
dans ce paragraphe. 

Ainsi A. STOCK et M. BODEXSTEIN (2) ont prouvé d'une façon con- 
cluante que la décomposition de l'hydrogène antimonié ne se fait 
que dans la mince couche gazeuse adsorbée par l'antimoine metal- 
lique ; comme l'épaisseur de la couche adsorbée croit plus lente- 
ment que la concentration, on a l'équation 

où C est la concentration de l'hydrogène antimonié dans la phase 
gazeuze ; E < 1 (ici E = 0,6). 

Catalyse (3). -- Dans ce qui précède, particulièrement dans 
l'étude de la décomposition des éthers et de l'inversion du sucre 
de canne, nous avons rencontré ce fait remarquable que beaucoup 
de réactions se font beaucoup plus rapidement en prksence de cer- 
taines substances, principalement des acides. BERZ~LIUS a donne Bce 
phénomène le nom de catalyse. Nous appellerons ainsi I'augmen- 
talion de la vitesse de réaction due à la présence de certaines strb- 
slances dont la qztantitd ne varie pas (ou ne varie que tr2.s peu) 
pendant la durée de la rkaction, celle-ci pouvant d'ailleztrs se faire 
en Z'absence de ces sztbstances. Les acides et les bases paraissent 
exercer une action catalytique dans toutes les réactions qui se font 

(1) D'autres experiences sur l'influence du milieu ont BtB failes par C. TUBANDT, 
Lieb. Ann. 354, 259 ((19071, qui a mesure la vitesse d'inversion de la men- 
thone. 

(9) Ber. deutsch. chem. Ges. 49, 570 (1907). 
(3) O S ~ A L D  a donne un rCsumé des phCnomènes catalytiques dans une con- 

fb~ence & la Sociéte des naturalistes & Hambourg, Zeitsclir. f. Elektrochemie 
7,  995 (1891). 
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avec absorption ou élimination d'eau, et leur enet est en réalité 
proportionnel à la concentration des ions hydroghe et hydroxyle, 
respectivement ; BREDIG et ses élbves ont montre que la d4çompo- 
sition du peroxyde d'hydrogéne est accélérée catalytiquement par 
les ions 1 ( l ) ,  et la condensation de deux molécules de benzaldé- 
hycle en benzolne, par les ions CN (2). Une des catalyses les plus 
anciennement connues et les plus importantes dans l'industrie, 
c'est l'oxydation de l'anhydride sulfureux par l'oxygbne avec forma- 
tion d'acide sulfurique en présence des oxydes de l'azote. Un autre 
exemple de catalyse bien connu, c'est l'augmentation extraordi- 
naire de la vitesse de combustion de l'hydrogène et de l'anhydride 
sulfureux en présence du platine finement divise. Enfin mention- 
nons encore les intéressantes expériences de Drxow (3) et de 
BAKER (4)) qui ont conduit A. ce résultat, qu'un grand nombre de 
rbactions gazeuses, telles que la combustion de l'oxyde de car- 
bone, la dissociation de la vapeur de sel ammoniac, l'action de 
l'hydrogéne sulfuré sur les sels des métaux lourds, ne se font pas 
du tout en l'absence de vapeur d'eau. 

La catalyse a négative s, c'est-à-dire le ralentissement d'une 
réaction par l'addition d'un autre corps, qui a été parfois observée, 
parait basée sur la destruction des catalyseurs positifs » par la 
substance retardatrice (5 ) .  

Un catalyseur ne peut naturellement pas influencer l'affinité 
d'un phénomène ; car ceci serait contraire au second principe de 
la thermodynamique, d'après lequel l'affinité, mesurable par le 
travail maximum dans un phénomène isotherme, ne dépend que 
de l'état initial et de l'état final. L'action d'un catalyseur ne s'étend 
donc pas à la force impulsive d'une réaction, mais seulement à la 
résistance qui s'oppose à. sa progression, ainsi que cela a été 
reconnu depuis longtenips. 

Comme le catalyseur ne participe pas lui-même à la réaction, la 
constante d'équilibre ne change pas par sa présence. Celle-ci, 
d'après ce que nous avons vu p. 10, est Bgale au rapport des 
constantes des vitesses de réaction dans les deux sens opposés. Un 
catalyseur doit donc toujours modiker aussi la vitesse de la Idaction 
inverse. Si par addition d'un catalyseur la vitesse de formation 

( 1 )  Zeitschr. physik Chem 47, 185 (i905). 
(2) Zeitschr. f. Elelrtrochem. 10, 582 (1905). 
(3) Trans. Roy. Soc. 175, 617 (18U). Journ. Chem. Soc. 4 9 , 9 4  et 384 

(1886). 
(4) Journ. Chgn. Soc. 1894, 603-610. 
(5) Voir t~ ce sujet TITOFF, Zeitschr. pliysik. Chem. 45, 641 (19031. 
(6) Voir p. ex. HELMHOLTZ, Conservation de la force. 
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d'une substance est auamentée, la niêrne addition devra égale- 
ment auamenter la vitesse de d6composition. Un exemple est ce 
fait connu que la formation des éthers, aussi bien que leur saponi- 
fication, est plus rapide en présence des acides. L'observation de 
BAKER, qu'en l'absence de vapeur d'eau, d'une part, le chlorure 
d'ammonium gazeux ne se dissocie pas, et, d'autre part, l'ammo- 
niaque et l'acide chlorhydrique secs ne se combinent pas, s'expli- 
que de ce point de vue. 

11 n'existe pas actuellement de théorie générale des phénomhes 
catalytiques. Pour les expliquer on a souvent invoque la formation 
de produits transitoires, qui prennent naissance aux dCpens du 
catalyseur et de la substance réagissante ; ces produits, dont 
l'existence a pu être démontrée dans beaucoup de cas, se décom- 
posent ensuite en le catalyseur et le produit final de la rhaction. 
Ainsi dans la préparation de l'acide sulfurique on a cherché à 
expliquer le r61e des oxydes de l'azote par la formation d'acide 

nitrosylsulfurique SOS / OH aux dépens du mblange d'anhydride \NO1 

sulfureux, d'oxydes d'azote et d'air ; ce corps se décompose ensuite 
par l'eau en acide sulfurique et acide nitreux. Si les vitesses de ces 
réactions intermediaires sont plus grandes que la vitesse de la 
transformation totale, on peut instituer des expériences de véri6- 
cation de la théorie ; mais jusqu'ici on n'a pu donner une preuve 
certaine de cette théorie de la catalyse que dans un petit nombre 
de cas ; cependant elle parait plausible dans la plupart des cas. 

Dans les catalyses en systémes hétbrogènes, notamment dans 
l'accélération des réactions gazeuses par la platine, il est très vrai- 
semblable que le pliénomène dépende de la dissolution ou de 
l'adsorption des gaz par le m6tal. 

Les solutions métalliques collordales agissent, d'après les obser- 
vations de BREDIG (l) ,  comme le métal lui-même. L'action sur la 
dbcomposition du peroxyde d'hydrogène est encore sensible pour 
une dilution de la solution colloïdale de platine allant jusqu'à 

i 
de mol par litre. Par son activité catalytique, la solution 

7U.000.000 
colloïdale de platine, a divers points de vue, rappelle les ferments 
organiques (voir plus loin), et c'est pourquoi BREDIG l'a appelée 
un « ferment inorganique ». Cette analogie apparait d'une façon 
particulièrement frappante dans la variation de son action avec lc 

(1 )  Anorganische Fermente. Leipzig 1900. - Zeitsclir. f. physik. Chem. 31, 
238 (1899). 
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temps et la température, et dans la possibilité de 1' enlpoison- 
ner n, c'est-à-dire de la rendre inactive par des substances telles 
que l'hydrogène sulfuré, l'acide cyanhydrique, etc., qui sont des 
poisons pour les organismes. 

Autocatalyse. - On trouve une action catalytique des acides 
dans la transformation des oxyacides en lactones, dont la vitesse 
a été étudiée par IIJELT (l), et particulièreinent sous le rapport de 
la catalyse par HENRY (p. 180j et C ~ L L A N  (2). Ainsi, par exemple, 
l'acide y-oxyvalérique en solution aqueuse se transforme en valé- 
aolactone avec élimination d'eau, et, comme il est de règle dans 
d e  tels phénomènes, la présence d'un acide étranger accélère la 
réaction ; ce sont naturellement les ions hydrogène qui sont à 
proprement parler l'agent catalyseur. Maintenant l'acide lui- 
même est en partie dissocié électrolytiquement, c'est-à-dire que 
dans la solution d'acide oxyvalérique il existe déjà, avant l'addi- 
tion d'acide étranger, des ions hydrogène libres, et il est à penser 
que  ceux-ci exercent également une action catalytique, c'est-à-dire . 

que l'acide est autocataZyst (3). Cette présomption est facile à véri- 
fier par l'expérience. Si à l'acide on ajoute un de ses sels neutres, 
d'après les lois de la dissociation, celle-ci recule, c'est-à-dire que 
le nombre des ions H libres diminue considérablement. L'addition 
du sel de sodium, par exemple, doit donc ralentir fortement la 
transformation de l'acide en lactone. Effectivement, en présence 
d e  son sel de sodiuni l'acide conservait son titre presque non 
altéré pendant des jours entiers. Une autre conséquence de cette 
supposition qui est également bien vérifiée par l'expérience, c'est 
que la transformation de l'acide en lactone ne se fait pas selon 
¶'équation de la réaction unimoléculaire, mais que la vitesse de 
réaction est à chaque instant proportionnelle au produit des con- 

-centrations de l'acide non dissocié et des ions hydrogène. 

RBactions de fermentation. - Les ferments ou enzymes sont 
d e s  substances de constitution inconnue tirées des organismes - 
.animaux ou v6gétaux1 qui accélèrent de nombreuses transforma- 
tions, en général avantageuses à l'organisme ; dans le cas con- 
traire ils peuvent agir comme poisons (toxines). Parmi les phéno- 
mènes catalytiques, ces réactions de fermentation occupent une 
position spéciale sous certains rapports : à chaque transformation 

(1) Ber. deuisch. chem. Ges. 24, 1236 (1891). 
(2) Zeitschr. physik. Chem. 10, 130 (1892). 

43) OS.TWALD, Sachs. Alrad. Ber. 1890, p. 180. 
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correspond en général un ferment particulier qui l'accélère 
(tandis que les ions hydrogène, par exemple, accélèrent des 
classes entières de réactions chimiques) ; de plus les ferments sont 
à un haut degré sensibles aux influences extérieures, en particu- 
lier aux fortes concentrations des substances réagissantes ou des 
produits de la réaction, et aussi aux températures 6levées ; c'est 
pourquoi il y a souvent un optimum de réaction relativement à la 
composition de la solution, et toujours relativement à la tenipéra- 
ture. 

Cependant ces particularités ne sont pas essentielles et ne doi- 
vent pas empêcher de ranger les ferments dans la catégorie 
des catalyseurs. Les ferments accélèrent toujours des réactions 
qui se produisent spontanément et tendent vers un état d'équili- 
bre qui dépend des concentrations des substances réagissantes ; 
on a même observé des cas où le  même ferment accélère l'éta- 
blissement de l'équilibre en favorisant indifférerninent l'une on 
l'autre des deux transformations inverses. Ainsi, selon E. POTTE- 
VIN (l),  le ferment pancréatique n'est pas seulement capable de 
décomposer les graisses en acides gras et glycérine, mais encore 
de reformer la graisse par l'union de ses composants. 

SBNTER (2) a trouvé que la catalyse du peroxyde d'hydrogène 
par l'hémase a la marche d'une réaction unimoléculaire ; niais en 
général on trouve des relations assez compliquées, parce que lcs 
enzymes, en raison de leur très grande sensibilité, possèdent une 
force catalytique variable. 

Cinetique des sgstbmes h8tbrogdnes. - La vitesse de la réaction 
dans les systèmes hétérogènes ne présente pas le mênie intérêt 
théorique que dans les systèmes honiogènes, car elle dépend 
dans une large mesure de la grandeur et de la constitution de la 
surface de séparation des phases réagissantes, ainsi que d'autres 
circonstances secondaires, telles que la diffusion et l'agitation. 

Pour la dissolution chimique des substances solides, par exeni- 
ple dans les acides ou agents analogues, nous pouvons admettre 
les règles suivantes : l a  vitesse de transformation est a chaque 
instant proportionnelle : Io a l'étendue S de la surface de contact 
du solide et du dissolvant ; 2 O  à l a  concentration de l'acide. Dési- 

(1) C. R. 136, 1152 (1903). Voiraussi BODENSTEIN et D ~ ~ ~ z , Z e i l s c h r .  f. Elek- 
trochemie 12, 1906. a 

(2) Zeitschr. physik. Chem. 44, 287 (1903). 
(3) Voir en particulier les recherches de HENRI, Lois générales de l'action des 

diastases, Paris, 1903. 
Nernst, II. i 1 
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gnons par a le titre acide de la solution au conmencement de la 
réaction, au temps t = O ; au temps t ,  lorsque x équivalents du 
solide se seront dissous, ce titre sera a- .x ; il résulte des règles 
précbdentes que la vitesse de rbaction est exprimée par l'équation 

dx -- 
dt  

-/CS (a-x), 

qui par intégration, en supposant que pendant la dissolution la 
surface est maintenue constante, donne 

a Lg- = k S t ,  
a - x  

k représentant le coefficient de vitesse. 
BOGL'SKI (1) a pu vérifier assez bien cette formule en mesurant la 

vitesse de dissolution du marbre de Carrare dans les acides. Une 
plaque de marbre pesée était plongée dans l'acide puis après un 
temps déterminé on la retirait, la séchait et on la pesait de nou- 
veau ; la diminution de poids donnait les valeurs de x correspon- 
dant aux temps 6. Des solutions équivalentes de HCI, HBr et HNO" 
agissaient avec la même vitesse sur le marbre. Plus tard SPRING a 
étudié spécialement l'influence de la température ; il a trouvé 
qu'à des Blévations de température de 15" à 33" et de 35" à 55" 
correspondait une duplication de la vitesse, et que par conséquent 
la température exerce dans les systèmes hétérogènes une action 
accélératrice aussi considérable que celle qui a été constatée dans 
les systèmes homogènes. Le spath d'Islande a présenté une vitesse 
de dissolution un peu différente, selon que l'attaque avait lieu sui- 
vant l'une ou l'autre des deux directions cristallographiques prin- 
cipales (2) ; le rapport des vitesses de rkaction dans les directions 
de la section transversale et de la section longitudinale était 1,23 
à lSO, 1,15 à 3S0, et 1,14 à 55". 

Pour pénétrer plus profondément dans l'étude théorique de tels 
phénomènes, nous allons d'abord considérer le cas le plus sim- 
ple, celui de la dissolution d'un solide dans un l ipide,  par exem- 
ple de l'acide benzoïque dans l'eau. Si l'on désigne par c la con- 
centration dans l'eau S l'époque t ,  et par c, la concentration de 
saturation, l'équation (1) devient dans le cas actuel, 

(1) Ber. deutsch. chem. Ges. 9, 1646 (1876) ; voir aussi Bocus~r ~ ~ K A I A N D E R ,  
ibid, 10, 34 (1877). 

(2) Zeitschr. physik. Chem. 1, 209 (1887). 
(3) SPRING, Zeitachr. physik. Chem. 2, 13 (1888). 
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Noms ~ ~ ~ B I T X E Y  (1) ont pu non seulement vérifier très bien cette 
équation sur l'exemple indiqué, dans le cas où l'on avait soin d'agi- 
ter d'une façon constante, mais encore ils ont pu l'expliquer par 
une hypothèse simple et lumineuse ; ils admettent qu'à la surface 
limite du solide et de la solution la concentration est toujours celle 
de la saturation ; la vitesse de dissolution, d'après cela, serait 
déterminée uniquement par la vitesse de diffusion dans l'intérieur 
de la solution de la substance qui est en solution saturée dans la 
couche limite. Par l'agitation, l'épaisseur de la couche adhérente 
au cristal se trouve diminuée et le parcours de diffusion est rac- 
courci. 

Cette hypothèse, comme je l'ai montré (2), peut, par une géné- 
ralisation très plausible, être utilisée pour l'étude théorique de 
toutes les réactions dans les systèmes hétérogènes. II est trés vrai- 
sentblable que I'égzrilib~e s'établit avec une vitesse infiniment grande 
p~rn~iquenzen/ (par rapport à la vitesse de diffusion) dans chaque 
couche de séparation des deux  phase.^. 

Si donc l'accomplissement des réactions chiniiques dans les sys- 
tèmes hétérogènes exige des temps assez considérables, cela s'ex- 
pliquerait dans l'hypothèse précédente, parce que, s'il n'y a pas 
cl'autres phénomènes lents, comme les faibles vitesses de réaction 
dans les systèmes homogènes, qui ralentissent la transformation, 
la marche de la réaction sera sous la dépendance des seules vites- 
ses de diffusion, et ici, dans la dissolution cliiinique des solides 
dans les liquides, il ne s'ag-ira en général que des vitesses de dif- 
fusion dans la phase liquide ; parfois cependant i l  y aura aussi 
lieu de tenir compte de la vitesse de diffusion dans la phase solide. 

L'hypothèse précédente, comme l'auteur l'a niontré (1. c.) et 
comme E. BRUXNER (3) l'a vérifié par une Ctude expérimentale 
approfondie, nous donne le moyen de traiter théoriquement la 
question de la vitesse de réaction dans les systèmes liétbrogènes. 
Dans les conditions d'une agitation suffisamment énergique et 
maintenue constante pendant toute la durée de l'expérience, on 
doit admettre que la solution a une composition homogène ct 
qu'ii la surface du solide est une couche adhérente d'épaisseur 
coristante 2, dans laquelle se fait la diffusion. Considérons, par 
exemple, la dissolution de la magnésie dans les acides ; d'après le 
principe précédent, il y a au contact de la magnésie elle-même un 

(4)  Zeitschr. physik. Chem. 23, 689 (1897). 
(9)  Zeitschr. physik. Chem. 4 7 , 5 8  (1904). 
(3) Zeitschr. physik. Chein. 47, !56 (1904). 
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faible titre alcalin et la concentration de l'acide libre y est par 
conséquent très petite ; dans ces conditions, pendant le temps di 
la quantité 

a-x 
SD - d 

dt 

va diffuser vers la magnésie, et une quantité équivalente de 
magnésie va passer en solution; D représente ici le coefficient de 
diffusion de l'acide. Le coefficient de réaction /1: de l'équation (1) 
est ici 

Si l'épaisseur 6 de la couche adhérente pour un mode et une 
vitesse d'agitation donnés a été déterminée par une première 
expérience, on peut calculer le coefficient de vitesse k en valeur 
absolue. Ainsi après avoir, par la mesure de la vitesse de disso- 
lution de l'acide benzoïque, trouvé 6 = 0,03 mm., BHUNNER a pu 
calculer la vitesse de dissolution de la magnésie dans divers 
acides. 

Ce qui est déterminant dans l'attaque de la magnésie par les 
acides, ce n'est pas, comme on l'avait admis, la force de ceux-ci, 
mais seulement leur pouvoir diffusif; ainsi l'acide acétique, plus 
dausif, agit plus rapidement que l'acide benzoïque, bien que ce 
dernier soit notablement plus fort (p. 85). 

Puisque dans les réactions chimiques qui ne se font qu'à la sur- 
face limite de deux phases, il s'agit principalement de phéno- 
mènes de diffusion, il n'est pas admissible de chercher à déduire 
l'ordre de telles réactions (p. 145) de l'observation de leur marche, 
ainsi qu'on l'a fait quelquefois dans ces derniers temps ; cette 
déduction n'est basée que sur la considération cinétique de la pro- 
babilité du choc dans les systèmes homogènes (p. 9), mais elle 
n'a plus aucun point d'appui dès qu'on veut l'étendre aux sys- 
tèmes hétérogènes. 

Comme nous l'avons déjà indiqué, la vitesse de d8usion n'est 
dkterminante pour la marche de la réaction que si d'autres phCno- 
mènes retardaterrrs (formation de minces couches de passage 
comme dans la dissolution du marbre par l'acide sulfurique, etc.) 
n'interviennent pas, et en particulier si aucun processus se pas- 
sant lentement en solution homogène n'est lié au progrès de la 
réaction. Ainsi l'anhydride arsénieux se dissout dans l'eau beau- 
coup plus lentement qu'on ne pourrait l'espérer d'après sa vitesse 
de d8usion ; ici il est manifeste qu'un processus d'hydratation assez 
lent vient se superposer au phénomène de la simple dissolution 
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et  que c'est de lui que dépend la vitesse de la  transformation (1). 
- Au point de vue expérimental il y a d'ailleurs cette grande 
différence que, si c'est seulement la  vitesse de diffusion qui est 
déterminante, l'infiuencede l'agitation est très grande ; mais dans 
l'autre cas, où viennent s'ajouter des phénomknes à marche lentes, 
l'influence de l'agitation disparait ou est tout au moins fortement 
diminuée. 

Même chez les catalyseurs, qui donnent à la  réaction une 
vitesse pratiquement infinie, c'est encore simplement la vitesse 
avec laquelle les substances réagissantes se diffusent à la surface 
limite, qui est déterminante de 1; marche de la réaction ; naturel- 
lement il faut dans chaque cas particulier examiner si l'on a affaire 
à un tel catalyseur (NERNST, 1. C. p. 53). Le platine bien platiné, 
par exemple, décompose en pratique instantanément le peroxyde 
d'hydrogène, de sorte que la vitesse de décomposition de cette 
substance ne dépend que de la  vitesse avec laquelle elle arrive 
sur la surface du platine (2). 

C'est la théorie que nous avons développée qui a permis de cal- 
culer pour la première fois en valeur absolue les vitesses des réac- - - 
tiens chimiques. 

BODENSTEIS et  FIXK (Zeitsclir. phgsik. Cllem., 60, 1, 1907) ont développdavec 
succès des points de vue analogues pour la marche de la réaction de combinai- 
son de l'anhydride sulfureux avec l'oxygène à l a  surface du platine cliauîfë 
(procédé de contact). La vitesse ti l a  surface du platine est très grande ; mais 
comme ce dernier se recouvre d'une pellicule adsorbante de trioxyde, il en 
rCsulte, puisque les substuiices doivenf se diffuser A travers cette pellicule, un  
retard dont dépend lamarche de la  réaction. - Dans la décomposition de l'hg- 
drogène antirnonié, la réaction a lieu (comme il a déjh été dit p. 157) dans la 
pellicule adsorbante, qui constitue ici un  milieu de grande vitesse de réaction 
(voir STIJCK et BODENSTE~N, Ber. chem. Ges. 40, p. 570, 1907). - Pour l'intel- 
ligence de ces phénomènes la loi de l'adsorption exposée p. 69 et  suiv. est de 
liautc iniportance. 

La cilesse lilzéaire de cristauisation, c'est-b-dire la vitesse avec laquelle la 

(1) Les remarques pr6cèdentes, qui sont d'ailleurs développées dans le t ra-  
vail cité de BRUNNER, paraitront évidentes au lecteur éclair6 ; cependant je ne 
pouvais les passer sous silence, car on trouve dans l a  littérature récente des 
malentendus contre lesquels il est bon d'étre prhvenu. G. N. LEWIS, se basant 
sur ce que la thborie n'est pas applicable i~ de tels cas, oh d'aprés les principes 
logiques les plus simples elle ne peut pas l'elre, va jusqu'ti y voir une a réfuta- 
tion )) de la  théorie (voir Journ. Amer Chern. Soc. 37, p. 899, 1906) ; je ne 
puis saisir la raison réelle de cette manière de voir. 

(2) BREDIG, Zeitschr. f .  Elelrtrochemie, 12, 581 (t906). Des expbriences de 
l'auteur, non encore publiées, ont montré que, si pour une agitation détermi- 
née l'épaisseur de la  couche adhérente a Bté établie par des essais particuliers, 
on peut calculer la vitesse de decomposition du peroxyde d'hydrogène. 
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formation de cristaux provoquée e n  un  point s'avance dans un  liquide sous- 
refroidi contenu, par exemple, dans un tube de  verre, a été étudiée par GERNEZ 
(1882), MOORE (1893) et particulierement d'une fac,on théorique et expérimentale 
approfondie par G. TAMMANN (FRIED~ANDER et  TAMMANN, Zeitschr. physik. Chem. 
24, 152,1897 ; TAMMANN, ibid. 2 5 , 4 4 1  ; 26, 307, 1898 ; 29, 51, 1899). La 
marche en général est telle que l a  vitesse augmente d'abord avec le degré du 
sous-refroidissement, atteint un  maximum, e t  ensuite diminue pour un fort 
sous-refroidissement ; l a  diminution peut &tre telle que la vitesse de cristalli- 
sation tombe pratiquement iI zéro et que le  liquide sous-refroidi perd la faculté 
de cristalliser e t  prend une constitution vitreuse. La vitesse maximum de cris- 
tallisation est, par exemple, 60.000 pour le phosphore, Ci70 pour ïazobenzène, 
55 pour la benzophhone, 4 pour le salol, 1 pour le bétol, en mm. par minute ; 
elle varie donc dnormément d'une substance une autre. 

Selon TAMMANN, la signification desphénoménes remarquables ici observés est 
la suivante. A l a  surlace limite entre le solide et le liquide règne la température 
de congélation et  c'est donc (pour u n  sous-refroidisgement qui n'est pas trop 
considérable) la vitesse de cristallisation correspondant iI cette température que 
i'on mesure, vitesse qui est par conséquent indépendante, entre certaines limites, 
du degré de sous-refroidissement. Pour un  faible sous-refroidissement (moindre 
qu'environ 15O) la vitesse devient moindre,'en partie parce que les impuretés iné- 
vitables ont pour un faible sous-refroidissement une influence très sensible, et en 
partie parce que le  nombre des germes de cristallisation est encore trop faible ; 
il résulte de 18 que la vitesse de cristallisation devient très petite pour les faibles 
sous-refroidissehents, et qu'elle croft d a  bord 8 peu prés proportionnellement au 
sous-refroidissement et atteint ensuite un  maximum. Par contre, pour un très 
fort sous-refroidissement, la chaleur de fusion ne suffit plus pour porter la sur- 
face de séparation du liquide et  du solide & l a  température de congélation ; cet 
abaissement de la  température produit alors la diminution considérable de la 
vitesse de congélation pour un fort sous-refroidissement. Une application de ces 
principes au phénoméne de la dévitri/!cation (cristallisaiion spontanée des 
substances amorphes) a ét6 donnt5e par GURTLER, Zeitschi.. anorg. Chem. 40, 
268 (1904). 

Il était important d'établir ce fait, que de petites impuretés influencent for- 
tement la vitesse de cristallisation (BOGOJAVLENSKY, Zeifschr. physik. Chem. 87, 
585, 1898) ; on peut utiliser ce phénoméne pour décider si un mélange liquide 
homogène qui se solidifle, comme CaCP f 6HQ OU S03 + HsO, est considéra- 
blement dissocié oii non. Dans le premier cas, l'addition d'une petite quantité 
de l'un des composants n'influence que peu la vitesse de cristallisation, tandis 
qu'elle l'influence beaucoup dans le second cas. - Voir ce sujet I'intCressante 
étude de F. A. LIDBURY, ibid. 39, 453 (1902). 

Nature cinetique de l'bquilibre physique et de i'équilibre chimi- 
que. - A la fin de nos oonsidérations sur la marche des phéno- 
menes chimiques, revenons encore à l'explication des « états 
d'équilz'b~e N. Nous avons déjà vu que, suivant la théorie molé- 
culaire cinétique, tout état d'équilibre entre des substances capa- 
bles de transformations inverses, que ce soit un équilibre de 
nature physique ou chimique, qu'il ait lieu dans un système homo- 
gène ou hétérogène, ne doit pas ê h e  considé~é comme slatigue, IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



mais conzme dynamique ; conformément à cette conception, nous 
n'admettons pas qu'à l'équilibre la transformation matérielle ait 
cessé, mais qu'elle se fait dans un sens avec la même vitesse que 
dans l'autre, et que pour cette raison on n'observe en somme 
aucune variation du système. 

De cette façon nous avons rendu compte de l'équilibre entre 
l'eau et sa vapeur (T. 1, y. 243), entre l'alcool et l'acide acétique 
d'une part et l'éther et l'eau, d'autre part (p. 7)) entre un mênie 
gaz qui se trouve en solution et a l'état gazeux, entre deux dis- 
solvants qui se partagent une même substance (p. 60), etc. Dans 
tous ces cas l'état d'équilibre était caractérisé parce qu'à cha- 
que instant la  transformation dans un sens de 1'8quation de réac- 
tion était de même grandeur que dans le sens opposé. 

Maintenant une question s'élève : quelle esl la grandeur de cetle 
irunsfosnzalion dans chaqzre cas parlicztlier ? Il est en tout cas évi- 
dent que dans l'esprit de notre conception moléculaire cette ques- 
tion est parfaitement justifiée et que son objet a une signification 
physique définie, quand même il serait impossible de lui fournir 
une réponse expérimentale directe. Ainsi il est certainement intE- 
ressant de savoir combien, pendant l'unité de tenips, il se fornie 
d'éther et d'eau dans l'état d'équilibre entre ces substances et 
entre l'alcool et l'acide acétique ; la même quantité doit naturel- 
lement se transformer pendant le même temps en alcool et acide 
acétique. 

En fait la réponse à cette question n'est possible que dans les 
cas où nous pouvons mesurer la vitesse de réaction d'une transfor- 
mation qui ne se fait pas totalement, comme, par exemple, dans 
lc cas que nous venons de mentionner ; désignons toujours par 
Il et K les coefficients qui correspondent aux vitesses de réaction 
partielles dans les deux directions opposées de l'équation de 
réaction ; la mesure de la vitesse effective fournit la différence 

k - k') 
et la niesure du rapport d'équilibre donne 

k - 
K ' 

d'ou l'on peut calculer X: et k', et par suite la transforination réci- 
proque à l'état d'équilibre. 

De la vitesse d'éthérification mesurée expérimentalenient pour 
des quantites équivalentes d'alcool et d'acide, nous avons trouvi: 
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et cette valeur, en comptant la quantité transforniée x en équiva- 
lents et le temps t en jours (p. 149), était 

4 
7 ( I I .  - k') = 0,00575. 
3 

De plus (p. 21) 
k -- 
k' - 4, 

d'où 
k = 0,00575. 

1 
Comme il y a lors de l'équilibre d'équivalent d'alcool et 

3 
d'acide libres, il en résulte que la vitesse de transformation (pré- 
cédemment désignée comme (( partielle n) est dans l'état d'équi- 
libre 

Donc en un jour, dans un systènie en équilibpe constitué par 
1 1 2 2 
-mol d'alcool + - mol d'ac. acétiqiie + - mol d'Cther + - mol d'eau, 
3 Y 3 3 

il s'unit seulement 
0,00064 mols 

d'alcool et d'acide acétique, et la même quantité se reforme natu- 
rellement pendant le même temps. La faiblesse de ce nombre 
montre que l'on ne doit pas se figurer cet échange réciproque 
ôoninie tumultueux ; à la vérité la vitesse augmente avec la tem- 
pérature (le nombre indiqué se rapporte à la température ordi- 
naire) dans la même mesure que k - k', c'est-à-dire très rapide- 
ment. 

Insistons encore sur ce que la loi de l'action des niasses doit 
être considérée comme u n  fait d'expé~ience solidement établi et 
par conséquent indépendant de toute spéculation moléculaire 
théorique ; quand même celle-ci se montrerait un jour insuffisante 
et en particulier que la conception cinétique de l'équilibre phpsi- 
que et chimique se trouverait être inadmissible (l), les lois de la 
transformation de la matière développées dans ce Livre resteraient 
absolument intactes. Bien plus, toute théorie nouvelle doit assu- 
mer la t&che de rendre compte à sa façon du fait expérimental de 
l'action chimique des masses. Nous verrons dans l e  Livre IV jus- 
qu'à quel point la loi de l'action chimique des masses peut être 
étahlie par la the~modynamiq ue, c'est-à-dire indépendamment de 
toute hypothèse moléculaire. 

(1) Ceci est d'ailleurs d'autant moins probable que c'est précisément la ciné- 
tique chimique (p.  144 et 146) qui a fourni les confirmations les plus surpre- 
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LIVRE IV 

Les transformations de l'énergie (Théorie de l'affinité II). 

CHAPITRE PREMIER 

TH&RXOCiiI.UIE 1. AYPLICATIOXS DL YRKXIER PRIXClPE DE LA CHALEUR 

GBnèralitBs. - Dans le Livre précédent nous avons étudié les 
transformations de la matière clans leur dbpendance des rapports 
quantitatifs des substances rbagissantes ; nous avons supposi! que 
le déplacement de l'équilibre et la niarche de la réaction s'effec- 
tuaient d'une facon isotherme; excluant les élévations de tem- 
pérature, l'apport d'énergie électrique et l'action de la luniière, 
nous avons considéré les transformations chimiques au seul point 
de vue de la matière sans avoir égard aux changements d'énergie 
qui les accompagnent. 

En plus des rapports quantitatifs, l'état d'équilibre et la vitesse 
de réaction sont encore sous la dépendance d'un certain noinhre 
d'autres facteurs, dont l'action sur le système considéré peut être 
supposée ramenée à des apports ou i des enlèvements d'énerwie ; 9 ces facteurs sont principalement la température, la pression, 
l'électricité et la lumière. Inversement, une transformation chimi- 
que est accompagnée de changements d'énergie qui se manifes- 
tent par la variation d'un ou de plusieurs de ces facteurs. 

De beaucoup les plus importantes et les plus générales sontles 
actions de la pression et de la température sur la transformation 
chimique, d'une part, et le dégagement de chaleur et la produc- 
tion de travail extérieur dans les pliénomènes chimiques d'autre 
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part ; l'étude de ces relations forme l'objet de la Thennochimie, 
à laquelle seront consacrés les cinq premiers chapitres de ce 
livre ; dans les suivants nous exposerons les traits essentiels de 
l'électrochimie et de la photochimie. 

Effet thermique. - Comme nous l'avons indiqué dans l'intro- 
duction, nous pouvons dans tout phénomène qui se produit dans 
la nature distinguer les variations d'énergie suivantes : 1. Emis- 
sion ou absorption de chaleur ; 2. Production de travail extérieur ; 
3. Variation de l'énergie interne. Considérons un système chimi- 
que et supposons pour plus de simplicité qu'après la transforma- 
tion matérielle qu'il a éprouvé, il revienne à la température ini- 
tiale qu'il avait avant le commencement de la transformation ; 
d'après la loi de la couservation de l'énergie, la quantité de cha- 
leur dégagée q ,  augmentée du travail A produit par le système, 
est égale à la diminution de l'énergie intérieure du système. 

La chaleur dégagée dans une réaction peut être mesurhe sans 
difficulté en plongeant dans l'eau d'un calorimètre le vase conte- 
nant le niélange réagissant et en conduisant convenablement la 
réaction ; l'échauffement :de l'eau du calorimètre et de la valeur 
en eau de ce dernier correspond à la chaleur dégagée. La produc- 
tion de travail liée au phénomène consiste dans presque tous les 
cas à vaincre la pression atniosyhérique ; ce travail est donné en 
litres-atmosphère par la variation de volume évaluée en litres ; 
il peut être réduit en calories en le multipliant par 24,19 (t. 1, 
p. 15). 

La somme de la quantité de chaleur dégagée el du travail exté- 
rieur produit dans une réaction, lous deux évalzaés en calories, sera 
appele'l' (( EFFET THERMIQUE )) (Warmetonung) de la réaction considi- 
rée ; il  peut être positif ou négatif, cal1 dans une réaction il peut y 
avoir de la chaleur. dégagée ou absorbke, et le traoailextérieurpeztt 
êtreproduit àl'encontre de la pressiort extérieure aussi bien quepar 
celte pressio~i extt+iettre elle-mêttze ; l'effet thermique donne donc 
la variation de I'dnergie totale du système. La clialeur dégagée et 
le travail produit sont naturellement, toutes choses égales d'ail- 
leurs, tous deux proportionnels à la quantité de substance trans- 
formée ; lorsqu'il n'y aura pas d'indication contraire, i'efet ther- 
mique sera toujours rapporté à la transformalion $un équivnlent- 
grarnnze. 

Ainsi, par exemple, on observe que dans la dissolution d'un 
atome-gramme de zinc (= 65,4 gr.) dans l'acide sulfurique étendu 
à 20°, il y a un dégagement de 34.200 cal. En même temps un mol 
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d'hydrogène (= 2 gr.) est mis en liberté et produit à l'encontre 
de la  pression atmosphérique un certain travail ; maintenant 
comnie un mol d'un gaz quelconque occupe à O0 un volume de 
22,41 litres et à la température absolue T un volume de 22,41 

.F 

litres (t. 1, p. 48), le travail extérieur produit par le système 
273 

est 
T 

23,41 - - - 0,0821 T litres-atiiiosphère, 
973 

ou, comme un litre-atmosphère équivaut à 24,19 cal., 

1,985 T ou, en nombre rond, 2 T cal. 

Lors de la dissolution du zinc il y a donc eu production à l'en- 
contre de 1s pression atmospliérique d'un travail de 

2 (273 + 20) = 586 cal. 

L'effet thermique de la réaction, ou la différence entre les 
valeurs de l'énergie interne que le système possédait avant et après 
la dissolution du zinc, est donc 

34 200 + 606 - 34 786 cal. 

On voit par cet exemple que même ici, où il y a dégagement de 
gaz et où par conséquent le changement de volume du système par 
suite de la réaction est considérable, le travail extérieur produit 
n'est vis-à-vis de l'effet total que de la grandeur d'un ternie de 
correction ; dans les cas où les substances réagissantes et celles 
'1" prennent naissance sont liquides ou solides, la variation de 
volume est encore beaucoup plus faible et le travail extérieur 
devient plus petit que les erreurs inévitables d'observation et doit 
etre négligé. 

Dans la combustion de l'hydrogène et de l'oxygène avec forma- 
tion d'eau liquide, il se dégage 68 400 cal. par in01 d'hydrogène ; 
comme ici 1,s niols de gaz disparaissent, la pression atmosphéri- 
que fournit un travail de 586 x 1,s  = 880 cal., de sorte que la 
variation de l'énergie totale est 

68 400 - 880 - 67 520. 

Notation thermochimique. - Si une réaction se fait selon le  
schéma 

niAi + n,A, + .. . =n',A', + n',A1, + ..., 
elle entraine un certain effet thermique ; soit CT sa valeur pour 
l'union de n, mols de la substance A, avec n, niols de A, ; etc. ; 
d'après la loi de la conservation de l'énergie, l'effet thermique 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



serait - U pour la réaction de n', mols de A', avec n', mols de A',, 
etc.  La valeur de U correspond à la diférence d'knergie entre les 
deux systèmes 

n,A, + n,,4, + ... et n',L4'1 i- n',A', + ... 
L'énergie totale d'un système chi~iiique est égale à la somme 

des énergies de ses constituants séparés ; désignons l'énergie d'un 
mol d'une substance A par le symbole 

(A) 1 

n (A) sera l'énergie de n mols de la substance A. L'énergie totale 
des deux systèmes que nous venons de considérer sera donc 
représentée par les symboles 

n,(A,) + n,(A,) + ... et n',(A',) t n',(A',) + ..., 
e t  l'effet thermique de la réaction qui se produit entre eux sera 
représenté par 

U = n,(,4,) + n,(A,) + ... - ?L',(A',) - n',(Af,) ... 
parce que U est la différence des quantités d'énergie des deux 
systèmes. Si U est positif, c'est à-dire si, lorsque la rkaction se 
fait dans le sens de gauche à droite de l'équation, il y a dégage- 
.ment de chalezw, la réaction est dite exothermique; la réaction 
inverse doit se faire avec absorption de chaleztr, et elle est dite 
.e9zdothermiqzle. Ainsi, par exemple, le symbole 

(S) + (O" - (SO" = 71.080, 

exprime que dans la combinaison de 38 gr. de soufre avec 32 gr. 
d'oxygène la clialeur dégagée est 'il -080 cal. La formation de l'an- 
hydride sulfureux en partant de ses éléments est donc une réac- 
tion exotlierinique. 

Souvent on mesure les effets thermiques de réactions qui SC 

font en solution aqueuse étcndue ; l'énergie d'une substance A 
dissoute dans beaucoup d'eau sera représentée par 

( A  aq.) 
(aq. = aqua) ; alors 

U = (A) - (A aq.) 

représente la quantité de chaleur qui est dégagée dans la dissolu- 
tion d'un mol de A dans beaucoup d'eau, ce qu'on nomme la 
chaleur moléculaire de dissolution. L'équation thermochimique 

(HC1 aq.) + (NaOH aq.) - (NaCl aq.) = 13.700 

exprime que dans la neutralisation d'un équivalent d'acide clilor- 
hydrique par un équivalent de soude en solution étendue, i', se 
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dégage 13700 cal., ce qu'on nomme la chaleur de îaeut~alisatd'oî~. 
On a l'habitude d'abréger la notation précédente dans les cas 

où de la connaissance de l'état initial du système on peut déduire 
celle de l'état final. Dans un tel cas on représente la différence 
d'énergie entre l'état initial et l'état final du système en écrivant 
les symboles des substances réagissantes, les séparant par une vir- 
gule et mettant le tout entre parenthèses. Ainsi au lieu de 

(S) + (O" - (SOB) = 71 .08O, 

on écrit plus brièvement 

(S, 0') == 71.080 ; 
au lieu de 

(HCI aq.) + (KaOH aq.) - (NaCl uq.) = 13.7004, 

on écrit simplement 

(HC1 aq., NaOH aq.) = 13.700, 

et de même dans d'autres cas. Naturellement 

- (HCl aq., NaOH aq.) 

représente 1a.quantité de chaleur qui serait absorbée (13.700 cal.) 
pour la décomposition d'une solution aqueuse de chlorure do 
sodium en une solution aqueuse de soude et d'acide chlorhydrique. 

Les deux expressions 

(A) + (B) - (AB) = U 
(A) + (B) = (AB) + U 

sont naturellement équivalentes ; coinme les équations thermo- 
chimiques représentent simplement des sommes de grandeurs 
énergétiques, nous pouvons les soumettre aux transformations 
algébriques ordinaires ; de l'équation précédente, retranchons, 
par exemple, l'équation 

(A) + (C) = (AC) + U', 
nous avons comme conséquence immédiate 

(B) f (AC) = (AB) + C + U - U', 
équation qui exprime que la substitution de B à C dans la combi 
naison AC produit un effet thermique U - U1. 

La valeur de (A) elle-même, c'est-à-dire l'énergie absolue d'un 
mol d'une substance n'est pas connue, bien que 10 théorie cinéti- 
que des gaz nous donne la notion (hypothétique) de sa grandeur ; 
ainsi d'aprés les conceptions de cette théorie, l'énergie de la 
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vapeur de mercure nionoatomique, qui consiste exclusivenlent en 
l'énergie de translation de ses atomes, est (t. 1, p. 231) 

Ilf T - u'=183.9002 - unités absolues. 
2 873 

Mais la connaissance de la  quantité d'énergie totale d'une sub- 
stance est pratiquement sans importance, puisque nous n'avons 
jamais affaire qu'à des diférences dénergée, que nous pouvons 
connaltre par la  mesure thermochimique. 

Enfin disons encore que pour plus de commodité souvent on 
emploie les formules thermochimiques atomistiques au lieu dos 
formules moléculaires ; ainsi, par exemple, 

(Hz, O )  = 67 520 

ne représente pas l'efïet thermique absolument inconnu de la com- 
binaison de l'oxygène atomique avec l'hydrogène, mais bien celle 
de la combinaison d'un atome-gr. (= 16 gr.) d'oxygène ordinaire. 
Mais i l  serait certainement plus exact d'écrire 

bien que dans ce cas et d'autres analogues il n'y ait pas d'erreur 
possible. 

Loi des sommes de chaleur constantes. - Faisons subir àun sys- 
tème diverses transformations chimiques et ramenons-le finalement 
à son état initial, l'effet thermique de cette série de transformations 
doit ensomme être nul, sans quoi ilyaurait perte ou gain d'énergie, 
ce qui est contraire au premier principe. Amenons le système par 
deux voies différentes au même état final, le même effet tlierriiique 
doit se produire dans les deux opérations, c'est-à-dire que la diflé- 
rence d'énergie entre les deux états du systéme doit &tre la naême, 
quelle que soit la voie par laqztelle le systEme est passé &un état à 
Z'azct~e. Il est curieux que cette proposition, qui naturellement n'est 
pas seulement vraie pour les systèmes chimiques mais est absolu- 
ment générale, ait été dès 1840, avant la loi de la conservation de 
l'énergie, exprimée par HESS (1) avec la plus grande clarté comme 
loi des sommes de chaleur constantes et basée solidement sur l'ex- 
périence. 

L'exemple suivant nous fera comprendre cette loi : considérons 
un système formé d'un mol d'ammoniaque (NH3). d'un mol d'acide 
chlorhydrique @Cl) et d'une grande quantité d'eau, dans deux 

(1) Classiques ~'OSTWALD, ne 9 .  
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états différents : 1. les trois substances sont s6pari.e~ l'une de l'au- 
tre ; 2. les trois substances forment une solution homogène de 
chlorure d'ammonium dans beaucoup d'eau. Nous pouvons passer 
du premier état au second par deux voies différentes, en combi- 
nant d'abord les deux gaz pour former du sel ammoniac solide 
qu'on dissout ensuite dans l'eau, ou bien en faisant absorber les 
deux gaz séparément par l'eau et neutralisant ensuite les deux 
solutions l'une par l'autre. Les effets thermiques sont : 

Premibre voie Seconde voie 
(NHS, HCl) = -/- 42.100 cal. (EHS, aq.) = + 8.400 cal. 

(NH4CI,aq.)=- 3.900 )) (HCl, aq.) = + 17.300 » 
(NHSaq., HClaq.) = + 12.300 » 

(NH', HC1 aq.) = + 38200 cal. (EH3, HC1 aq.) = + 38.000 cal. 

En fait la différence d'6nergie entre l'état initial et l'état final 
est la mênie dans les deux cas, aux erreurs d'observation près. 

Le principe de la constance de la somme des chaleurs est d'une 
iniportance exceptionnelle pour la thermochimie pratique, et ses 
applications sont nombreuses. Peu de réactions se prêtent A l'étude 
directe dans le calorimètre, parce que pour l'exactitude des mesu- 
res il faut absolument que la réaction s16tablisse avec facilité, 
qu'elle s'effectue rapidement pour ne pas avoir de trop grandes 
pertes de chaleur par rayonnement, et qu'elle soit exempte de 
réactions secondaires qu'il est souvent difficile de calculer. Mais 
dans presque tous les cas où les conditions dc rapidité, de totalité 
et de simplicité de la réaction ne sont pas réalisées, il est possible 
d'arriver au but par des moyens indirects, en amenant le système 
d'un état à un autre par des corps intermédiaires appropriés. Ainsi 
il est impossible de déterminer directement la différence d'énergie 
du charbon de bois et du diamant, parce qu'on ne sait pas réaliser 
le passage d'une modification à l'autre. Mais si nous transformons 
le charbon de bois et le diamant en la même combinaison en fai- 
sant intervenir un corps intermédiaire, la différence des quantités 
de chaleur mises en jeu nous donne la valeur thermique du pas- 
sage d'une modification à l'autre. - 

Un tel corps auxiliaire très souvent employé est l'oxygène ; 
ainsi, par exemple, on a brillé dans la bombe calorimétrique 
(voir plus loin) les diffkrentes modifications du carbone et l'on a 
Obtenu les <Diantités do chaleur : 

Diffdrences 

Carbone amorphe. . . . 97.650 2.840 
Graphite . . . . . . . 96.810 300 
Diamant. . . . . . . 94.310 
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Ainsi dans la transfoririation de 12 gr. de charbon de bois en 
graphite, il y aurait un dégagement de 2840 cal., et de 530 cal. 
dans la transformation du graphite en diamant. On peut de la 
même façon obtenir la chaleur de formation des composés orga- 
niques d'après la chaleur dégagée par leur combustion dans 
l'oxygène, combustion qui les transforme en corps dont la cha- 
leur de formation est connue (CO', HaO, etc.). La dzérence 
d'énergie de (Ha, Ia) et 2 (HI) n'est pas non plus accessible à la 
mesure directe, parce que l'hydrogène et l'iode ne s'unissent que 
très lentement ; mais si nous dissolvons l'acide iodhydrique dans 
l'eau, que nous neutralisions par la potasse et que nous mettions 
l'iode en liberté par le chlore, que nous décomposions le chlorure 
de potassium en potasse et en acide chlorhydrique et ensuite ce 
dernier en chlore et hydrogène, nous passons à l'acide des corps 
intermédiaires H20, KOH et Cl' de l'acide iodhydrique gazeux & 
l'hydrogène et à l'iode libres, et cela par des réactions qui se font 
nettement et rapidement dans un sens ou dans l'autre et dont l'ef- 
fet thermique est facilement mesurable pour chacune d'elles en 
particulier. C'est ainsi qu'on a effectivement déterminé la chaleur 
de formation de l'acide iodhydrique. 

Influence de la température sur l'effet thermique. - Si nous 
effectuons la même réaction une première fois à une température 
t,, une seconde fois à une autre température t,, l'effet thermique 
sera différent dans les deux cas ; soient U, et U, ses deux valeurs. 
Maintenant nous pouvons supposer réalisé le cycle suivant : Effec- 
tuons la réaction à la température t,, ce qui dégage une quantite 
de chaleur U,, puis élevons la température du systénie à t,, ce qui 
exige un apport de cf  ( t ,  - t,) cal., en appelant c'la capacité calo- 
rifique des sz~bstances formées par la réaction ; si maintenant à t ,  
nous effectuons la  réaction en sens inverse puis que nous refroidis- 
sions jusqu'à t,, i l  y a d'une part la quantité de chaleur U, qui est 
absorbée, et d'autre part la quantité c (t, - t,) qui est dégagée, en 
appelant c la capacité calorifique des substances réagissantes ; le 
système est alors revenu à son état initial. La loi de la conserva- 
tion de l'énergie exige que les quantités de chaleur dégagée et 
absorbée soient égales, donc 

U2 + C' (t2 - t,) = U, + C (1" t,) 
ou bien 

U, - U, -- - e - c ' ;  
14 - t a  
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l'excès de la capacité calorif2que des substances réagissantes sur 
celle des substances formées nous fournit taccroissement de I'efet 
thermique par degré d'élévation de la température. Comme les 
chaleurs spécifiques des substances qui interviennent, dans la 
rkaction sont séparément accessibles à la mesure directe, le 
coefficient de température de l'effet chermique est déterminé par 
ce procédé indirect d'une façon bien plus précise qu'on ne pourrait 
le faire par la mesure directe des effets thermiques à deux tempé- 
ratures différentes. L'équation précédente résulte d'ailleurs irnmé- 
diatement de l'application de la proposition générale établie (t. 1, 
p. 11). 

Nous sommes arrivés (t. 1, p. 195) à cette proposition que la cha- 
leur spécifique des combinaisons solides est approximativement 
une propriété additive, en d'autres ternies, que dans l'union de 
substances solides en une combinaison solide la capacité calorifi- 
que n'est presque pas altérée ; d'après ce qui précède on peut donc 
étendre cette loi et dire que la chaletu de combinaisoft des c o ~ p  
solides est sensiblement indépendante de la &empérature. Le calcul 
effectué dans divers cas particuliers a montré que la valeur relative 
du coefficient de température de la chaleur de conibinaison de 
corps tels que l'iode et l'argent doit en tout cas être inférieure à 
0,0001. 

Mdthodes thermochimiques. - Les méthodes thermocliiniiques 
sont en général celles de la calorimétrie exposées dans les ouvrages 
de physique. On emploie le plus souvent l e  calorimètre à eau, 
cependant depuis ces derniers temps on se sert quelquefois du 
calorimètre à glace +e BUNSEN, surtout quand il  s'agit de mesurer 
de très petites quantités de chaleur. Les nonilres obtenus avec ce 
dernier appareil sont naturellement relatifs à la température 
de 00 ; ils ne sont pas immédiatement coniparables à ceux que 
fournit le calorimètre à eau et qui sont d'ordinaire relatifs à des 
températures voisines de la0. Dans le calcul des diverses observa- 
tions, il faut tenir compte des remarques faites (t. 1, p. 13) au sujet 
de l'unité d'énergie ; dans tous les cas nous prendrons pour base 
la calorie relative à l'eau à dg0. 

Comme il faut un certain temps, même avec les réactions qui se 
font rapidement, pour que la chaleur de réaction se communique 
uniformément au calorimètre, il faut faire une correction pour la 
chaleur perdue ou reçue par rayonnement pendant l'expérience ; 
pour cela on suit la marche du thermomètre pendant quelque 
temps avant l e  commencement et pendant quelque temps après 

Nernst, 11. 11 
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la fin de l'expérience propreinent dite ( 3 ) .  Cette correction est 
nécessitée par une cause d'erreur considérable dans les mesures 
tliermochimiques, et l'on doit disposer l'expérience de façon à 
rendre la correction aussi faible que possible. On y parvient 
en remplissant les deux conditions suivantes : 

1. La réaction dont on veut déterminer l'eflet thermique doit 
se faire le plus rapidement possible. 

2. Lü capacité du caloriniètre doit être très grande pour que 
l'élévation de tempélrature du calorimètre par la chaleur de réac- 
tion reste très faible. 

La seconde condition exige donc l'emploi de thermomètres sen- 
sibles pour mesurer avec certitude la variation de 1s température 

1 
(p. ex. à - près de sa valeur). Gn thernioniètre convenable pour 

1000 

Fig. 35. cela est celui de BECKMANN, décrit t. 1, 
y. 296, quipermet d'apprécier encore 
le millième de degré et ainsi d'effec- 
tuer des niesures exactes avec une 
élévation de tempBrature d'un de- 
gré: La figure 35 représente un mo- 
dèle de calorimètre facile à établii. 
avec des moyens simples et dont je 
me suis parfois servi (2) sur l'avis 
~'OSTWALD.  A l'intérieur d'un vase 
de verre cylindrique (Becherglas) 
en est disposé un second un peu plus 
petit reposant sur des niorceaux de 
liège fixés au moyen de cire à cache- 
ter. h travers le couvercle de bois 
du grand vase passent .un thermo- 
mètre de BECKMANN, un gros tube à 
essais à paroi mince, dans lequel se 
fera la réaction, et un agitateur en 
laiton ou mieux en platine terminé à 
sa partie supérieure par un petit 
manche formé d'une matière peu 

- 

conductrice (bois, ébonite, etc.). Si l'on veut mesurer une cha- 
leur de dilution ou de dissolution, on met la substance dans le 
tuhe à essai dont on brise le fond avec une baguette de verre 

( 1 )  Pour plus de détails voir les traités de physique OU, p. ex., O s ~ w r ~ n ,  Allg. 
Clleiil. 2 Aufl., p. 172 (1892). 

(2) Zeituchr. I. physik. Chem. 2, 53 (1888). 
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lorsque la température s'est uniformiseé. Un avantage de cet 
appareil, c'est sa transparence ; si le becherglas intérieur a une 
contenance d'environ un litre, la valeur en eau du verre, de 
l'agitateur, du thermom&tre, etc., n'est que quelques centièmes 
de la capacité calorifique totale. Avec de légères modifications ce 
calorimètre peut servir à la mesure des chaleurs spécifiques, des 
chaleurs de fusion, etc. - Si l'on opère avec des solutions salines, 
la réçle concernant leur capacité calorifique donnée t. 1, p. 117, 
est de grande importance. - Un appareil pour l'étude thermo- 
chimique des solutions très étendues et permettant la mesure de 
quantités de chaleur extrêmement faibles a été indiqué par 
v. STEINWEER (1). 

Nous reviendrons plus loin sur la dhtermination des chaleurs 
de combustion ; dans le second et le troisième chapitre de ce 
Livre, nous verrons une méthode pour calculer théoriquement les 
chaleurs de réaction d'après le changement des états d'équilibre 
chimique. 

Au point de vue historique, rappelons qu'après HESS, ANDREM s, 
GRAHAH, MARIGNAC, FATHE et S~LBEAMANN, et autres, l'étude tliernio- 
chiniique des réactions les plus diverses a été entreprise par 
J. THOMSEN (depuis 1853) à Copenhague et par BERTHELOT (depuis 
1865) à Paris, qui l'ont poursuivie d'une façon syst6matique (2). 

Gaz et solutions. - Puisque l'énergie intérieure des gaz, comme 
nous l'avons v u  t. 1, p. 51, ne varie pas avec leur volume, la chaleur 
de réaction est indépendante de la densité des gaz réagissants; et 
de même le mélange avec d'autres gaz est sans influence. Xaturel- 
lement ces propositions ne sont vraies que s'il n'y a aucun travail 
extérieur produit, comme il y en aurait par déplacement de la  
pression atmosphérique, par exemple; s'il n'en était pas ainsi, la 
chaleur de réaction serait diminuée d'une quantité équivalente au 
travail produit à l'encontre de la pression atmosphérique (p. 170). 

(1) Zeitsclir. physik. Cheni. 36 ,183  (1901) ; voir aussi RÜMELIN, Dissertation, 
Gottingen. 1905. 

(2) THOMSEN a rassemblé ses mesures dans l'ouvrage « Tlicrinoclicniische 
Untersurhungen n. Leipzig 18884886, et BERTHELOT a consigné les siennes dans 
son Essai de mécanique chimique , Paris, 1879. - Voir aussi NAUMANN, 
Thermochimie, Braunschweig, 1882, et H. JAHN, Thermocheinie, Wicn, 1893. 
- On trouvera les données therniochimiques de divers obserrateurs dans le 
Clicmilterlcalender et autres publications. Les valeurs nurnériclucs citbes dans 
ce qui suit sont empruntées pour la plupart à l'ouvrage critique et trés coiiiplet 
~'OSTWALD, dllg. Cliem. 2 Aufl., T. II, Leipzig. - Ou trouvera de nouvelles col- 
lections de données thermochimiques dans BERTHELOT, Thermochimie, 1897, et 
J. THOMSEN, u Thermocliemieche Untersuchungen r ,  1NG. 
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Pour les gaz fortement comprimés qui se refroidissent par dilata- 
tion simple (sans production de travail extérieur), la proposition 
précédente, cela va sans dire, ne serait plus rigoureuse. 

Les relations sont tout à fait analogues pour les solutions éten- 
dues ; l'énergie des substances dissoutes étant aussi indépendantes 
de la concentration (t. 1, p. 164), celle-ci n'a aucune influence 
sur la chaleur de réaction d'une substance dissoute; l'énergie de 
(A aq.) est indépendante de la dilution de la solution, ce qui justifie 
l'introduction de ce symbole (p. 172). Si, par exemple, l'on déter- 
n i i e  la chaleur de dissolution dans beaucoup d'eau, on trouve 
qu'elle est indépendante de la quantité d'eau employée ; si l'on 
détermine la chaleur de combinaison: d'un métal avec un acide, 
on voit de niênie qu'elle est indépendante de la concentration de 
l'acide, si celui-ci est dissous dans beaucoup d'eau, etc. En règle 
générale ce n'est plus le cas pour les solutions concentrées, qui 
présentent des effets thermiques sensibles lorsqu'on les dilue; 
ainsi, par exemple, la chaleur de dissolution du zinc dans l'acidc 
sulfurique concentré n'est pas la même que dans l'acide étendu. 

11 a déjà été question des chaleurs de dilution, t. 1, p. 125; 
rappelons seulement que, par exemple, l'équation : 

exprime que par addition de 2H20 à une solution de composition 
H'SO' + 3H20, il y a dégagement de 1 .Y70 cal., et que la chaleur 
de dilution peut être, ou positive, comme pour l'acide sulfurique, 
ou négative, comme pour le nitrate de potassium. 

Variations de l'état d'agrégation. - Quand une substance snbit 
un changement dans son état d'agrégation, soit par vaporisation, 
congélation, sublimation, etc., soit qu'elle passe d'une modifica- 
tion à une autre, son énergie totale éprouve toujours une varia- 
tion qui est naturellement égale à celle de la chaleur de réactioii. 
En particulier dans les réactions ou il se dépose des précipités, il 
faut tenir compte de la modification de ces derniers ; si, par 
exemple, l'on précipite une solution de chlorure mercurique par 
l'iodure de potassium, l'iodure mercurique se dépose d'abord sous 
sa modification jaune, qui se transforme aussitôt en la modifica- 
tion rouge plus stable, ce qui détermine un nouvel effet ther- 
mique. 

Par exemple, la différence d'énergie de la vapeur d'eau à 100° et 
de l'eau liquide à la niême température est : 

(H20 gaz.) - (HZO liq.) = 536,4 x 18 - 2 x 373 = 8.910, 
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parce que la chaleur de vaporisation de Z gr. d'eau a été trouvke 
égale à 836,4 cal. et que le travail extérieur produit par mol. est 
2T = 746. La différence d'énergie entre l'eau liquide et la glace 
est : 

H20 liq.) - (H20 sol. j = 79 x 18 = 1.422, 

parce que 79 cal. deviennent libres par la congélation d'un 
gramme d'eau. Ici le travail extérieur est insignifiant à cause de la 
très faible variation du volume. La dieérence d'énergie entre 
3 atome-gr. de soufre monoclinique et de soufre rhombique est, 
à o0 : 

(Sm) - (Sr) = 3 2 ~  2,40 = 76,8. 
II faut donc avec les donnkes thermochimiques indiquer, dans tous 

les cas où il peut y avoir doute, sous quel état d'agrkqation ou sour 
quelle modi/ication se trouvent les substances rkagissantes et les pro- 
duits de la réaction. 

Chaleurs de dissolution. - Sous le nom de chaleur de disso- 
lution on comprend, comme nous l'avons dhjà indiqué, p. 172, la 
chaleur qui est dégagée par la dissolution d'une mol. d'une subs- 
tance dans une grande quantité de dissolvant. Si l'on connait la 
chaleur de dilution aune  substance, on peut naturellement cal- 
culer aussi la quantité de chaleur dégagée lorsqu'on la dissout a 
un état de concentration aussi grand que l'on veut. La quantité de 
chaleur que l'on trouverait en dissolvant la substance iZ satura- 
tion est toujours plus ou nioins dzérente de la chaleur de disso- 
lution que nous avons définie, et quelquefois elle est meme de 
signe contraire. 

Les tableaux suivants indiquent les quantités de chaleur déga- 
gée par la dissolution de quelques substances dans beaucoup 
d'eau, à 28-20' (1). 

Substances gazeuses 

Substances Formules Chaleur 
de dissolution 

Chlore . . . . . . . . .  
. . . .  Anhydride carbonique 

Ammoniaque . . . . . . .  
. . . .  Acide fluorhydrique. 
. . . .  Acide chlorhydrique 
. . .  4cidebromhydrique. 

Acide iodhydrique . . . . .  

(1) D'après HORTSMANN, Theoret. Chernie, p. 502, Braunschweig, 1885. 

cl9 
CO, 
NHa 
HF 

HCI 
HBr 
Ht 

+ 4.870 + 5.880 + 8.430 
$ :;:k + 19.940 + 19.110 
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Substances Formules 

Substancee solides 

Alcool méthylique . . . . . 
Alcooléthylique. . . . . . 
Alcool ro ylique . . . . . 
O ~ y d e ! ' b i ~ ~ l e  . . . . . . 
Acide acétique , . . . . . 
Acide sulfurique. . . . . . 

Substances 

C HkO 
CSH60 
C3Hs0 
~ 4 ~ 1 0 0  

C~H'O" 
S O ~ H ~  

Hydrate de potassium . 
Hydrate de potassium hyd;ati 

(crist.) . . . . . . .  
Chlorure de liihium. . . . . 
Chlorure de sodium . . . . . 
Chlorure de potassium . . . . 
Bromure de sodium . . . . . 
Bromure de sodium (hydraté) . . 
Sulfate de potassium . . . . 
Chlorure mercurique . . . . 
Acétate de sodium . . . . . 
Benzoate de sodium. . . . . 
Acide benzoïque . . . . . . 
Chlorure d'argent . . . . . 
Bromure d'argent . . . . . 
Iodure d'argent . . . . . . 
Sucre decanne  . . . . . . 

~ ~ 

Chaleur 
de dissolution 

Formules 

KOH 

KOHfaH 20 
LX1 
NaCl 
KCl 

NaBr 
NaBr+zHgO 

~ 2 ~ 0 4  
HgCla 

C*H30xNa 
C'HWNa 
C6HsCO2H 

AgCl 
Ag Br 
A 1 

C14$4011 

Chaleur 
de dissolution 

La chaleur de dissoIution des gaz contient encore le travail exté- 
rieur; pour avoir l'effet thermique de la dissolution seule il faut 
des nombres indiqués retrancher + 580. Tous les gaz étudiés jus- 
qu'ici se dissolvent avec degagement de chaleur; pour les liquides 
c'cst encore 1s régle générale, tandis que la dissolution des 
solides absorbe souvent de la chaleur. L'explication en est très 
simple : si l'on part de cette hypothèse très vraisemblable qu'une 
substance gazeuse a toujours une chaleur de dissolution positive, 
à l'état liquide cette substance se dissoudra avec absorption ou 
dégagement de chaleur, selon que sa chaleur de vaporisation est 
plus grande ou plus petite que sa chaleur de dissolution, et de 
même, pour le signe de la chaleiir de~dissol~t~ion d'un solide, c'cst IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 
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la différence de la chaleur de sublimation et de la chaleur de dis- 
solution àl'état gazeux qui est décisive. La façon d'btre que nous 
venons d'indiquer polir la chaleur de dissolution dans les divers 
états d'agrkgation montre aussi qu'en règle générale, la chaleur 
de dissolution pour l'état gazeux est plus grande que la chaleur 
de vaporisation, mais qu'elle est souvent plus petite que Ici somme 
des chaleurs de vaporisation et de fusion, c'est-à-dire que la 
chaleur de sublimation. 

E n  géné?.al, particdi4rement dans l a  comparaison des subs tanc~s  
diffZcileme?u solztbles et analogues chimiquement, on trouve q z i ~  la  
chaleur de  précipitation (c'est-à-dire l a  chaleur de  dissolrition 
changée de signe) est Zau tan t  plus grande que la  substance est 
moins soluble (1). 

Nous verrons plus loin un moyen de déterminer la  clinleur de 
dissolution des sels très peu solubles. La différence des chaleurs 
de dissolution d'une substance dans deux dissolvants permettrait 
évidemment de calculer les effets thermiques du partage d'une 
substance entre les deux dissolvants (p. 60). 

Chaleur de formation. - Sous le nom de chaleur de  formation 
Gune  combinaison c h i r n i p e  on  comprend l a  qerantité d'énergie 
qui est dégagée dans la  formation de cette combinaison arcs dépens 
de ses éléments constituants. C'est la caractéristique theimochi- 
mique de la combinaison en question ; si l'on connaft la chaleur 
de formation de toutes les substances qui prennent part à une 
réaction chimique quelconque, on connaitra aussi l'effet thermique 
de cette réaction. Nous pouvons supposer les substances figurées 
dans le premier membre de l'équation de réaction comme étant 
d'abord décomposées en leurs éléments, et ensuites ces éléments 
comme combinés en les produits figurés dans le second meinhre ; 
dors dans le premier stade de la réaction une certaine quanité de 
chaleur serait absorbée qui est égale il la somme des chaleurs de 
formation des substances du premier membre, et dans le second 
stade il y aurait une quantité de clialcur dégaçée égale à la 
somme des chaleurs de formation des substances du second mem- 
bre. I l  n'importe évidemment pas que les choses se passent ainsi 
ou autrement, puisque la  variation de l'énergie d'un système est 
indépendante de la voie par laquelle le systbme est passé d'un 
état iL l'autre. Nous obtenons donc cette proposition : 

L ' e f e t  lhermique d'une réaction est CgaL a la  sonznze &s chaleum 

( 4 )  THOMSEN, Joiirn. prakt. Chem., 27, 13, 2.44 (1876). 
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de formation des molbcttles produites, ditninute de la somme des 
chalezcî's de formation des molécules détruites. 

Nous donnerons ici quelques chaleurs de formation qui trou- 
veront leur application dans des calculs ultérieurs ; les nombres 
sont rapportés au volume constant, c'est-à-dire sont corrigés du 
travail extérieur éventuel. Les remarques de la dernière colonne 
indiquent l'état des substances initiales ou finales. 

De l'effet thermique d'une réaction et de la capacité calorifi- 
que C des produits formés on peut calculer 1'éIPvation de tempé- 
rature qui résulte de la chaleur de réaction (températures des 
flammes) ; on a en effet : 

Cdt = p, 

i, et t désignant les temphatures initiale et finale ; C doit naturel- 
lement être fonction de la température. Voir à ce sujet, par 
exemple NERYST et SCHUENFLIESS, Math. Behandl. der Naturwis- 
sensch., IV Aufl., p. 141 ; München, 1904. 

a H + O = H z O  
C + O' = COS 
c + o = c o  
s + 0 9  = sol 
H + F = H F  

H  + Cl = HG1 
H + Br = HBr 

H + I = H I  
N f  3 H = N H "  

N + O = N O  
N + O$ = NO' + 2 09 = ~ 2 0 4  

K + F = K F  
K + CI = KCI 
K + Br = KBr 

K + 1 = KI 

Effet thermique Remarques 

Eau liquide 
Diamant 
Diamant 

Soufre rhombique 
Fluor gazeux 
Chlore gazeux 
Brome liquide 

Iode solide 
- 
- 

Peroxyde dissocié 
Peroxyde bimoléculaire - 

Chaleur de combustion des composés organiques. - Gr%ce aux 
efforts des chercheurs que nous avons cités, nous sommes à mPme 
de connaitre l'effet thermique de toutes les réactions importantes 
de la chimie inorganique, soit que nous le trouvions directement 
dans les tableaux qui ont été dressés, soit que nous le calculions 
indirectement ; mais nous sommes loin d'être dans une position 
aussi favorable vis-à-vis de beaucoup de combinaisons du car- 
hone ; la raison en est simplement que le nombre des réactions 
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qui se font rapidement et sans produits secondaires, les seules qui 
se prêtent à l'étude therniochiniique, est ici beaucoup moins grand 
qu'en chimie inorganique. Il n'y a qu'une seule réaction qui dans 
tous les cas se fasse simplement et rapidement, c'est In co~îz tns-  
tion de Zn combinai.wn dans I'oxyg>ne en ercès, dans laquelle tout 
le carbone est oxydé a l'état d'acide carbonique et tout l'hydro- 
gène a l'état d'eau ; c'est pourquoi la thermochimie organique se 
sert principalement de la  même réaction que la  chimie analytique 
emploie depuis longtemps pour l'analyse élémentaire, la  com- 
bustion. 

Pour ce qui est de la partie expérimentale, la  méthode presque 
exclusivement employée aujourd'hui consiste à enflaminer, au 
moyen d'un fil de fer rendu incandescent par un courant élec- 
trique, la substance placée dans un vase d'acier bien émaillé à 
l'intérieur, qu'on a rempli d'oxygène à une pression d'environ 
vingt atmosphères (bombe calorimétrique de BERTHELOT) ; l'appa- 
reil est plongé dans un caloriniètre à eau qui prend la chaleur 
dégagée (1). 

On obtient ainsi l a  chalezrr d e  combrtstion sous volume consiant, 
ou la chaleur de combustion simplement, qui correspond à la 
variation de l'énergie totale ; la chaleur de conibustion à pression 
constante comprend en plus l a  valeur du travail extérieur Bven- 
tuel, et on l'obtient en retranchant de la  chaleur de combustion 
à volunie constant autant de fois 2T que l'indique la différence du 
nombre de molécules gazeuses formées et du nombre de molé- 
cules gazeuses disparues. 

De la chaleur de combustion on peut calculer la  chaleur de 
formation en retranchant la première de la somme des chaleurs 
de formation de l'eau liquide formée (67.500 par mol.), du gaz 
carbonique formé (94.300 par mol.) et, s'il y a lieu, du gaz sulfu- 
reux formé (71.100 par mol.) ; en utilisant ces nombres, on obtient 
la chaleur de formation a partir du diamant, ds l'oxygène gazeux 
et éventuellement du soufre rhombique, à la  température de 
l'expérience. 

Comme les chaleurs de combustion et par suite les clialeurs de 
formation sont connues pour les composés organiques les plus 
importants, on peut calculer les effets therniiques de toutes les 
réactious entre ces combinaisons. Il n'est même pas nécessaire de 
calculer les chaleurs de formation, car on obtient évideinnient 

(1) Les recherches rkentes de E. FISCHER et WREDE ont montré qu'il est pos- 
sible avec cet appareil d'atteindre une précision extraordinaire (Sitzungsber. 
kgl. preuss. Akad. Wiss., Berlin, 1908, p. 429). 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



l'effet thermique d'une réaction quelconque en retranchant de la 
somme des chaleurs de combustion des substances qui disparausent 
la somme des chaleurs de combetction des sztbstances qui sont for- 
mtes. Mais les rksultats de tels calculs sont souvent peu précis, 
puisque la chaleur de réaction est obtenue comme la différence 
de deux grandeurs assez voisines et dans la détermination des- 
quelles les erreurs d'observation atteignent une valeur relative 
assez considérable. Ainsi, par exemple, la chaleur de combustion 
de l'acide fumarique est 320.300 ; celle de son isomère géomé- 
trique, l'acide maléique, est 326.900 ; d'après cela la transforma- 
tion de l'acide maléique en acide fumarique plus stable dégagerait , 

6.600cal. Mais ce dernier nombre est extrêmement incertain, car 
si les erreurs d'observation dans la détermination des chaleurs 
de combustion atteignaient seulement 0,50 010, leur différence ne 
serait exacte qu'j  50 010 près. 

Il a déjà été question (t. 1, p. 366) de la relation entre la chaleur 
de combustion et la constitution. Nous donnons ici les chaleurs 
de combustion de quelques substances importantes, exprimées en 
grandes calories (= 1.000 cal.), pour éviter trois zéros de plus à 
chaque nombre. 

Alcool éthylique. . . 340 Ac. acétique . . . . 210 
Mannite . . . . . 727 Ac. benzoïque . . . 772 
Cellulose . . . . . 680 Acétate d'éthyle. . , 554 
Sucre de canne . . . 1.335 Urée. . . . . . . 152 

A la formation de l'acétate d'éthyle, d'après ces nombres, cor- 
respondrait un effet thermique très faible : 

Thermochimie des Blectrolytes. - L'hypothEse de la dissocia- 
tion électrolytique a jeté un nouveau jour sur la signification des 
effets thermiques des réaetions qui se passent dans les solutions 
salines, et certaines règles trouvées empiriquement s'expliquent 
maintenant d'une facon simple comme des déductions nécessaires 
de la théorie. 

Si l'on mélange deux solutions d'électrolytes complètement 
dissociés, on ne trouve évidemment aucun dégagement de cha- 
leur, pourvu toutefois que les ions des deux électrolytes ne s7unis- 
sent pas en une molécule neutre ou en un nouvel ion complexe ; 
ce cas se présente, par exemple, dans le mélange de la plupart 
des solutions salines. L'expérience confirme cette concliision ; la 
loi dite de la thermo-neutralité des solutions salines n'est autre 
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chose que l'expression de l'exphience, que les solutions salines ne 
donnent par leur mélange aucun e f e t  thermique (s'il n'y a pas 
formation de précipité) . 

Soient AB et A'B' deux sels qui obkissent à la loi de thermo- 
neutralité ; alors le mélange : 

(AB aq.) + (ArBr aq.) = (AB, A'B1aq.) 

ne fournit aucun effet thermique appréciable ; la même ch os^ a 
lieu pour le mélange : 

(ABr aq.) + (ArB aq.) = (ABr, ArB aq.) ; 

mais les solutions formées dans les deux cas et désignées par les 
seconds membres de ces équations sont identiquos, de sorte que : 

(AB aq.) - (ABraq.) = (ArB aq.) - (A' Br aq.), 

ou, en toutes lettres : La dif 'hence des chaleurs de formation de 
deuxsolzrtions salines a p n t  u n  ion cornimm pst m e  constante carac- 
téristique pour les deux autres radicaux, et elle est indépendante 
de la nature de l'ion commun. 

Ainsi, par exemple : 

H I- Cl  t aq = (HCl aq) + 39.320 
H + I + a q = ( H I a q )  + 13.170 

(Cl + HIaq) = 1 + (HClaqj + 26.150 ; 
K -+ Cl  +aq = (KClaq) L 101 .170 
K + 1 + aq = (KI aq) + 75,020 

Cl + (KIaq = 1 + (KC1 aq) + 26.150 ; 

on a donc bien en réalité : 

(HI aq) - (HCl aq) = (KI aq) - (KC1 aq) . 
Si dans un iodiire en solution aqueuse étendue on remplace 

l'iode par le chlore, on observe toujours le  même déqagement de 
chaleur (26.150 cal.). Dans ces cas précisément il s'agit toujours 
de la même réaction, du remplacement de l'ion iode par l'ion 
chlore ; insis si dans l'iodate de potassium (KI07 en solution nous 
remplacions l'iode par du chlore, nous aurions un effet thermique 
tout différent, une absorption de 31 .ïO0 cal. au lieu d'un déçage- 
ment de 26.130 cal., parce que dans ce cas l'iode et le  clilore ne 
sont plus des ions et que nous avons affaire a une réaction diffe- 
rente. 

Les choses ne se passent plus de même lorsque le ndlange a 
pour conséquence I'union des ions en  ztne molkcule nwt?9e  qui peut 
ou demeurer en solution, ou se précipiter. Nous mon5 déji  vu 
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l'exemple le plus important du premier cas dans lephénomène de 
neutralisation (p. 89) ; si l'on mélange un acide fort et une base 
forte, les ions hydrogène et hydroxyle s'unissent en presque tota- 
lité pour former de l'eau. L'ion négatif de l'acide e t  l'ion positif 
de la base restent en liberté, si, comme c'est toujours le cas pour 
les acides et les bases univalentes, le sel correspondant est forte- 
ment dissocié. Nous arrivons ainsi à cette proposition importante, 
que la neutralisation d'zlne base forte par zm acide fort doit tou- 
jours produire le m&me effet thermique. Le tableau suivant mon- 
tre que l'expérience vérifie cette loi. 

Acide et Base Chaleur de neutralisation 

Acide chlorhydrique et soude . . . . . 
Acidebromhydrique 1) . . . . . 
Acide azotique » . . . . .  
Acide iodique » . . . . .  
Acide chlorhydrique et lithine . . . . . 

)) otasse. . . . . 
N Earyte . . . . . 
N chaux . . . . . 

Pour les bases divalentes, ces nombres se rapportent à un équi- 
valent et non à une molécule de base. La signification de ces 
nombres est donc (en faisant abstraction de la faible correction 
nécessitée par la dissociation incomplète) qu'ils représentent sim- 
plement le dégagement de chaleur dii à la réaction : 

ou bien, dans le langage thermochimique, que l'on a : 

+ - 
(H aq, OH aq) = 13.700. 

Si i'acide et la base ne sont qu'en partie cEissocits klectrolyti- 
puement, la chaleur de neutralisation varie de la quantité d'éner- 
gie mise en jeu dans la division en ions. Les exemples suivants 
montrent en effet que la chaleur de neutralisation prend dans ces 
conditions des valeurs assez dzérentes ; on a trouvé pour les cha- 
leurs de neutralisation des acides faibles suivants, par la potasse 
ou la soude, les valeurs : 
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LES TRANSFORMATIONS DE L'$NEBGIE 189 

Acides 

Acide acétique . . . . . . . 
Acide dichloracétique . . . . . 
Acide hosphorique. . . . . . 
Acide %uorbydrique. . . . . . 

Chaleur 
de neutralisation 

Chaleur 
de dissociation 

Si les acides étaient complètenient dissociés, nous obtiendrions 
par la neutralisation un dégagement de 13.700 cal., l'écart de 
cette valeur normale est à porter au compte de la dissociation 
électrolytique. Les différences sont inscrites dans la dernière 
colonne ; elles représentent les quanlités de chaleur qui sont 
absorb&es par la dissociation klectrolytique des acides considérés; 
ces résultats ne peuvent être très rigoureux, puisqu'ils sont la dif- 
férence de deux quantités de chaleur assez voisines et dont la 
détermination est entachée d'erreurs d'observation qui ne sont 
pas négligeables, et d'autre part les suppositions sur lesquelles le 
calcul est basé, que I'acide n'est pas du tout dissocié et que la base 
et le  sel neutre le sont complètement, ne sont pas réalisées (1). 
Quoi qu'il en soit, ces nombres, auxquels nous arriverons dans le 
chapitre suivant par une voie tout à fait indépendante, sont très 
propres à nous donner la notion de la grandeur des variations de 
l'énergie liées à la décomposition en ions. Ce qui nous frappe 
d'abord, c'est que dans cette décomposition de la chaleur est tan- 
t6t absorbée, tant6t dégagée, et inversement, dans la conhinaison 
des ions en une molécule neutre, de la chaleur est dégagée ou 
absorbée, mais dans tous les cas cet eftét thermique n'est jamais 
très considérable. 

Si l'on neutralise l'ammoniaque, base très peu dissociée, par un 
acide fort, on obtient un dégagement de 14.300 cal. ; la chaleur 
nécessaire pour la décomposition en ions est donc 13.700-1 2.300 
= 1.400 cal. 

Dans le  cas le plus général, où ni la base, ni l'acide, 7ti le sel 
neutre ne sont totalement dissociés, on devra effectuer le calcul de 
la façon suivante : désignons l e  degré de dissociation de l'acide AH 
par a,, et celui de la base BOH par a, ; aprks le mélange des solu- 
tions acide et alcaline contenant chacune un équivalent, il se 

(1) PETEREN Zeitschr. physik. Chem., i 1, 174, 1893) a mesuré la chaleur 
de dilution de quelques acides faibles en solutions étendues, d'ou l'on peut cal- 
culer la chaleur de dissocialion; voir aussi V. Steinwehr, I .  c., p. 179. 
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forme un équivalent de sel BA, dont le degré de dissociation est cc, 
et une molécule d'eau, suivant l'équation : 

AH + BOH = BA + H20,  
la clisleur de neutralisation se compose donc : 

1" De la chaleur de dissociation x de l'eau ; 
2 O  Des chaleurs de dissociation W, et IV, de l'acide et de la 

base, qui entrent en jeu dans les proportions W, (1-a,) et W, 
(1-4 ; 
30 De la chaleur de dissociation W du sel qui entre en jeu dans 

la proportion W (1 -a). 
En observant que lors du mélange l'acide et la base sont disso- 

ciés électrolytiquement, qu'au contraire l'eau et le sel non dissocié 
se formant par la combinsison des ions, nous obtenons, pour la 
chaleur de neutralisation q ,  l'expression : 

Si nous mélangeons le sel (fortement dissocié) d'un acide faibk 
à un acide fort, nous avons un phénomhne comparable à celui de 
la neutralisation d'un acide fort par une base faible, en ce sens que 
dans ces deux cas deux ions, par suite dumélange, s'unissent sirri- 
plement pour former une molécule neutre. Mélangeons, par exem- 
ple, le sel de sodium de l'acide fluorhydrique faible avec de l'acide 
chlorhydrique, la réaction 

se fait presque complètement, et l'effet thermique observé est celui 
de cette réaction. THOMSEN a trouvé que dans ce mélange il y a 
absorption de 2.360 cal., nombre qui est peu différent de la cha- 
leur de dissociation trouvée précédemment pour l'acide fluor- 
hydrique (- 2.570). 

Si dans l'union de deux Blectrolytes complètement dissociés il 
y a formation d'un précipité insoluble, la valeur négative de l'effet 
thermique correspond évidemment à la chaleur de dissolz&on de 
la substame prdcipitée. Si l'on mélange, par exemple, un sel d'ar- 
gent et un chlorure, il se prkcipite du chlorure d'argent solide, et 
l'on observe, d'après THOMSEN, un dégagement de chaleur de 
15.800 cal., correspondant à la réaction simple : 

+ - 
Ag + Cl = AgC1. 

dissous solide 

Enfin disons encore qu'on peut calculer l'effet thermique du 
mélange de deux dissolutions quelconques si l'on connaft les cha- 
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leurs de dissociation et les chalezirs de dissolution de toutes les 
espèces de molécules gzte l'on a à considérer; d'après les dévelop- 
pements du chapitre IV du livre précédent, nous sommes en état 
de prévoir la marche de la  réaction d'après les constantes de 
dissociation et les coefficients de solubilité des diverses espèces 
moléculaires qui interviennent. Mais si nous savons jusqu'à quel 
degré ont lieu les dissociations électrolytiques et les formations de 
précipités et si nous connaissons les valeurs thermiques de ces 
phénoniènes, nous pouvons naturellement déterminer l'effet ther- 
mique du phénomène total. Au point de vue tliermochimique les 
chaleurs de dissociation et de dissolution viennent compléter les 
coefficients de dissociation et de solubilité. Nous verrons dans le 
chapitre suivant ce résultat important que ces grandeurs sont en 
relation étroite deux à deux.. 
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CHAPITRE II 

THERPOCHIM~E II. TEMPERATURE ET EQIXLIBRE CHIMIQUE COMPLET 

Application du second principe de la thborie mbcanique de la ch* 
leur. Historique.- L'application du second principe de la théorie 
mécanique de la chaleur aux phénomènes chimiques a été un pas 
d'une importance capitale, car c'est par là que nous sommes arri- 
vés à une perception des relations entre l'énergie chimique, la 
chaleur et la capacité de travail extérieur ; c'est par là encore que 
nous avons été mis en état de pouvoir sinon donner une réponse 
satisfaisante dans tous les cas particuliers, niais au moins de pou- 
voir clairement prescrire la voie pour attaquer systéniatiquement 
diverses questions sur l'énergie qui devient libre dans les phéiio- 
mènes chimiques, si elle est complètement transformalüle, si elle est 
de la nature de la chaleur ou bien de celle de l'énergie cinétique 
des masses en mouvement. 

Le mérite d'avoir le premier considéré les phénomènes chimi- 
ques et particulièrement la dissociation du point de vue de la tlier- 
modynamique, et d'avoir par le résultat de ses calculs montré la 
fécondité de la théorie mécanique étendue à ce domaine, appar- 
tient incontestablement à A HORSTXANN (1). A peu près en même 
temps parut une très remarquable recherche de LOSCHMIDT (a) ,  qui 
avait déjà reconnu que la distillation isotherme fournit un moyen 
de conduire un processus chimique d'une façon isotherme et réver- 
sible et qui avait discuté spécialement le phénomène de la disso- 
lution chimique. Peu après le problème a été traité avec pro- 
fondeur et d'une façon à certain point de vue définitive par 
J. W. GIBBS (3) ; malheureusement les calculs de cet auteur 

(1) Ber. deutsch. chern. Ges. 2,137 (1869) ; 4, 635 (2871); Lieb. Ann. 170, 
192 (1873). 

(2) Ber. der Wiener Akad. 59, 11, 395 (1869). 
(3) Trans. Conn. Acad. 3 ,108 et 343 (48711878) ; trad, en français par LE 

CHATELIER, Paris, 1899. 
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étaient d'un ordre beaucoup trop général pour pouvoir être appli- 
qués immédiatement et facilement aux cas spéciaux étudiés expé- 
rimentalement. Aussi arriva-t-il que plus tard un grand nombre 
de propositions, qu'on aurait pu déduire par la spécialisation 
des formules de GIBBS, furent découvertes de nouveau par des 
voies indépendantes ; telles sont la relation entre le dégagement 
de chaleur et le coefficient de température dans la dissociation 
d'un gaz et celle qui existe entre le dégagenient de chaleur et le 
coefficient de température d'un élément galvanique. La première 
question surtout a été traitée par plusieurs auteurs (1). 

Parmi les exposés ultérieurs des applications de la thermodyna- 
mique aux phénomènes cliiniiques, je signalerai particulièremerit 
les monographies de LE CHATELIER (2) et de VAN'TEIOFF (Y),  dont 
l'étude ne peut être assez recommandée à ceux qui veulent acqué- 
rir une connaissance approfondie de ces questions aussi importan- 
tes que difficiles. La déduction mathématique a gagné beaucoup 
en clarté et en élégance par les façons nouvelles de traiter la 
question dues à PLANCK (4) et à RIECBE ( 5 ) ;  celle de ce dernier 
repose essentiellement sur l'emploi du «. potentiel thernodynami- 
que », et pour ceux à qui l'étude de la physique a rendu familière 
la théorie du potentiel, elle présente des avantages incontes- 
tables. La différence dans les modes de traitement est évidem- 
ment de nature purement formelle ; aucun ne va plus loin que les 
autres; dans mon propre exposé, je me suis efforcé de rester 
autant que possible en contact intime avec les résultats de l'expé- 
rience, et j'ai la conviction d'avoir rendu la question plus conipré- 
hensible en certains points. 

Dans ce chapitre et dans le suivant, nous étudierons les appli- 
cations les plus importantes du second principe aux phénoniènes 
chimiques ; nous nous occuperons tout d'abord des équilibres chi- 
miques complets, qui, d'après les développements donnés page 40, 
sont définis par la tempémtwe seulement, et ensuite des équilibres 
incomplets, définis, en plus de la température, par les rapports 
quantitatifs des substances réagissantes. 

(1 )  VAN DER WAALS, Beibl. 4, 749 (1880) ; BOLTUANN, Wied. Ann. 22, 65 
(1884), etc. 

(2) Kecherches sur les Bquilibres chimiques, Paris 1888. 
(3) Etudes de dynamique chimique, Amsterdam, 1881. 
(6) Wied. Ann. 3 0 , 5 6 2 ;  31, 189; 32,462 (4887); voir PLANCK, Thermody- 

namik, Leipzig, 1905. 
(5) Zeilsclir. yhysik. Chem. 6, 368, 411 (1890) ; 7 ,  97 (1891). 
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RBgle des phases de Gibbs.- L'équilibre chimique complet (p.41) 
a été caractérisé en ce sens qu'à chaque température il n'existe 
qu'une pression déterminée sous laquelle les différentes phases du 
système soient en équilibre ; si nous changeons cette pression en 
maintenant la température constante, la réaction se fait dans un - 
sens ou dans un autre, niais comylètenient, c'est-à-dire jusqu'a 
disparition d'une ou de plusieurs phases du système ; si nous ne 
cliangeons la pression extérieure que très peu, chaque phase con- 
serve sa composition inaltérée pendant toute la durée de la réac- 
tion. Nous avons déjà vu divers- exemples d'équilibres chimiques 
complets ; outre le cas l e  plus simple, celui de l'équilibre entre 
les divers états d'agrégation d'un même corps, rentrent dans cette 
catégorie la dissociation du sel ammoniac, à l'exclusion d'un excès 
d'un-des produits de la décomposition, la dissociation du carbonate - - 
de calcium, etc. 

Pour les équilibres hétérogènes complets, GIBBS a découvert par 
voie théorique une loi très remarquable, qui a été confirmée par 
toutes les recherches expérimentales ultérieures et qui peut être 
un guide utile et sûr pour l'étude des cas particuliers. Nous for- 
mulerons cette loi en ces termes : i l  faut le concours de n espéces 
d i f h e n l e s  de molécules, au moins, pour pzivoir réalises. toutes les 
phases (en proportions quantitatives quelconques) d'un équilibre 
hét&rogène complet formé de n + 1 phases. Pour obtenir l'équilibre 
complct 

H ~ O  f H%O 
liquide vapeur 

il ne faut qu'une espèce de molécules (H50), puisque le système 
n'est formé que de deax phases ; pour l'équilibre complet entre 
le carbonate de calcium et ses produits de déconiposition (trois 
phases), on a besoin d'au moins deux espèces de molécules, soit 
C O k t  Ca0 ; au moyen d'un sel et de l'eau, nous pouvons obtenir 
les trois phases cl; l'équilibre complet entre 1; sel solide, sa 
solution et la vapeur, etc. Au contraire l'équilibre devient inconi- 
plet, c'est-à-dire que la marche de la réaction entraîne une - - 
variation de la pression d'équilibre si, par exemple, deux espèces 
de niolécules réagissent en deux phases seulement; laissons, je 
suppose, s'évaporer un mélange d'eau et d'alcool, la tension 
maxinia du niélange varie avec le progrès de la réaction, nialgré 
que la température soit maintenue constante ; l'équilibre devien- 
drait complet si par exemple, nous faisions congeler l'eau et pro- 
duisions ainsi une troisiènie phase. 

Saturellement on pourrait supposer que le  système hétérogène 
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en désignant par F, le  symbole d'une fonction des variables con- 
sidérées. 

Que la nature de telles équations d'état nous soit en général 
encore complètement inconnue, cela ne porte aucun préjudice à 

la valeur démonstrative ; il szifit de savoir qu'uue telle épation 
d'état existe dans tous les cas. Pour deux espèces -de molécules 
nous avons vu (T. 1, p. 276) une équation d'état qui se ramène faci- 
lement à la forme : 

4 %  C m  22, T). 
Mais dans notre cas l'équation d'état sera beaucoup plus conipli- 

quée, non seulement à cause du nombre généralement plus grand 
des espèces moléculaires, mais encore surtout parce que le rap- 
port quantitatif des diverses espèces de molécules variera par lc 
déplacement de l'équilibre produit par variation de la tempéra- 
ture ou de la pression. 

Toute autre phase du système possède aussi une équation 
d'état correspondante. Mais par la composition d'une phase doit 
se trouver déterminée sans aucune ambiguïté celle de toutes 
les autres phases qui peuvent être en équilibre avec elle ; toutes 
les phases en équilibre avec la preniiére sont aussi en équilibre 
entre elles, et ceci n'est possible que pour des rapports de con- 
centration rigoureusement déterminés ; par exemple, il est évi- 
dent que l'état d'une phase liquide définit la composition de la 
phase gazeuse qui est en contact avec elle. Il résulte donc de là 
que les concentrations des autres phases doivent être aussi des 
fonctions définies et uniformes des mêmes variables qui entrent 
dans l'équation d'état de la phase que nous avons considérée spé- 
cialement, et qu'il doit exister pour chaque phase une Bquation 
d'état de la forme : 

F(c, ,c  ,,..... c , , p ,T )=O;  

il y aura autant de ces équations d'état qu'il y a de phases dans 
le système, soit y. Le nombre des variables ci, c,,' ..... c,, p ,  T 
est n + 2 ;  pour qu'elles soient définies parfaitement et sans 
ambiguté par les équations d'état, au nombre de y, il faut avoir 
autant d'équations que de variables, c'est-à-dire, qu'on aura : 

y = n + 2 .  

Ceci veut dire en toutes lettres : Si n espèces d~ molécules rén- 
y issertt en n f 2 phases, l'élut d'éqzrilibre ne peut exislzr entre elles 
911e pow des conditions de température et de pression strictement 
déterminées et pour des rapports de concentration dans les difé- 
rentes y hases égaleînent détermirds. 
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Ainsi pour la coexistence de n + 2 phases il est un point sin- 
gulier, le point de transition, dont nous allons bientôt étudier les 
particularitks. 

Pour qu'un &quilibre complet subsiste, c'est-à-dire pour que, 
dans un intervalle fini, à chaque valeur de la température T 
corresponde une valeur déterminée de la pression d'équilibre p 
et naturellement une composition définie de chacune des phases, 
il nous faut avoir une équation de moins qu'il n'y a de variables, 
c'est-à-dire que nous devons avoir : 

Mais ceci n'est autre chose que la règle des phases, car ce 
résultat exprime que dans ztn équilibre complet i l  dooit y avoir une 
phase de plzrs que ne l'indique le nombre des espèces de molécules 
réagissantes. 

Enfin, si 
y < n + l ,  

pour des conditions données de température et de pression, 
C,, G,, ... C, et, par suite, la composition des phases demeurent 
plus ou moins indéterminés et nous avons un équilibre incom- 
plet (1). 

Point de transition. - Parmi les conditions de l'équilibre coni- 
plet il y a celle-ci, que dans un intervalle de température Fni, il 
y a pour chaque température une valeur déterminée de la pres- 
sion pour laquelle toutes les phases existent simultanément ; cet 
intervalle de température est toujours limité à cause de cette 
circonstance qu'une phase cesse tout à coup de pouvoir exister et 
disparaît du système. 

Si, par exemple, pour prendre le cas le plus simple, nous étu- 
dions 1'6quilibre 

H20 2 H'O 
liquide gazeuse 

à diverses températures, nous ne pouvons d'un côté poursuivre 
les mesures de la tension de vapeur de l'eau liquide que jusqu'au 
point critique, et de même du caté des basses températures nous 
ne pouvons aller plus bas que le point de congélation de l'eau 
(sous la tension de la vapeur), où l'eau liquide cesse de pouvoir 
exister (abstraction faite de la surfusion, qui est un état instable). 
Souvent une autre phase se forme aux dépens de celle qui dispa- 

(1) Au sujet d'une exception apparente la loi des phases chez les corps opti- 
quement actifs, voir une étude savante de A.  BYCK, Zeitsclir. phgs. Chem. 
45, 465 (4903). 
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raft ; ainsi dans l'exemple en question on arrive au nouvel équili- 
bre complet : 

HYI HaO (sublimation de la glace). 
solide gazeuse 

La température à laTielle une phase d'un équilibre hétérogène 
complet disparaft pour faire place à une autre est appelée un 
point de transition ; en un tel point et sous la  pression correspon- 
dnnte existent, en plus des autres phases, celle qui se forme ct 
celle qui disparaît ; puisque avant le point de transition les n 
espèces de molécules formaient n + 1 phases distinctes, il y a au 
point de transition même n + 2 phases, formees des mêmes espè- 
ces de molécules en nombre n. Pour arriver à une intelligence 
plus profonde de ces relations dont l'importance générale est 
frappante, nous allons examiner quelques cas spéciaux. 

Equilibre entre les diffbrentes phases de l'eau. - Le point de 
transition où, dans le système eau-vapeur d'eau, la  phase liquide 
disparait pour être remplacée par la phase solide (glace), peut 
être facilement déterminé ; sous la pression atmosphérique l'eau 
se congèle à 0°, mais sous la pression de sa vapeur, qui est très 
faible vis-à-vis de la pression atmosphérique, elle se congèle 
A + 0°0076, parce que le point de solidification s'élève de cette 
quantité pardiminution de la pression d'une atmosphère jt. 1, p. 78). 
La pression qui correspond au point de transition et 4'57 mm., 
d'aprh les tables de REGNAULT. Dans ces conditions de tempéra- 
ture et de pression, et dans ces conditions seulement, les trois 
pliases glace, eau liquide et vapeur d'eau peuvent coexister. 

Pour rendre plus claire la considération du cas actiiel, le plus 
simple qu'on puisse imaginer, aussi bien que celle des relations 
d'équilibre plus compliquées, on emploiera avantageusement une 
représentation graphique qui fait voir immédiatement la relation 
entre l'état d'équilibre et les conditions extérieures de tempéra- 
ture et de pression (1). Dans un système de coordonnées dont 
l'abscisse représente la température et l'ordonnée la pression, 
traçons les courbes le long desquelles deus phases d8érentes de 
l'caupeuvent coexister, ce que nous nommerons les courbes linzites 
du systéme considéré. D'une façon générale, si notre système 
(.tait formé d'un certain nombre de phases, pour la réalisation 
desquelles n espèces de molécules sont nécessaires, le sens de 
ces courbes serait que, dans les conditions de température et de 
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pression qu'elles définissent, n + 1 phases peuvent exister en 
présence les unes des autres. 

Pour l'eau ces courbes limites sont bien connues et nous voyons 
immédiatement qu'il y en a trois, sur chacune desquelles peut 
exister un des trois couples de phases qu'on obtient en combinant 
deux B deux les trois états d'agrégation de l'eau. 

On arrive ainsi à l'ensemble deslignes tracBes dans la figure 36 ; 
sur la courbe 0,4 coexis- Fig. 36 
tent l'eau liquide et la 
vapeur ; c'est donc la courbe P I 

t 

de la tension de vapeur, t 
l l 

bien connue, surtout dans 8 I 

sa portion initiale, et qui 
se termine à la temphra- 
ture critique de l'eau (273 + 
368,2 = 637O3 abs.). Dans 
les conditions de tempéra- 
ture inférieures à celle 

- 

qu'indique le point O, pour 
lequel T = 273 + 0,0077 et p = 4'57 min., l'eau se solidifie ct 
la courbe OR représente les conditions dans lesquelles la glace 
et la vapeur d'eau coexistent ; c'est la courbe de la tension de 
vapeur de la glace (t. 1, p. 82). Elle n'a pu être poursuivie que 
sur un faible parcours, à cause de la petitesse de la tension de 
vapeur de l'eau solide ; mais d'aprés la conception cinétique des 
propriétés de la matière, nous pouvons prédire avec une grande 
certitude qu'elle aboutit à l'origine des coordonnées et que, par 
conséquent, c'est seulement au zéro absolu de tcmpCrature que 
la tension de vapeur de la glace devient nulle et que la vapeur 
d'eau cesse (comme tout autre gaz) de pouvoir exister. 

Enfin la courbe limite OC représente les conditions de la 
coexistence de l'eau et de la glace. Comme l'eau en se solidifiant 
augmente de volume, le point de fusion de la glace s'abaisse 
quand la pression augmente ; cette diminution est environ 0°,0076 
par atmosphère ; elle est donc relativement fi~ible ; l'abaissement 
du point de fusion étant proportionnel à la pression extérieure (au 
moins pour des pressions qui ne sont pas trop fortes), OC est une 
droite inclinée d'un très petit angle sur l'axe des p ; ici encore 
nous ne connaissons qu'une portion limitée de cette ligne à. partir 
du point O. 

Le point O où aboutissent les trois courbes limites et où, par 
consPrperd coexistent les trois phases est donc un point tout à fait 
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singulier de la surface pT ; c'est (< le poznt de transition D défini 
précédemment. Selon le nombre des courbes limites qui s'y ren- 
contrent, ce point peut être un triple point, un quadruple point, etc. 
Dans le cas actuel O est dom un triple point. 

Les courbes limites sont naturellement celles de l'équilibre com- 
plet; si nous nous trouvons en un point d'une des courbes et que 
nous fassions varier la température et la pression d'une façon 
quelconque différente de celle qui correspond à la marche de la 
courbe, on obtient une « réaction nue (nackte Reaktion), en 
même temps que selon les circonstances l'une ou l'autre des deux 
phases disparait. Les courbes limites partagent le plan pT en trois 
régions dont chacune correspond à l'une des trois phases. Cela 
ne veut pas dire toutefois qu'en dehors de son domaine une phase 
ne puisse exister. Ainsi l'eau peut demeurer liquide à des tempé- 
ratures et des pressions qui sont au-dessous du point O ; mais 
alors l'eau est dans un état instable, elle est en surfusion. La même 
chose a lieu pour la vapeur d'eau, que nous connaissons à des 
températures et des pressions auxquelles, d'après la courbe limite, 
elle devrait être liquéfiée. Ces états instables jouent en général 
dans la nature un rôle beaucoup plus grqnd qu'on ne l'avait cru 
d'abord; on a souvent constaté que des substances très stables, 
surtout à l'état solide, se trouvent en réalité dans un état compa- 
rable à celui d'un liquide en surfusion et par conséquent irrkali- 
sable, si l'on s'en tient aux lois de l'équilibre chimique. Il ne faut 
donc pas, à l'expression « instable » ou « labile », attacher cette 
idée qu'un léger choc doit suffire pour ramener le système à une 
forme plus stable. 

Ainsi s'explique pourquoi il n'y a pas place dans le plan pT pour 
une quatrième modification bien connue de l'eau, le gaz tonnant, 
au moins dans la région de ce plan que nous avons considérée. Le 
gaz tonnant, dans les conditions ordinaires de température et de 
pression, est en effet, comme l'eau en surfusion, dans un état 
instable, puisqu'il suffit d'une légére impulsion, par exemple d'une 
élévation de température en un point, pour l'amener il la fornie 
stable de l'eau. 

Un fait remarquable est le suivant : descendons la courbe 0.4 
en enlevant de la chaleur au système eau + vapeur contenu dans 
un vase clos, le volumc total du système étant maintenu constant; 
au point O l'eau se solidifie, et il est visible que suivanl le mpport 
qzmntitntif des deux phuses, c'est ou la phase liquide ou la phase 
gazeuse qui disparaitra par un refroidissement ultérieur ; par enlè- 
~rn ien t  de clialeur, le déplacenient du point figuratif se fera sur 
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OB ou sur OC. Si le volume relatif de la phase gazeuse est assez 
grand, toute l'eau se congèle et le déplacement se fait sur OB ; si 
au contraire le volume de la phase liquide est assez grand vis-à-vis 
de celui de la vapeur, l'accroissement de volume qui se produirait 
par la congélation et l'augmentation de pression qui en résulterait 
peuvent être assez p a n d s  pour condenser toute la vapeur, et le  
point de fusion peut être fortement abaissé, de telle sorte que c'est 
la courbe OC qui est décrite. 

Equilibre entre l'eau et l'anhydride sulfureux. - Le système que 
nous venons de considérer est formé d'une seule espèce de mol& 
cules (H20). Comme exemple beaucoup plus compliqué d'un équi- 
libre hétérogène complet, nous choisirons le système formé 
de H'O et SOS, par conséquent de deux espèces de molécules, qui 
a été Ctudié d'une façon très savante par ROOZEBOOM (1). Prenons 
toujours le même système de coordonnées dans lequel nous tra- 
cerons les courbes sur lespelles a lieu l'équilibre complet. Comme 
nous avons pris deux espèces daérentes de molécules, il doit 
pouvoir exister, d'après 
la règle des phases, Fig. 37. 
sur les courbes limites P' 
trois phases dz'rd~entes, 
et ce n'est qu'en des 
points singuliers que 
la coexistence de qua- 
tre phases est possible. 
Auvoisinagedu point L 
(fig. 37), nous pou- 
vons, par le concours 
approprié de SOP et 
11'0, produire les qua- 
tre systèmes homo- P Y' 
g h e s  suivants : Io l'hy- 
clrate solide SOI. 7HS0, qu'ou peut séparer facilement P r  
refroidissement d'une solution aqueuse riche en S03 ; 2' une solu- 
tion de S02 dans l'eau, que nous représenterons par le symbole 
fl(H20 + xS02), où x désigne le nombre de rrio1éc.-gr. de SO' 
pour une moléc. d'eau (18 gr. \ ; A cause du grand excès d'eau, 
s est toujours plus petit que 1 ; 3' une solution d'eau dans l'acide 
sulfureux liquide que nous représenterons par /i'\SO1 + yH20), 

(1) Zeitschr. physik. Chem., 2, 4%) (1888). 
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où y est plus petit que 1 ; do un mélange gazeux formé de SOe e t  
H90 et que nous représenterons par y (SOS + 2HW). 

Le long de la courbe LE coexistent les trois phases 
fl(H% + xS02),  f l (SOg + ÿI-lfO), g(SOa + zH'O) ; les deux pre- 
mières sont formées de deux liquides, eau et acide sulfureux, qui 
se mélangent entre eux, non en toutes proportions, mais ne se dis- 
solvent que partiellement, comme l'eau et l'éther, et en réalité x 
correspond à la solubilité de l'acide sulfureux dans l'eau et y à la 
solubilité de l'eau dans l'acide sulfureux. Les deux solubilités 
varient avec la température, et pour connaftre l'équilibre précé- 
dent, il faut les avoir déterminées pour un certain nombre de tem- 
pératures, ce qui n'a pas encore été fait jusqu'à présent. La phase 
gazeuse est formée de la vapeur émise par les deux liquides et la 
pression p relative aux diflérents points de la courbe limite LE 
est la tension de vapeur des deux liquides aux températures définies 
par ces points. 

ROOZEBOOM n'a pas déterminé les valeurs de z, mais nous rappel- 
lerons qu'on peut, d'après les règles de la page 61, au moyen des 
solubilités réciproques et des tensions de vapeur connues des dis- 
solvants purs, calculer, au moins approximativement, la pression p 
et la composition de la phase gazeuse et, par conséquent, les 
valeurs de z .  

Refroidissons le système en question en maintenant le volume 
constant, nous obtenons la courbe LD (pour un rapport quantitatif 
convenable des différentes phases) ; la solution aqueuse d'acide 
sulfureux s'évanouit, tandis que l'hydrate solide S0s .7H20  apparaft 
et que les deux autres phases f l(S02 + yH20) et g ( S O V  zHPO) 
se conservent. Les valeurs de y et de z n'ont pas été mesurées ; l a  
pression p de la phase gazeuse (tension de dissociation de l'hydrate 
solide en présence de la solution aqueuse saturée d'anhydride sul- 
fureux), qui est naturellement indépendante du rapport quanti- 
tatif des phases solide et liquide, a les valeurs suivantes aux tem- 
pératures indiquées T : 

Sortant de la courbe DL, nous pouvons par augmentation de la 
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pression et de la ternphature, pour un rapport quantitatif des 
trois phases en L, faire disparaitre la phase gazeuse et apparaitre 
à sa place une solution aqueuse d'acide sulfureux. Nous arrivons 
ainsi au système : hydrate solide S08.ÏH20, /Z(H9O + xSOa), 
fl(SOs + yH"), dans lequel l'hydrate se trouve en équilibre en 
présence de son produit de fusion, les solutions réciproquement 
saturée d'eau et d'acide sulfureux. Sous la pression de 177,3 cm., 
le point de fusion de l'hydrate est T = 273 + 1201 ; il s'éléve avec 
la pression : sous 20 atniosplières il est à 12O9 et sous 223 atnio- 
sphères à 17'1. Comme il s'éléve à peu près proportionnellement à 
la pression et seulement d'un petit nombre de degrés malgré un 
accroissement énorme de la pression, la courbe limite LX est une 
droite qui n'est que très peu inclinée vers la droite. Les valeurs 
de x et y, c'est.à-dire les solubilités réciproques de l'eau et de 
l'acide sulfureux en présence de l'hydrate solide, ne sont pas 
connues ; elles ne doivent pas être très différentes de celles qui 
correspondent à la courbe LE, parce que la solubilité réciproque 
de deux liquides ne varie que peu avec la pression. 

Quittant le système des courbes LE ou LX, nous pouvons par 
refroidissement, ou bien suivre la courbe LD, dont nous avons dkjii 
parlé, ou bien, pour un rapport quantitatif conveiiable des phases, 
parcourir la courbe LB. Ici les phases en équilibre sont lfhydrata 
solide SOe7H'0, fl(HeO + &Oa) et ,q(SO+ zHSO) ; nous avons 
donc un système fornié de l'hydrate solide, de sa solution aqueuse 
saturée et de la vapeur émise par celle-ci. La concentration de la 
solution saturée a les valeurs suivantes aux temnératiires indi- 
quées : 

Les nombres expriment les parties en poids de SO"our 100 par- 
18 i 

ties d'eau ; il faut donc les multiplier par - - - ( 6 i  = 
b.400 - 3%,5 

= poids moléculaire de SOS, 18 = poids moléculaire de H'O) pour 
avoir les valeurs de x (nombre de molécules de SOS pour une 
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molécule d'eau). Les tensions de vapeur p de la  solution saturée 
sont : 

13,7 cm. Hg. 
17~65 u 
ao,i u 
21,15 11 

23,o 1) 

26,a I I  

51, cm. Hg. 
66.8 )) 

Au point L viennent donc aboutir quatre courbes limiles ; tandis 
qu'en tout autre point de ces courbes il n'y a que trois phases 
coexistantes, il g en a quatre au point L ; ce sont : 

Hydrate solide S02 .7HW O; 

Solution aqueuse de SOZ de composition ( H 2 0 +  0,087 SO') ; 
Solution de HeO dans SO"S09+ yH20) ; 
Mélange gazeux de H20 et SOe (S02 +- zHeO). 
Comme tous ces systèmes peuvent être formés chacun par les 

deux esphes de molécules S02 et HeO, l'équilibre complet dans 
un intervalle fini de température, ne peut jamais exister, d'après 
la  règle des phases, que pour trois phases à la fois ; les quatre ne 
sont en équilibre qu'au point de transition L, qui est ainsi un qua- 
druple point, pour lequel : 

T = 273 + 12"l et p = l ï 7 ,3  cm. 
Rooz~~oom n'a pas dPterminé les valeurs de y et de z pour le 

pcint L ; mais nous pouvons par les procédés suivants nous faire 
une idée de leur grandeur. 

La pression dans le  mélange gazeux SO9+ z H 2 0  est 177,3 cm. ; 
elle se compose des pressions partielles des gaz séparés; main- 
tenant, puisqu'au point de transition la vapeur d'eau se trouve en 
présence d'une solution aqueuse de S02, sa tension de vapeur est 
égale à la pression partielle de l'eau pure à la même température 
(12Ol), soit 1,05 cm., diminuée de la  dépression que produit la 
dissolution de 0,087 inoléculcs de SO1 pour une molécule d'eau, 
et qui d'après la loi de RAOULT sur la tension de vapeur est 
1,05 x 0,087 cm. La pression partielle de la vapeur d'eau est 
ainsi 0,9 en nombre rond, et celle de l'anhydride sulfureux est 
177,3 - 0,9 = 176,4 cm. De là on déduit la valeur de : 
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Nous trouvons de même la concentration y de l'eau dans l'anhy- 
dride sulfureux au moyen de la loi de la dépression nioléculaire 
de la tension de vapeur. Le gaz sulfureux pur possbde, d'après 
REGNAULT, une tension de 185 cm. à 1201 ; comme la pression par- 
tielle de l'anhydride saturé d'eau, tel qu'il est au point L, n'est 
que 176,4 cm., il faut pour produire la diminution de 8,6 cm., 
8 6 - = 0,05 molécule d'eau par molécule de S02;  c'est ce nom- 
176 

bre que représente y. 
Les pressions d'kquilibre du système S057H9, /Z(H20 + xS02), 

g(S02 -I- .zH90), qui sont données par la courbe LB, ont été mesu- 
rées, comme on l'a vu, jusqu'à - 6" centigr. ; mais à partir du 
point B, qui correspond à la température de - d06 et à la pression 
de 21,l cm., le système est déjà dans un état instable, car si on y 
introduit de la glace, aussitat la phase liquide disparait et se trans- 
forme totalement en glace et hydrate solide. Au lieu du prolon- 
gement instable, tracé en pointillé, de la courbe LB, on arrive 
sur la courbe BC, qui correspond au système formé des trois 
phases : hydrate solide, glace, mélange gazeux (S02 -I- zHIO). Les 
tensions de vapeur d'un mélange d'hydrate solide et de glace 
sont : 

Elles sont donc notablement plus grandes que si le système était 
sous-refroidi, c'est-à-dire que si la solidification de la solution 

T 

273 - 2,60 
a73 - 3 
273 - 4 

aqueuse de SOS ne s'était pas produite ; c'est ce qu'on voit immé- 
diatement à l'observation de la courbe. Le mélange gazeux 6mis 
par l'hydrate solide et la glace est fornié naturellement de SOS et 
H 2 0  ; l a  tension partielle de la vapeur d'eau, puisque la glace est 
en présence, est simplement la tension de vapeur de la glace aux 
températzrres corrélatives, et on peut la trouver dans les tables de 
RE&BULT, d'où l'on pourra calculer les valeurs de z (1): elle est 
d'ailleurs très petite relativement à la pression totale. 

Sur la courbe BF peuvent coexister la glace, une solution 

P 

21,15 cm. Hg. 
20,65 » 
19'35 u 

(1) Rooe~eoor n'a pas tiré cette dédudion, qui me parait horsde doute. 

T 

273 - 6O 
273 - 8 
273 - 9 

P 

i ,7 cm. Hg. 
I ,O u i 
15,o )) 
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aqueuse d'acide sulfureux et le niélange gazeux (SOa t- zHOa). 
Les valeurs corr6latives de la température et de la pression y sont 
déterminées parce que la pression détermine d'abord la concen- 
tration de l'acide sulfureux et qu'à son tour la  concentration 
détermine l'abaissement du point de congélation de l'eau. Pour 
de faibles pressions et, par conséquent, de faibles concentrations 
de l'acide sulfureux, la courbe se rapproche du point de congéla- 
tion T = 273O de l'eau pure. 

Enfin sur la courbe RZ peuvent coexister l'hydrate solide, la 
glace et le produit de fusion des deux, une solution aqueuse 
d'acide sulfureux. Comme la fusion est accompagnée d'une dimi- 
nution de volume, la courbe doit être rétrograde, c'est-à-dire que 
par élévation de la pression la température de l'équilibre doit 
s'abaisser ; elle n'a pas d'ailleurs été étudiée de plus près. 

Le point B est donc un second quadruple point ; là coexistent 
les quatre phases : 

Glace ; 
Hydrate solide SO2.7H2O ; 
Solution aqueuse de SOz de composition (11'0 + 0,024 SO" ; 
Mélange gazeux de SO' et H'O (S02 3 ,cHZO). 
Les coordonnées de ce point sont : 

T - 273" - 2O6; p = 21,l cm. ; 

z se détermine d'après cette donnée qu'à - 2"6 la tension de 
0,38 

vapeur de la glace est 0,38 cm. ; z - - - - 0,0184. 
%0,7 

Les surfaces limitées par les courbes des figures 36 et 37 sont 
les régions de l'équilibre incomplet. 

Les hydrates du chlorure ferrique. - Comme exemple d'une 
autre étude de systèmes dont toutes les phases sont formées par 
deux espèces de molécules, nous prendrons la recherche de Roo- 
ZEBOOM (1) sur les hydrates du chlorure ferrique, qui a conduit à 
divers points de vue d'une importance plus générale. 

Aux points de transition de ce système, quatre phases peuvent 
exister en présence ; ce sont : 

Hydrate solide F ePC16 .mI-PO ; 
Hydrate solide Fe'C16.d120 ; 
Solution saturée ; 
Vapeur d'eau. 
Le cas pour lequel la glace remplace un hydrate rentre dans 

( I )  Zeitxhr. physik. Chem. 10, 477 (18%)- 
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les précedents en faisant n = oc ; de même celui où le  chlorure 
anhydre existe comme phase solide, en faisant n = 0. 

Les quatre courbes limites qui se rencontrent aux points de 
transition sont formées par les courbes des tensions de vapeur des 
deux solutions saturées des hydrates, par la courbe des tensions 
de vapeur d'un mélange des deux hydrates solides et par la courbe 
de solubilité de la solution saturée en même temps des deux 
hydrates. De ces nombreuses courbes, Rooz~~ooiu a étudié seu- 
lement les c o u ~ b e s  de solubilite' des hydrates particuliers sous la 
pression ordinaire, courbes dont la connaissance nous donne une 
notion assez complète des relations existantes. 

Pour représenter l'ensemble des phénomènes, nous eniploie- 
rons, comme l'a fait Roozmoom, un graphique un peu différent des 
précédents. La concentration des solutions ayant pour nous un 
intérêt prédominant, nous porterons en abscisse la température 
(échelle centigrade) et en ordonnée la composition exprimée en 
molécules Fe2C1"aur 100 H20. 

Le diagramme ci-après donne uiie boiiiie vue d'ensemble des 
relations d'équilibre. Si nous partons de l'équilibre eau +glace et  
que nous ajoutions du chlorure ferrique, nous obtenons la 
sourbe AB, c'est-à-dire la courbe de l'abaissenient du point de 
solidification par addition de sel. Vers - 5b0 le  point de satura- 
tion de l'hydrate FeaC16 12HW est atteint ; B correspond donc au 
point où se dépose le cryohydrate, c'est-A-dire un niélange niéca- 
nique de glace et de sel solide. Une nouvelle addition de clilorure 
ferrique fait d i spad t re  l a  glace et nous obtenons la courbe BC, 
la courbe de soluhilité de l'hydrate FePCls.1211'0. A 37O la concen- 
tration de la solution saturée est devenue égale à celle de I'hy- 
drate solide, et à cette température se congèle en un hydrate 
solide uiie solution de composition Fe2Cls.12Ha0, ou bien l'hy- 
drate se fond en un liquide homogène ; 37O est donc le poirlt de 
fusion de l'hydrate. Si à l'hydrate fondu on ajoute du chlorure 
ferrique anhydre, on obtient la courbe CDN ; les deux branches 
qui partent de C doivent être considérées comme les courbes qui 
correspondent à l'abaissement du point de solidification produit par 
addition de HW (CB) ou de Fe2C16 (CDN). Au-dessous du point de 
fusion de l'hydrate pur, on peut donc rCaliser deux solutions 
saturées, dont l'une contient plus et l'autre contient moins d'eau 
que l'hydrate en équilibre avec la solution ; nous reviendrons 
plus loin sur ce phénomène remarquable. 

Les courbes pour les hydrates à 7H20 (DEF), à 5H10 (FGH) et à 
4HYO (HJK) sont analogues; en K se raccorde la courbe de solu- 
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bilité, presque rectiligne, du chlorure ferrique anhydre ; les points 
de fusion de ces hydrates sont donc E (32'5), G (560) et J (73'8). 

Les portions de courbes DN, FM, DO, FP, HK, correspondent 
à des états instables; au point d'intersection B existent la glace 
et l'hydrate le plus riche en eau, en D, F, G ,  les hydrates sui- 
vants, et enfin en Ii l'hydrate le plus pauvre en eau et le sel 
anhydre sont en équilibre ; la composition des solutions en tous 
ces points est comprise entre celles des deux corps solides, parce 
que la seconde branche de la courbe de solubilité d'un hydrate 
s'y rencontre avec la première courbe de solubilité de l'hydrate 
suivant. Les points indiqués correspondent à - 6s0, 2704, 300, 6S0, 
660, et ce sont en même temps les températures auxquelles les 
solutions se solidifient en mélanges des deux hydrates. 

Fig. 38. 

-30 

"S$ . 
zs 

60' YD* 20. oa 4-90 60° 

Pour obtenir une vue d'ensemble des relations dominantes, 
supposons la concentration et la temperature d'une solution de 
chlorure ferrique données par un point situé à droite du domaine 
limité par la courbe ABCDEFGHJKL ; par refroidissement la solu- 
tion parcourt d'abord une ligne horizontale correspondant a une 
composition constante et vient rencontrer l'une des branches de 
la courbe à une température détermin&, par exemple FGH. 
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Excluant la sursaturation, il y aura en ce moment séparation du 
corps solide auquel correspond la branche de courbe, par exemple 
de Fe2Cle.SH% ; par un refroidissement ultérieur la courbe sera 
parcourue vers les températures inférieures jusqu'au point ter- 
minal où apparaît encore un second corps solide et ou a lieu la 
solidification totale. Si la  solution avait exactement la comyosi- 
tion d'un hydrate elle se solifierait au point de fusion de cet 
hydrate ; si elle avait. la composition correspondant à l'un des 
points d'intersection des courbes de deux hydrates voisins, elle 
se solidifierait totalement à ces températures (1). En évaporant 
une solution de chlorure ferrique on lui trouverait une allure 
remarquable, surtout entre 30' et 32'; dans ces conditions unp 
solution étendue, par enlèvement d'eau, se solidifierait d'abord en 
Fe?C1~12H'O, ensuite se liquéfierait pour se solidifier après en 
Fe'C16.7He0, qui se liquéfierait ensuite et se solidifierait une troi- 
sième fois en Fe'C16.5Hs0, et ,!oute la suite de cesphénonzènes cor- 
respond à des états sluhles. Cette aliure extrêmement singulière 
serait tout à fait inexplicable si elle n'était pas la conséquence 
nécessaire des relations représentées par la courbe de la fig. 38. 

Comme il résulte des branches de courbe SCD, DEF, etc., il 
existe entre certains intervalles de température deux solutions 
saturées de composition différente qui sont en équil5re avec l'hy- 
drate solide, toujours l'une contient plus d'eau et l'autre contient 
moins d'eau que l'hydrate solide. La seconde espèce de ces solu- 
tions saturées a été découverte par ROO~EBOOM (2) dans une recherche 
sur les hydrates du chlorure de calcium ; remarquons encore que 
ces deux solutions saturées sont absolument stables et nullenient 
sursaturées. La sursaturation n'apparaît dans une solution que 
pour un point situé à gauche des courbes ABCDEFGHJKL; en 
ajoutant alors une parcelle de l'hydrate solide correspondant, on 
fait disparaitre l a  sursaturation et, suivant les circonstances, la 
teneur de la solution en chlorure ferrique diminue ou augmente, 
selon qu'on a affaire à une solution de la première ou de la 
seconde catégorie. 

Avant Rooz~~oo~i ,  on ne connaissait avec certitude que lc plus 
élevé des hydrates du chlorure ferrique; on en connaissait ausbi 
un second, mais imparfaitement ; c'est seulement l'étude systéma- 
tique des équilibres qui a conduit à la découverte des autres 
hydrates. Losrque Roozseoo~ étudia la courbe de solubilité de 

(1) Ces dein cas son1 de bons exemples des deux espèces de niélanges (eiilec- 
tiques et dystectiques) que nous avons distinguées, T.  1, p. 140. 

(2) Leitschr. physik. Che~n, 4, 31 (1889). 
Nernst, II.  14 
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l'hydrate 8 5H20, il trouva des irrégularités qui h i  firent supposer 
l'existence d'un nouvel hydrate et l'amenèrent B la découverte de 
FeVC.7I-PO; la partie stable de la courbe de solubilité de ce 
corps s'étend seulement à DEF, c'cst-à-dire de 2'1O,4 39,G et 
de ;JO0 & 32"s. Sans une telle étude systématique cet bydrate n'au- 
rait jamais été découvert. 

Démonstration des combinaisons chimiques de deux composants 
par les courbes de fusion.- On peut en général mettre en Bvidence 
l'existence de conibinaisons cristallisées de deux substanoes par le 
tracé des courbes de fusion, exactement comme on l'a fait par la 
détermination des points de solification des mélanges d'eau et de 
chlorure ferrique. Une telle combinais'on se révèle par, un maxi- 
nium, parce qu'un excès de l'un deg composants tend à abaisser 
le point de fusion (voir t. 1, p. 1/10). Les points C, G, E, J de la 
figure 38 sont des points niaxinia de congélation des mélanges dc 
chlorure fcrrique ct d'eau ; leur coniposition correspond, confor- 
1ii6mcrit ;i ln loi des proportions niultiples, à des rapports inolécu- 
Inires siniples des deux coinposants. 

Lc cas est particulièrement simple pour les rndlanges rarcér~li- 
q i m s  ; ri causc cle l'égalité parfaite cles composés droit et gauchc 
au point dc vuc dc la cristallisülion, la courbe da fusion doit être 
symétrique de part et d'autre en partant du mélange racémique 
vcrv les substances pures. D'aprés les reoher~hes approfondies 
 ADRI RIA NI, trois cas sont h distinguer : 

10 Unc courbe continue (convexe ou concave) indique des cris- 
taux iiiixtes ; 

3i0 Deux courbes qui se eoupent au mélange racémiqu~ fournis- 
sent un point eutectique (pas de combinaison) ; 

30 Trois courbes, dont la moyenne présente un maximum, indi- 
quent une combinaison racémique; de part et d'autre existent 
deux points eutectiques symétriques (mélanges de la combinaison 
racémique avec les coniposants droit ou gauche) (1). 

Analyse thermique. - Le tracé des courbes de fusion et surtout 
l'analyse du corps de fond, qu'il est souvent impossible, principa- 
leiiient aux hautes températures, de séparer à l'état pur de la par- 
tie foricluc, lw5sentent dans la pratique d'assez grandes difficultés ; 
dans cie tels cas, l'étude systéniaticpe de la marche du refroidisse- 

(1) Les fig. 43,40,41 qui sont plus loin correspondent aux cas 4 ,  %, 3; ee n'est 
que pour les raisons indiquées que la niarche de la courbe est sym6trique des 
dcux cùlcs tlii rupport quantitalit'50 010. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



ment des mhlanges fondus, qu'on avait préparhs dans des rapports 
qi~antitatifs connus, peut servir à niettre parfaitement en éviclcnce 
les relations cherchées. 

C'est partiouliérement pour la recl-icrche des coriil~inaisoris des 
métaux que T~mfann (1) et ses &hes ont filit un usage coiistiirit 
de cette méthode rQ'aml,yse thermique. Avec ce savant nous allons 
étudier les principes de cctte iriCthoclc cltins son application i'i 

quatrw cas des plus importants ('2). 
Lhns la. figure 39 on ~ o i t l i ~  c o u r l ) ~  de rcfroitlisscriient d'un alliage 

I~iiinire qui foime dcux esphces 
Fig. 39. 

de cristaux A et B. Au point n 
coinnience ln cristallisation de A, 
ce qui diminue l a  vitesse du 
refroidisseinent, et au poiiit b clcs g - 
c~istaux B commencent à se sépa- 2 

E est déterminée par la cristallisa- g 

1 i\ 
rer. La concentration du liquide 'X . 

tion 8iniultanBe do A et de B ;  
l'th~uilihre est eoiiiplet (ciitc~ti- 
que) et la teiupérature do 1'i:qiii- ' r ( l i i~  1)s 
libre no change pas par perte tlc 
chaleur.. On trouve donc sur l a  coiirl~c de rel'roiilissciiieiit un ,m i r i l  

d ' n ~ d t .  t a  dti~4e de ce poiiit d'arrèt, dans les iiiéiiics contlitioiis - 
de ref~oidissement, est proportioiinelle à la qunritit6 de cliiilcur 
qui devierlt libre et par suite à. la quantité de sul~shirice qui cristid- 
lise an poiat eutectiquc. Coinnie on le voit tlims l a  figure 3!), 1ii 

teiiipkratiire diminue lente~iierit vcrs ln fiil de la cristallisiiIio~i 
euteotique, parce que l'alliage fondu n'est plus en contact avec le 
thernioniêtre à catise de la cristallisation qui se fait autour clc ce  
dernier jusqu'à une certaine distance. Pour di%wniirier avec net- 
teté la durée de la cristallisation, on prolonge la braricl-ie de cow-bo 
fc  et  par le point h on mèna une horizontale. La distance du point 
de rencontre d au point b donne l a  duréc corrigée de la ci+ist;tl- 
lisation. 

Les quatre cas principaux sont ilriportants & cow,idPrer en lmr- 
t iculi~r.  

( 2 )  Voir Iéa (Ieyni6~es annbes tit' Zi4iwlir. i1noi.g. (;liciii. ct Ic i'i:suniÇ dans 
Zcitsrhr. f. Elelitrocliemie, 14.78!) [ 1908). 

(2) Pour les nombreilses e t  iinliort;inlrs pnrtiriilnritcs roir d e  prCfErence 
L'escellentc Monographie de R.  I i c i ~ ~ ,  Mi~i;illogr~pliie, l! iU7, Iiiiiril~urg. [Le Icc- 
leur frariçais trouvera un esposé Ir65 I~iiiirieur tlq cctlc iiidlliotieet de ses appli- 
cations l'élude des alliages métulliques dans I'ouvriigc rCceul dc J .  CA VAL^^.:^. 
u 1,ec;ons sur les allinges m6talliqiics O, Pnris. IW'3 (1') . 
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1. Si les deux substances A et B sont miscibles en toutes 

Fig. 40. 

1 

Temps 

proportions à l'état 
liquide, mais ne 
fornient ni combi- 
naison ni cristaux 
mixtes, le diagram- 
nie de la figure 40 - 
montre la marche 
de la cristallisation 
de tous les alliages 
formés de A et de B. 
Sur la courbe ac 
commence la cris- 
tallisation avec sé- 
paration de A, sur 
la courbe bc avec 
séparation de B. 
Par la cristallisa- 
tion de A au sein 
du liquide, la coni- 
position étant par 
exemple représen- 
tée par le point tn,, 

la proportion de B 
dans le liquide aug- 
mente jusqu'à ce 

que le point c soit atteint, ou commence la cristallisation eutecti- 
que. La quantité qui cristallise à la température de c est différente 
dans les alliages de composition différente. Si l'alliage a la compo- 
sition du point c ,  tout l'alliage cristallise eutectiquement ; si l'al- 
1iag.e est simplement A ou B purs, la quantité de l'eutectique 
est nullle, et entre ces limites la quantité de l'eutectique variera 
proportionnellement à la concentration. Si donc la quantité de 
l'eutectique pour l'alliage m, est représentée par l'ordonnée p z , ,  
les orclonnBes des deux droites Ap et Bp repr6senteront les quan- 
tités d'eutectique qui cristalliseront des divers alliages. La dur& 
tlr l'nrrèt sera proportionnelle à ces quantités pour des niasses 
égales des alliages faits en diverses proportions, les conditions de 
refroidissement étant lcs mêmes; ces durées sont aussi représen- 
tées dans la figure 40 pour les compositious O ,  nz,, m,, nt,, 100. Si 
l'on porte sur l'axe des concentrations cette durée facile à d6ter- 
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LES TRANSFORMATIONS DE L'É~SERGIE 32.3 

miner expérimentalement, on obtient deux lignes droites Ap et Bp 
qui se coupent à l a  concentration du point eutectique c. 

Si les relations sont telles que nous les avons décrites, les deux 
substances ne forment aucune combinaison, car dans tous les 
niélanges on avait un arrêt àlamême température, etil ne se forme 
pas non plus de cristaux mixtes, car s'il s'en formait le point 
d'arrêt devrait disparaitre dans le voisinage de A ou de B. La struc- 
ture du conglomérat formé est donc en relation étroite avec la 
niarclie de la cristallisation. Dans tous les conglomérats dont la 
cornposition d'ensemble est comprise entre O et m,, on trouve des 
cristaux plus grands de A, formés en premier Lieu, qui sont entou- 
rés de l'eutectique c à grains fins ou en fines lamelles. Les niélan- 
ges plus riches en B contiennent au contraire des cristaus plus 
gros de B, forniés les premiers et entourés de l'eutectique c. 

2. Si les deux substances forment une coinbinaison tlc composi- 
tion AnZB" et si l'état liquide ils sont miscibles en toutes propor- 
tions, le diagranime de la figure 41 représente, qriiiricl il ne sc 
forme pas de cristaux mixtes, les phéncmènes que l'on observe 
dans la cristallisation de ces alliages. La courhe dce indique les 
tenipératures auxquelles les cristaux de la conibinaisou A m B *  sont 
en équilibre avec les alliages de diverse composition. Cette coiii~hc? 
est coupée aux points a! et e 
par les courbes de fusion 
correspondant à A et B 
comme corps de fond ; on 
a donc deux points eutec- 
tiques aux tenipératures 
desquels s'acliève la cristal- 
lisation des alliages dont la 
composition est comprise 
entre A et AmBn ou entre B 
et AmB", respectivement. 
Les quantités qui cristalli- 
sent aux températures des 
points d et e varient comme 
les ordonnées des droites 
Ap, pq, gr, et rB. Il suffit 
donc de déterminer expéri- 

Fig. 41.  

mentalement la durée de la cristallisation et de représenter sa 
relation avec la concentration pour trouver par extrapolation lc 
point q qui correspond à la composition de la combinaison. Si l'on 
opère avec des quantités d'environ 20 gr. de substance. on r h s -  
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214 CHIMIE RÉN~RLLE 

sit facilement 6. obtenir le point g A quelques niilliémes près de la 
concentration. La ddterminatio~i directe de la concentration du 
inaxiirium c, qui coïncide iivec le point q est, pour un même iioin- 
l m  d'observations, l~eadcoup moins précise. 

3. I l  arrive fi-équcniiiieut qu'une bonibinaison An%'' ne fonde 
pasen un liquide l-ioiliogène, niais se ddcoinpose suivant l'équa- 
tioii : 

AmBn S e t B 

cristallisation sera r~lwEscntée par les ordonnées d e  la droite pq. 
Pour dbtorniiner la coniposition de AmBn od k dotu? deux nioyens 
qui se comp1i:tcnt ni~ttuelleirient : a) la du$& dru akrêts h la teni- 
pérature du point e a sa valeur iiiaxirtiuni poiiP la composition de 
la coiiil~iiiaison, et b )  la dur& de la. ci.istaliistltion au point d 
devient nulje pour un alliage qui cowcspc~iid 9 la coinbinaison 
An'U". 

L'fihipcrncnt des points e et c d8iiend dcs quantités d'alliage 
fondu qui se forinent bux dépens de la combinaison lorsqu'on 
cklxisu~ ln tciiipéi~t t ~ r ,  (lu point e. Si cette quantité est tr&grande, 

en l'csphce cristalliirc B et en un liquide dè conipositioii e ;  nous 
verruiis plus loin un tel exeiiiple dans la  liquéfaction du sulfate de 
sodiuiii SOWaS 1 OI-IYI. En coiis4qlience de cela, dans le refroidis- 
sihirierit des alliages dont B s'est séparé sup la coitrbe be, cette 
~ ~ a c t i o r i  se produira B 18 tenip6rature dd point e (fig. dg), et coiiiinc 
il s'agit ici d'un équililm coriiplet, des points d'arret se yrxliii- 

Vig. 42. ront sur les courbes de re- 
froidissement des alliages 

. depuis B jusqu'd la conipa- 
fiition c. La dur& de ces 
arrêts sera la plus grande 
pour les alliages dont l n  
composition correspond it 1;i 

a combinaison AmBn. Cette 
durBe est donc indicjuee p i r  
lw ordonnbes des d~oitrs / r  
et PB, Cornnie dans   OUR les 

P 

alliages dont ln  conipositioii 
est comprise entre q et 11, il 
y 5 aprérr la hriiilitinn de l i t  

conibinaison A1rJUn un wste 
qui cristallise riitectipc- 

L 

A 
ment a la tci~i])hrature du 

A d ? ,  ‘9 point d, la tlurPe dé cette 
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ce110 des cristaux B Btant alors très petite, le point c se rapproche 
de e. 

4. Si les deux substances A et B forment une série non inter- 
rornque de cristaux mixtes, il peut y avoir sur la courbe dii com- 
rnenceihént de la cristallisation un niasimuin ou un minimum. En 
un tel point la cumpusition du liquide ne se distinguera Cvideni- 
nient pas de celle des cristaux mixtes; un tel liquide va ~~ i s t a l l i -  
ser conlmo une substance unitaire, puisqu'un arrêt appürait sur 
la colirbe de refroidissement, Nods naus bornerons au cas où la. 
courbe du commencement de la cristallisation s'élève sans inaxi- 
iiiuin ni hiiniiiiuhî du point de fusion de la substance ,4 à cclui de 
la substance B. Comme la coinposition des cristaux mixtes dt celle 
du liquide varient continuellement pondant la cristallisution, on 
ne trouverCl pas de point d'arrêt sur les courbes de refroidissc- 
ment, mais bien un intervalle de cristallisation (fig. 43). 

Le commencement et la fin de la cristallisation sont nirlrquiis 
sur la courbe de refroi- 
dissenidnt par des bri- Fig. 43. 

Qurei3, des change- 

1 

la vitesse de refroi- 2 
dissement-Sil'onporte a 
les températures de C 
ces brisures, qui sont 
rcprésentéespour plu- - 
sieurs concentrations 
daris la partie supé- 
ricure de la figure 43, 
dans le diagramme 
tcmpérature - concen- 
tration et qu'on relie a 

L 
par une courbe les 2 

d 
points obtenus cokres- 3 

P 
pondant au conimen- 5 
cenient de la cristalli- 
nation, on obtient la 
courbe ach ; et on 
obtient de même pour 
la fin de la cristallisa- 

Rapport qiianliI;iliS L 

tion la courbe adb. Au- CSS SUS de U C ~  tous IPS niClanps sont liqui- 
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des ; au-dessous de adb on a des cristaux mixtes, et dans le champ 
compris entre les courbes ac6 et ad6 on a un mélange de liquide 
et de cristaux mixtes. 

Dans le diagramnie de la figure 43, on peut pour chaque alliage 
en fusion lire la concentration du cristal mixte qui est en équilibre 
avec lui à la température du commencement de la cristallisa- 
tion ; par exemple, l'alliage liquide c est en équilibre avec le cris- 
tal mixte d, parce qu'au commencement de la cristallisation (par 
ex. en c) c'est le liquide et à la fin de celle-ci (p. ex. en d)  c'est la 
phase solide cpi a la composition indiquée par l'abscisse correspon- 
dante, et que c et d appartiennent à des températures égales. On 
s'oriente ainsi sans l'exkcution d'analyses, qui d'ailleurs offriraient 
des difficultés à cause de la séparation des cristaux mixtes et du 
liquide, par voie purement thermique, sur la composition des cris- 
taux qui se forment dans des alliages fondus déterminés. 

Toutefois la condition présumée pour une telle façon de se com- 
porter, c'est. que pendant le refroidissement l'équilibre existe à 
chaque instant entre le cristal mixte et le liquide ; au premier 
abord il ne parait pas très probable qu'il en soit ainsi, parce que 
pour l e  maintien de l'équilibre les cristaux mixtes formés doivent 
se dissoudre et se déposer de nouveau avec une autre composition. 
Mais l'expérience montre que, surtout aux températures élevées, 
ceci se produit à peu près. Le retard à l'établissement de l'équi- 
libre agit d'ailleurs de façon à abaisser la fin de la cristallisation, 
et dans sa partie moyenne la courbe adb recule vers les tempéra- 
tures plus basses. 

Au sujet de la question de savoir si le maximum de la température de fusion 
forme une pointe aiguë, comme il est indiqué au point c de la figure 41, ou bien 
si l'on a un  maximum aplati comme c'est le cas aux points Ç, E, etc. de la 
figure 38, noils ferons les remarques suivantes (voir LE CHATELIER. Zeitschr. phy- 
sik. Chem., 21, 557, 1896; VAN'T HOFF, Leçon de ch. phys. 1, p. 63 et  suiv.). 

Si l a  combinaison & l'état liquide n'est pratiquement pas disssociée, le point 
de solidification est abaissé par addition de l'un des composa.nts de quanti- 
tés qui dependent des poids moléculaires de ces composants et  l'on aura un 
maximum en pointe. Majs si la dissociation est sensible, elle doit, d'après la loi 
de l'action des masses, reculer par addition de l'un des composants (de même 
que l a  dissociation électrolytique de l'eau est diminuée par un  apport d'ions 
hydrogène en hydroxyle), e t  la diminution du nombre de molécules qui en 
résulte fait que l'abaissement du point de congélation est plus faible, de sorte 
qu'on a un aplatissement de la pointe maximum, et même que, dans le cos 
d'une dissociation très avancée, on a un maximum prolongé sur une certaine 
éI.cnrlue. Tant que la dissociation reste enlre des limites restreintes. les lois des 
soiutions étendues sont applicables et la cpesiion peut être traitée thdorique- 
ment ; dans le cas d'une dissociation avanr6e ou pratiquement totale, nous 
sommes réduits h des formules approximatives. L'étude quantitative de ces CRS, 
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avec usage éventuel des méthodes de déterniination du poids nioléculaire des 
liquides (livre II, chap. III) semble désirable. 

Comme nous i'avrins vu dans le livre III, c'est simplement l'équilibre dnnsles 
systémes homogEnes qui est décisif pour juger de la stabilité des combinaisons 
chimiques; c'est pourquoi cette remarque nous semble importante, que le carar- 
tère de la courbe de solidification au voisinage dii maxiinum nous permet de 
tirer une conclusion sur l'affinité des composants l'un pour l'autre en liquide 
homob' rene. 

Systbmes formés de trois espbces de molbcules. - L'étude de 
tels systèmes sera naturellement beaucoup plus compliquée, puis- 
que la variété des équilibres coniplets y atteint un degré extra- 
ordinaireni'ent élevé. Mais coninie à ma connaissance on n'y a pas 
trouvé de nouveaux points de vue théoriques et généraux, jeren- 
verrai aux exposés de VAN'T HOFF, Leçons de Chimie physique 1, i 
la monographie de ROOZEBOOM, Heterogene Gleichgewichte von1 
Standpunkte der Phasenlehre, Braunschweig, 1904, ainsi qu'aux 
niémoires de ROOZEBOOM, SCHREINEXAKERS et leurs élèves dans 
Zeitschr. physik. Cheni. 

Remarque générale sur les équilibres complets. - Nous avons 
déjà fait observer que les équilibres complets n n'ont pas une 
importance théorique spéciale. De plus nous avons lu dans le 
livre II1 que l'étude de tous les équilibres héthogènes (pas seu- 
lement des (( équilibres complets n) se raniène à celle des équili- 
bres chimiques dans les systèmes houiogènes et des équilibres 
d'ordre plut& physique de la vaporisation, de la solubilité etdu 
partage d'une substance entre deux phases. 

Suivant cette conception développée par l'auteur dans la prc- 
mière édition de cet ouvrage et aujourd'hui assez généralement 
adoptée, l'équilibre hétérogène, chose sur laquelle on n'a peut- 
être pas assez insisté, n'aurait qu'un caractère presque acciden- 
tel, parce qu'il résulte du concours de plusieurs phénoniènes 
d'espèces différentes. L'intérèt de l'investigation scientifique qui, 
ainsi que l'a montré en particulier le brillant développement dc 
la physique, pour être l e  plus féconde doit être dirigée vers l'cx- 
plication des phénomènes fondamentaux (Urpliænomene), ne peut 
donc se porter que sur une connaissance toujours plus approfondie 
des équilibres dans une phase homogène, d'une part, des lois de 
la tension de vapeur, de la solubilité et de la répartition d'une 
substance entre deux phases, d'autre part, et principalement, dans 
ce dernier cas, sur des mélanges de concentration quelconque 
(pas seulement sur les solutions étendues, qui sont le cas particii- 
lier le plus simple et, par suite, classique). 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



Un exemple &claircira ce qui vient d'étre dit. La rbsistance d'une ' 
bobine pour les coarants alternatifs a,  comme on sait, un caractère 
assez complexe ; elle se compose de la résistance oi~iiii~iie n 

ordinaire, qu'on peut calculer d'après les diiiiensions du fil et la 
conductivité de la matière dont il est formé ou bien iiiesurer au 
moyeh d'un courant continu, et en plu$ de 1' u inipéclancc ji qui 
dépend de la self-induction de la bobine et de l a  fr6quence du 
courant alternatif eiiiployé ; cilfin lorscjue la fr6yucncc (lu cou- 
rant alternatif devient très grancl, un phénoi~ibiie spécial vient 
encore s'ajouter, qui consiste en tinè sorte de répulsion des lignes 
de flux qui les rcjette vers la surface du fil et augmente ainsi la 
résistance. 

11 est bien &vident que dans des cas d6terininés (par exemple 
pour les besoins de f 'éle~troteclini~ue) la résistance totale d'une 
1)obine (mesufée par la tehsion ti ses extréinités pour une inteusité 
donnée du courant alternatif) est de la plus haute importance ; 
iiiais pour la p:iyskIuc, les mesures dans lesquelles les circons- 
tances les plus diverses interviennent ne sont pas d'un intérêt 
immédiat ; la tache de la recherche scienti/îqzle est beaucoup plus 
d'expliquer aussi bien que possible les pliénomènes particuliers. 

De niênie l'étude des équilibres hétérogènes peut être de très 
grande importance pour des cas particuliers, pour la préparation 
de nouvelles conibinaisions, pour les questions géologiques et 
autres ; mais en raison de son caractère co~nplexe elle ne possède 
pas un intérêt théorique immédiat. Les problèmos de l'iiivestiga- 
tion théorique doivent être poursuivis dans une autre directioii 
qui,  ainsi que nous venons de le dire, est nettement ind i rph .  

Il est loiit particulièrement h remarquer que la regle des plinses nenoiis fniir- 
nit. rien autre cho'se qii'un schéma aiiquet sont douinis les é~liillibrcs h6tCrogi.- 
nes complets et qui doit etré fnmilier k tous ceux qiii font tlcs recherches dans 
ce doinnine, de même que dans see opdrations tinalylit~ites le chimiste arialyste 
ne doit jamais perdre de ru6 la loi de la conscrvntion de la  mati6i.e. Mais lors- 
que B. Rome~oou. dans une esiigdrution compi~éliensible de l'importance de la 
loi dcs phases qiii lui a servi de giiitle dans ses bcllcs recherches expérimen- 
tales, t l~kli ire (Joirrn. of. pliys. cheniislry 1, 559, 1891) qu'il niy ti pas pour Ics 
éqililibre~ dans les 8ysiEmes hCturogEiics de meilleiir point de vue que la regle 
des pliiises de Giuns, il t'met iine asseriion aussi inl'r!conde que celle d'un diiu- 
lysle qili ddélorerait qu'il ii'y a pas pour lui de ineillerii* point de vu6 que la loi 
de  la conservalion de la mnssc. 11 ne faut pas non plus oublier qiie pour les 
éqiiilibres liét61-ogbnes de bcniicoup les plus iinportarits, les éqiiilibi~s incoui- 
pleis. la loi dcs phases ne n o m  dit rien. &i;iis outre yiie la recllerrhe scienlifi- 
que ne doit jàirinib se fiser un but trop modeste, ce serait digrader la cliirnie au 
rang d'une trivialit6 que de vouloir la diriger d'aprks la sentence de ~ ~ O O Z E B O O M .  

Les théories moléculaires, la tliermddynaiiiique des équili,brc$ incoinplets, et 
IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



LES TRAN3M)RMATIONB DE L'ÉNERGIE 219 

avant tout la loi de l'action chimique des masses, sont des points de vue d'une 
porlée infiniment pliis vaste et ri'une profondetir incornparableinent pltis grande 
qiie celui que le schéiiiii. de la ri.gle des pliases peut nous olliir, quclt~iie utilc 
et nkessaire qiie ce dernier ait pli Etrc cpelqiiefois h I'in~estigiilion chilni- 
sue (1). 

Thermodynamique de l'bquilibre complet. - Si nous faisons fran- 
chir une courbe liiriite ii un équilibre cbniplet, uiie piiaud dispa- 
rait pour être reniplacte par une autre; sur lii courlx! liiiiitc niéme 
ces deux pliases sont cocsistantes avec les autres. Si l'on dusigne 
par Q la quantité de chaleur absor.b6e p r  le passage, Y, l'nug- 
irientation de volunie q u i  en résulte pour le s y s t h e ,  et A le tra- 
vail maxiirium que le systèiiie éprouve par la iiioclih;~ticiii, lc 
second principe fournit l'équation (t. 1, p. 23) : 

Q, de nrêirie que A,  se rapporte ii une variation dc ~oli inie 
c/t!terminée V, (par exeniplc à un accroissenielit de uoliiine  cl^ 
1 cnic.); appelons p ln pession au point tic l n  coiirlje oii ü lieu la 
transformation, nous avons : 

A = IT,p et  d.i = V,dp, 
ct nous trouvons : 

Cette érIuation conticiit tout ce cjtie le scsond principe peut iioiis 
appreridre sur un systbiiie cliiiriique qui se trouve en écliii1il)iv 
roiriplet ; il va silns dire que les foriniiles theriiiorlyiiaiiiic~i~cs qiic 
iiolis avons établies polir la  vnpdrisation, pour 1ii siil~liiiiiiticiri rd 
1wur la filsion, fie sont que des ci& pnrticdiéin9 dc l'hliiidit~ri 1 , 
parce que, airisi cju'il a été nioritrtl p. -46 ct suivitnics, 1'i.cliiililii.c 
entre lcs divers états d'agrégation doit être rnngi. p i ~ i i i i  les écjiiili- 
l m s  coniplets. Coniiiie nous avons cl6;à vu düiis lc livre 1 tlvs 
npplicationa importantes de l'kquatiori (1) et qiie le niüriiciiiriit d t *  

crtte kp t t iod  ii(I pPésk?ritc pas de difficultks spVri;iles, iii~!iiic d:itis 
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les cas compliqués, nous pouvons nous dispenser pour l'instant 
d'examiner d'autres applications spéciales, d'autant plus que nous 
aurons encore fréqueniment à nous servir de cette oquation. 

L'équation (1) fournit des résiiltats simples si on l'applique & la travers& des 
courbes limites nu voisinage de leur point d'intersection. c'est-à-dire du point 
de transition. Imaginons qu'on déplace le  système sur un très petit cercle 
autour du point de transition ; toutes les n courbes lirnites sont ïrancliies et 
nous obtenons n équations de la forme 1, 

dT 
Q = T - V , o u T V  --Q. 

r ï ï  O - d p  

Arldilioniions les n Cquations, il vient : 

iQ es1 la somme des quantités de chaleur dégagée dans le parcours aiitoiir du 
point de trünsilioii ; elle est par conséquent &gale h zéro, comme dans tout cycle 
réversible isotherine (p. 43); la inérne chose est vraie évidemment pour IV,, 
puisque le systbme revient & son volume primitif, e t  naturellement aussi pour 
XTV,, puisque T ne varie qu'infiniment peu pendant la variation. Ainsi nous 
Iroiirons : 

ce sont Ics relations qui doivent exister entre les valeurs des tangentes trigono- 
m6lriques des angles sous lesquels les courbes limites se coupent & leur point 
coinmiin et les chaleurs latenies, d'une part, et les variations de volume, d'autre 
part, que l'on aperçoit dans le remplacenient d'une phase par une autre. 

Pour un certain nombre d'autres relations générales que 1ü tliermodynamique 
exige des facteurs de l'équilibre complet, je renverrai aux recherches de 
KIECKE (Zeitschr. physilc. Chem., 6, 268, 411, 1890). Sur l a  position des cour- 
bes qui aboutissent & un triple point; TAMNANN (voir la monographie citée t. 1, 
p. 109, p. ,123 e t  suiv.) a découvert un  théorème, qui peut s'énoncer ainsi : 
Le prolongement d'une des courbes d'équilibre doit toujours tomber entre les 
deux autres courbes. La démonstration de celte proposition repose sur cette 
considération qu'h un triple point représenté graphiquement dans le plan entro- 
pie-volume correspond un triangle;  pou^ les perpendiculaires aux cblés du 
triangle la proposition correspondante est évidemment vraie, ce qui en passant 
au  diagramme pression-tenipérature conduit au théoreme énoncé. 

Systhmes condensés. - Bien que les complexes désignés par 
VAN'TH~FF (1) sous le nom de « systèmes condensés D soient sou- 
mis conime les cas examinés précédemment aux lois générales de 
l'équilibre chiinique complet, ils n'en présentent pas moins certni- 
nes particularités qu'il convient d'examiner : ce sont des .sy.sl+~rz~s 

(1) Etudes de dyn. chim., p. 139. 
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hétérogènes dont les composants réagissants sont tous à l'étal solide 
ou l i p i d e ,  mais non a I'ktat gazeux. Le prototype le plus simple 
de telles réactions est la fusiou d'un corps solide : l'équilibre dont 
il s'agit ici et qui consiste en la coexiste~lce du solide et-de son - 
produit de fusion, est un équilibre complet, parce qu'il n'existe ti 
une temphature déterminée qu'une pression sous laquelle les deux 
phases du systènie puissent exister ensemble ; cette pression 
varie avec la tenipérature, et d'une façon calculable par la for- 
iiiule de THOMSON au moyen de la variation de volume par la fusion 
et de la chaleur absorbée (t. 1, p. 79). La température A laquelle 
les deux phases coexistent sous la pression atmosphérique est le 
point de fusion du solide. 

A l'inverse de ce qui a lieu dans les réactions où une pliase 
gazeuse prend naissance ou bien disparait, la variation de volume 
produite par la transformation dans les systènies condensés est 
veldventent très peiile, et par suite l'influence de la pression sur 
la température d'équilibre, d'après l'équation (1) (p. 21 9) n'est que 
très minime ; ainsi le point d'ébullition varie fortement, et le point 
de congélation varie très peu avec la pression extérieure. En cela 
serilenzent consiste la particularité caraciéristique des réactions des 
syslèmes condensés, pi les met en opposition purement g~ranlitative 
avec les réactions O& des szd~tances se vaporisent. 

En pratique il est donc le plus souvent indifférent q u e  nous 
étudiions les systèmes condenses sous la pression atniosphérique 
ou sous des pressions qui n'en sont pas par trop diffkrentes, et il 
importe encore moins de tenir compte des faibles variations de la 
première. - 

La température ti laquelle toutes les phases du systhie condeiisé 
peuvent exister en prdsence les unes des autres se nornnie la 
température de transfomation; au-dessous de cette tenipérature 
la réaction se fait totalement (c'est-à-dire jusqu'ii disparition coiii- 
plète d'au moins une phase) dans tut sens, et au-dessus, dans le 
sens opposé. Les températures de transformation des spstèincs 
examinbs pages 201 et 206 se trouvent donc en cliercliaut sur lcs 
courbes lirnites qui séparent le doniaine des phases yurenieiit 
liquicles ou solides le point de température correspondant à la 
pression atniosphérique ; d'ailleurs, ainsi que nous l'expliquerons 
plus loin avec plus de détails, ces points sout toujours au voisi- 
nage immédiat du point d'intersection des courbes liinites, c'est- 
à-dire du point de transition. 

Effectiioiis coniplètement la transfoiniatioii d'un systhie coii- 

densé à one température qui n'est que très peu infhrieure à celle 
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de transformation ; ensuite chauffons seulement un peu au-dcssus 
de ln teinpérature de transformation, de façon que l a  réaction se 
fasse de nouveau en sens inverse ; après refroidissenient jusqii'h 
la t c ~ n p é ~ a t u r e  primitive le systènze se retrouve en son état initial; 
les deus tmnsformations inverses se font d'elles-mêmes ct sont, 
par cons6quept, capables de produire un certain tramil extkrieur. 
Dans cc cycle, de la chaleur doit toin1)er d'une température plus 
haute h une terripbrnture plus basse, c'est-h-(lire que la t ~ m . s f o ~ -  
motion mc-rics.sowî kz iempérnfz~rc d e  irmz.cforr>iotb~, se fait nccc 
d4gcrgemonc clr? ekdetw, tandis pr'eelle Je fail arec ab.so~/~dfon de clzn- 
!PUT U Z C - I E ~ X S ~ S  do  la trnzpé~.atra.e (le tra.n.sfo~nta/ion, ou hien Ic sys- 
12nte .&lnble ci  plz6.u hnzrtr! tenzpe'ratzwe se fowna du sy.vtéme stabFe ci 
btrsrr? lemp&ratzrre ?uoyerlnnttt zo,e absorptior~ de ckaletw. 

On sait qu'il faut toiijou~s une élévation de tenipérabure pour 
fondre u ~ i  corps solide : cette expérience indique qu'il faut n h s -  
saircnient un apport de clialenr pour obtenir la fusion. 

Trgnsformatfon allotropique. - Un excinplc iiriportant d'uri 
~ y r t h i e  coiitlcns6, c'est l'4guit'ih1be pttlre c~!cclc.x ntoliilit ntioru d'ittrc 

d m  s ? ~ h s m l c e .  IA trü~lsformütion du soufre rhoni1)ic~uc eu soufre 
icionoclinique a été bien étudiée. Soiis ln  pression atiiiosphériyiie 
lrs deus pliascs sont en équilibre 5 95% ; si Ia pression est m i ~ i i i -  

t t w u ~  constante, Ie soufre rhonibique, au-dessus de cette tenipi.- 
iwttti'o, so trnnsforrne en soufre monocliiiiquc, et celui-ci, au-des- 
BOUS de cette tenipératiire, revient d l'état de soufre rhoiiibique ; 
t h i i h :  ces deux fois l a  rPiictioii se h i t  sans chançeiiient dc coiiipo- 
sitioii tlcs plinses, et par suite elle est coniplét,e, conime c'est le 
ras thiris toutes les rkactioils de cette espbce. La tciiipérature de 
tr~nnsî'orniution, qui est tout {t fait analogue 5 celle de fusion, 
mr ie  avec la pression extérieure et, coliinie on le voit iininédiate- 
rimit d ' a p r è ~  les considérations du paragraphe précédent, de la 
fn~;on iiicliquéa par la mème forniule (de Tnonisen) qui ~ P g i t  la rela- 
tion do point de fusion et de la pression ertkricure. 

Lhhignons donc par dT l't'.l$vatioii de la teniptrature de trans- 
kmnatiori correspondant ti l'aiignientatiori de pression dp, o et 7 

étiint les volunies spécifiques du soufre   no no clinique et du soufre 
rhonibiqiiç B la  température de transformation T (ii 1'6chelle abso- 
lue), r la chaleur en cal. absorbée par 1 gr. de soufre, on a, d'aprbs 
t. 1, p. 79, 
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et comme, selon TAMMANN (l), 

0 $6 $5 - =- atm. par degré, 
4 1,0;$3$ 

an calcule : 
r = 3,19 cal., 

tandis que BGNSTEDT a trouv6 directement 1. == 2,40 pour T = 373" ; 
d'ayrés les chaleurs spécifiques des deux modifications a la teiii- 
pérature de tra~isfbrmation niesurêes par RB(;NAULT, il a trouvé la  
valeur 3,M (2). 

Bien que l'infiuence de la pression sur la  température de traiis- 
formation des modifications allotropiques ne soit que très faille, 
elle n'en existe pas moins et peut devenir très importante quand il 
s'agit de l'actioii de pressions très grandes (3). Ce point est dc 
gimide iiriportniice pour la niinéralogie ; sous l'énoririe pression 
clcs roclies en voie de rcfroidissenicnt, des nioditicntions ont 1)u 
prendre nnissarrce, dont la reproduction dans le lül>oratoire jr'a 
psjusqu'iiici réussi, parce qu'on n'a pas été capable de réaliser Ics 
coiiditions tlc leur formation. 

Uu reste l'étude des relations d'équilibre entre lcs formcs allo- 
tropicpes d'uiic sul~stance est ir6queniment rendue iiiil~ossible par 
l'inertie de la  transformation ; ainsi nous savons a peine avec ccrti- 
tuclc laquelle des modifications du carbone est la plus stable ; nous 
en ignorons la  teniphrature de transi'orniatioii, etc. Cette conçlu- 
sion que le graphite doit être plus stable que le dianiant 1 liiiute 
teiiipérature, puisque d'apr8s p. 173, il se formerait aux dépens 
du diamant avec absorption de clialeur, n'est pas convaincniitc, 
p r c e  cp'en raison de l a  diversité des chaleurs spécifiques des 
deux niodifications, la clialeur de transforniation varie avec la  
tcriipkrature, et par conséquent la  clialeur de transforination pour 
lit tenipérature de transformation en question pourrait diffërer, 
même quant au signe, de celle qui serait relative à la tcnipératurc 
ordinaire (4). 

Quant à la vitesse de la transformation, on trouve les plus grandes 
diiféreiices. Dans certains cas, par exemple pour le tétrabrornomé- 

(1) Schmelzen und Krystallisieren (Leipzig, 19031, p. 274. 
(4) Zeitsclir. physik. Ghem., 56, 375 (MM). 
(3) Voir b ce sujet les expériences et les calculs consignés dans l'ouvrage cite 

de TAMYANN. 
(4) Sur la fornialion du diamant, voir le très intb~es~ant ouvrage de ~IOISSAN, 

u Le four t'lectrique n. 
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thane, elle est àpeu près aussi grande que dans la solidification d'un 
corps fondu; dans d'autres elle est tellement faible que les deux 
modifications peuvent se conserver pendant des années sans trans- 
formation. Dans de tels cas il est absolument impossible de décider 
laquelle des deux est la modification stable et quelle est la tempéra- 
ture de transformation ; exemples, le graphite et le diamant, le 
quartz et la tridymite. Tandis qu'au point de fusion on n'a observé 
jusqu'ici avec certitude la transgression que dans une seule direc- 
tion, puisqu'on peut laisser une substance se refroidir au-dessous du 
point de fusion sans qu'elle se solidifie, niais qu'on ne peut sans la 
fondre chauffer une substance au-dessus du point de fusion, dans 
les phénomènes de transformation cette transgression est possible 
dans les deux directions, car une substance peut souvent être 
chauffée au-dessus du point de transformation sans passer à la 
forme qui est stable au-dessus de ce point. Souvent le passage h 
la modification stable peut être accéléré par contact avec la sub- 
stance déjd transformée, de même qu'on solidifie un liquide en 
surfusion par introduction d'un cristal du même corps B l'état 
solide. 

Un très bel exemple, bien étudih par E. COHEN (l), nous est 
fourni par l'étain. La forme blanche sous laquelle ce métal est ordi- 
nairement connu n'est réellement stable qu'au-dessus de 20' ; 
elle peut néanmoins être fortement refroidie sans qu'elle se trans- 
forme en la modification grise. Dans les hivers très froids il arrive 
parfois qu'il se forme de l'étain gris et alors toute la masse tombe 
en poussière. Mais si de l'étain blanc est « infecté » par une trace 
d'étain gris, la transformation en la modification grise, la u peste 
de l'étain n, se continue à la température ordinaire (au-dessous 
de 20") (!A). 

(( Cristaux liquides n. - L'existence de cristaux qui sont jusqu'ti 
un certain point flexibles et m6me plastiques est connue depuis 
longtemps ; dans ces derniers temps on a mis ce pliénomène en 
parallèle, sans raison suffisante, il me semble, avec un point de 
twnsforniation reniarqualle. - 

Ainsi que REI>ITZLR (3) l'a observb le preniier, il existe d r s  

(1) Lcilsclir. physik. Chem., 30, 601 (1899); 33, F i  (19001; 35, 588 
(1900). 

(2) Pour l'application de la thermodynamique h l a  méttdlographie, nous 
renverrons ü. l'ouvrage de H. SCHENCK, Physilcaliscl~c Chemie der Metalle 
(Halle. 1909). 

(3) Pour les purlicularités, voir la monographie de. K. SCHENCEI, h;ristallinisc*lie 
Flussigkeiten. Leipzig, t903. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



substances qui iiiimédiatement après leur fusion sont t roulhs et 
qui au-dessus du point de fusion, il une température déterniinéc, 
deviennent tout à coup limpides, puis par refroidissenient 
repassent en sens inverse par la même série d'aspects. Peu aprés 
GATTERMANN a constaté ces phénomènes dans une série de suh- 
stances bien définies chimiquement, savoir chez divers dérivés du 
p-azoxyphénol, et en particulier chez le p-azosyanisol. Cette 
dernière substance fond à 116" en un liquide jaune @le, trouble, 
qui s'éclaircit tout à coup à 13fi02. On a donc affaire ici à une 
température de transformation qui rappelle un point de fusion 
ou un équilibre entre deux modifications. 

O. LEHMANX, et plus tard R. SCAENCK et autres, parce que le 
liquide trouble placé entre deux nicols croisés éclaircit fortement 
le champs de la vision, l'ont considéré comme un « cristal 
liquide D, ou plutdt comme un agrégat d'individus cristallins trés 
petits et très mous. Dans les publications de ces autcurs il n'est 
fait aucune distinction entre le phénomène vraisemblablenient 
tout diffhrent de la plasticité de certains cristaux et celui du 
troublc ou de l'éclaircissement des liquides, de sorte quc dans cc 
domaine il règne actuellement une confusion qu'il est urgent de 
dbbrouiller. 

Sans aucun doute la clarification du liquidc trouble rappelle 
d'abord la température critique dc dissolution de deus liquicles 
qui ne se dissolvent que partiellement ; G. T A ~ I A X Y  (1) a foririulé 
et développé cette conception; toutefois les questions concernant 
ln nature des deux liquides qui ne se dissolvent que partiellement, 
et qu'on doit admettre dans le produit de la fusion de la substance 
qui était cristallisée unitairement, n'ont pas encore relu de 
réponse, bien qu'on ne puisse pas a priori nier la formation d'iso- 
nières qui sont peut-être en Cquilibre mobile ; de plus il subsistc 
toujours cette difficulté que dans aucun des nombreux cas étudi6s 
on n'a pas jusqu'ici obtenu de sinparation en deus couches, cornnie 
on le fait avec les émulsioiis par centrifugation ou tout autre pro- 
cédé. l\his la théorie de l'émulsion de TAMIIAXN parait espliqucib 
d'une façon satisfaisailte les autres propriétés du liquidc trouble, 
en particulier 1'iUumination entre les nicols croisés. 

Par contre la conception de LERMAXN et SCHESCR soulève les plus 
gral-es objections. Si l'on attribue aux niolbcules évidemment trés 
inoldes du liquide troublc le  pouvoir de cristalliser, on ne voit 
pas pourquoi la faculté d'orientation des inolécules ne se propnp 

(1) .Inn. dcr Phys. 19, 421 (1906). 
Nernst, II. 
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pas dalis tout le liquide ct qu'il ne se fdme  pas ua crlstal trahspa- 
imt .  Si, d'autre part, pour expliquer le troiilble, on admet q W  se 
fornie des agrégats de cristaux, ceux-ci devraient jouer le rOle dc 
€rés grusses molécules, et, abstraction faite de ce qud la facile 
riluhilit6 du liquide trouble est incompatible avec cette conskitu- 
t h ,  SCHENCK a. tr0uv6 lui-même, par l'emploi de la méthode 
~ ' È ~ É T v ~ ~ s ,  dans l'ekeniple classique dtt p-oxydni~ol, le poids 
iiioléctilaire normal (1). I)u 'reste le fait que la clarification a lieu 
non pas peu a peu, mais à Uhe température nettement déterminée, 
cst ekicore contraire à l'hypothèse que le liquide trouble serait 
constitué en majeure partie des inolécules norhales, avec les- 
@elles seraient en dquilibre un certain nombre de molEcules 
orientée's et fortement polymérisées qui se ~oihporteraieht co&me 
de petits individus bristallins. 

Ces objections, je ne les ai trouvées ni discutèes ni réfutées par 
L E ~ M A N N  hi par S c a ~ n c ~ ;  aussi leur conception me parkit-elle 
contradictoire et inadmissible ; celle de T A ~ H A N ~  manque aussi 
d'une base solide. 

11 est très vrai4eniblable que la découtrerte de la hature de ccttc 
remarquable températhre de transformation d'un liquide troublé 
en un liquide limpide nous conduirait à des connaissances ilou- 
velles importantes. Pour dne étude plus approfondie des ph6lio- 
rnèhss en question, SCHENCK au point de vue physico-chimiQtie et 
VORL&DEII (2) dans un sens plus purement chimiqne, oht réuni 
dans ces demiers temps un abondant matdriel de faits d'obser- 
vatioii. I l  est évident qu'on ne peilt espkrer une ekpiicatiofi satis- 
faisante que d'une étude quantitative ; l'acctimulation d'obsefvations 
microscopiques pureineht qualitatives et l a  publication de nom- 
breuses photographied, si belles et si curieuses soiefibelles, h'ont 
quepeu de valeUr pour l'approfondissement de nos connais- 
sances. 

O. LEHMANN (Physilc. Zeitschr. 7,578, 1906) et  plus tard VORLENDEI~ (E. c.) ont 
trouvé des substances qui dans leur fusion passent par deux modifications 
troubles differentes, qui possèdent donc deux points de  transition comme 
celui que nous avons décrit. De plus, VORLZNDER a fait cette intéressante obser- 
vation, que parfois le point de formation du trouble se trouve dans le domeine 
de la siirfusion; ces substances fondued sont limpicles, inais en les refroidis- 
sant avec précaution ail-dessous du point de fusion, elles deviennent troubles. 
Enfin VO~ILXNDER a riionlré que l'apparition du trouble est liée k l'existence de 

(1) 1. c., p. 112. 
(2) Zeitschr. phgsil;. Chem. 57, 307 (i906) ; voir de plus l'opuscule du meme 

suteiir, a lrristullinischfliissige Substanzen n (Stuttgart, 1908, chez Encke). 
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certains groupes dans la  mblécule, c'est-à-dire qu'il a réussi ii proiivet qu'il 
s'agit ici d'une propriété nettement consiittitivc pour les crisiaux fluides. 

d'ai laissé les remarques précédenles telles qu'elles élaient daris l a  dernière 
édition de ce1 ouvrage et je n'ai qu'a al'tirnier de nouveau que noiis n'avons pas 
encore d'explication saiisfaisante des pliéuoiiii.iies observés. E:n particulier il 
ne nie seildde pas dCmontr6 que les observations coniiniiniiliibe~ tout fërciri- 
ment par VOHLANDER (Ber. deutsch. cheaii. (*es. 4 3  p. 4033, 4908) Sur I'appa- 
rition de « liquides cristallins transparenls e t  linipitles N, se rapporlent rbelle- 
ment la même cat6gorie de pliénoinéncs; eiilie aiilres il y est iiidiqué qiic 
Ics nouveanx Iiqiiiïles biréfringents sont tri3.s visqiieiix (ziehlliissig). Mais il iii';i 

été impossible par la description de YOIIL.RNI,BII de nie fitire dne idée précise tlc 
ses r6cehteS observalions, cet ailteur h'iiynilt pas apport& dans soli exposé lotile 
la clarti! désirable. 

Toufefois, ayant de quitter ce sujet, je dois nieniionner qur les reclierclies 
récentes de Bose (Pliysili. LeitscLir., i O, p. :+a, 1909) réaliseront peul-être un 
progrès. Cet auteur a montré, en efhl, que certüines nrionialics de \~iijcosilé du 
liquide trouble disparaissent, ou tout au moins s'allénuehl, si l'on a soin d'iigi- 
ter fortement. D'apres cela il développecelie idGe que diins l'&iat liquide tpoii- 
ble il s'est formé, par les forces moléculaires (le colksioii, des cc essainls )B orientés, 
qui rendent le liquide trouble et ûuisolrope. .i la tciiip6raiure clc clariricalion 
l'intensité du mouvement crilorifique de\'irnl jusle siii'fisanle pour détruire 
l'dtat de direclion qui cause I'anisotropic (ln liquide. - Jc ne puis apercevoir 
ici une di&rence essentielle avec l'hjpol~ii?sr i~iditluée prhcédeinment de la 
formation dé molécules oriedtfes, forlen~ent pdyinérisécs, de sorte que, d'après 
les priiicipes physico-chirriiques, la dispai.ition dtt 11-otible devrait Ctre progres- 
sive et non brusque ; mais B o s ~  expiiqde que dans certdines conditions il pour- 
rait y avoir une transition très rapide. 

Pusion des sels hydrates. - Plus phénoni&iies que nous vciioiis 
d'étudier et qui sont d'ordre pliysiquc, nous joindrons la filsicm 
des sels hydratt!s, qui rentre davantage düns le doinaine cliiiiiiquc. 
Ce qui prouve que l'on n'a pas affaire ici Q une simple fusion, à une 
siiiiple tramformation d'un solide en un liquide, c'est cette cir- 
constance que la fusion s'acconipagne souvent de la formation 
d'un sel c r i s tahé  pauvre en eau. ,2iiisi quand ou fond le sel 
de Glauber ( S O N a ~ . î 0 I i ~ 0 ) ,  outre le produit liquidc(so1utioii satu- 
rée de sel de Glauber), on ohtient le sel anhydre SO'SaS. On voit 
tout de suite qu'il s'agit ici d'un équilihe coniplet ; car dans ln 
liquéfaction du sel de Glauber, par exemple, nous avons distiii- 
guer trois phases : SOWN.IOII~O (solide) ; SO'&a3 (solide) ; 
11'0 + x SO'Nal (solution saturée), et coiiiiiie pour la réalisation 
de ces trois phases noiis avons besoin d'au nioiiis deus espèces de 
niolécules, 11'0 et SO'Sa', il faut, d'après la loi des phases, qu'a 
une pression donde  cort.esponde une temptrüture unique a 
laquelle les trois phases coexistent en équilibre. Au-dessous dc 
cette température, la réaction 

~ ~ 4 i \ i ~ 9 , 1 0 1 i ? o  3, SOW+ t w ~  
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se fait complètenient de droite C gauche, tandis qu'au dessus elle 
se fait complètement de gauche à droite. La tenipérature corres- 
pondant 11 la pression atmosphérique (33O) est encore ici une tein- 
pérature de transformation. D'ailleurs elle varie très peu avec la 
pression extérieure, puisque la réaction ne s'accompagne que 
d'une très faible variation de volume. 

Formation de sels doubles. - On a trouvé en outre un certain 
nombre de températures de transformation dans les systèn~es con- 
densés formés de quatre phases ( l ) ,  et qui d'après la règle des 
phases sont réalisés au moyen d'au moins trois espéces de inolé- 
cules. Une telle réaction est la formation des sels doubles, par 
exemple de la  blaxiitp (astrakanite, symonyite), (S04)2MgNa2.4H20, 
qui se fait aux dépens des sulfates de sodium et de magnésiuni 
selon l'équation 

Les quatre phases qui coexistent dans l'équilibre sont forniées 
par les trois sels solides et leur solution saturée. La température 
d'équilibre est 21°5 ; au-dessus de cette température il n'y a que les 
phases reprbsentées dans le second membre de l'équation de réac- 
tion, et au-dessous il n'y a que celles représentées dans le  premier 
iriembre qui soient capables d'exister, ainsi qu'il résulte des obser- 
vations suivantes. Si 11 une température inférieure A 21°5 on 
mélange avec de l'eau de la blœdite finement pulvérisée, dans les 
proportions précédentes, i l  se forme au bout de peu de tenips u11 

mélange solide parfaitement sec des deux sulfates, ce qui n'a plus 
lieu au-dessus de 21°5. Si au contraire on mélange en proportions 
moléculaires les deux sulfates de sodium et de magnésiuni fine- 
ment pulvérisés, au bout d'un temps plus ou moins long il se 
forme de la Idedite, dont l'eau liquide formée dissout une partie ; 
au-dessous de 21°5 le mélange ne change pas. Comme complica- 
tion il y a ici à considérer la liquéfaction du sel de Glauber, qui, 
comnie nous l'avons dit, se fait C 33O en l'absence d'un sel étranger. 
niais qui, par suite de la présence du sulfate de magnésium en 
proportion moléculaire, éprouve une dépression d'environ 70, de 
même que le point de fusion de la glace est abaissé par la pré- 
sence de sels dissous. 

Les relations sont tout à. fait analogues dans la formation du 
~.trcéntate de sodium et n'a)~î.naoniurn, sel double cp'ori peut obtenir 
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en triturant au-dessus de 2 7 O  un m6lange sec des sels doubles de 
sodiunl et d'amnioniuin des acides tartriques droit et gauche, niais 
non au-dessous de cette température. A la température de trans- 
formation elle-même, il y a quatre phases, les trois sels solides et 
leur solution saturée. A toute autre température la réaction 

se fait complètement dans un sens ou dans l'autre. Si donc on veut, 
d'après la méthode décrite T. 1, p. 386, opérer la  décomposition 
d'un mélange inactif des combinaisons droite et gauche, il faut se 
placer du c6té convenable du point de transformation (en dessous 
dans le cas actuel). 

La formation de l'acétate double de calcium et de cuivre 
CaCu(Ac)".8HSO au moyen des sels simples Ca(hc)'.l-PO et 
CU(A~)~.H~O,  et de la quantité d'eau necessaire GH'O, présente des 
particularités en ce sens qu'elle a bien lieu aux températures peu 
élevées (l), mais non au-dessus de 760; au-delà de cette temp6- 
rature, en effet, le sel double est décomposé en ses deux conlpo- 
sants, et la réaction s'accompagne d'une contraction coi~sidé~ûble 
et d'un changement de teinte, le sel double étant bleu, l'acétûtc 
de cuivre vert, et l'acétate de calcium incolore. 
MEYERHOFFER (2) a étudié aussi la formation du chlorure cupri- 

potassique CuCl4KC1 et du chlorure cupridiyotassique CiiClP.2KC1. 
4H90. Les points de transformation des deux réactions 

sont respectivement 92" et 85" ; au-dessous de ces deux tenipéra- 
tures, ce sont les systèmes des premiers membres de ces &qua- 
tions qui peuvent exister; au-dessus, ce sont les systèmes des 
seconds membres. A ces températures dc transformation il existe 
dans les deux cas quatre phases différentes, pour la constitution 
desquelles il a fallu lrois espèces de molécules (H30, KC1, CuCIP). 
Les systèmes des premiers membres diffèrent l'un de l'autre par 
la présence d'une molécule de chlorure cuivrique; ce fait qiie 
cette présence abaisse de 370 la température de transforriiatioii ( I I I  
chlorure cupridipotassique rappelle la dépression du point de 
fusion d'un dissolvant par addition d'une substance é t r a n g h  (3). 

(1) HEICH~I, Zeifschr. ~ h y s i k .  Chem. 1, 224  (1887). 
(2) Ibid. 3, 336 (1889) et 5, 97 (4890). 
(3) Pour une série d'autres exemples de cetle catkgorie, voir la rnonoprnpliie 

de VAX'T HOFF mentionnée p. 58. 
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Double d6composition des sslq salides. - Enfin on cennqlt aussi 
qwJquea systèmes condensés oii cinq phases, peuvent çoexiste~ en 
équilibre et peur la constitution desquels il (I fallu, par conshquent, 
pra(w esp8ces de rnaléculefi;. C'est lo cas dans 1û cdotrbde dtreonzpo- 
sition des sels solides, comme, paP exemple, dans la double décom- 
position du sulfate de magnésiuni et du chlorure de sodium, avec 
formation du sulfate double de sodium et de magnésium (blœdite) 
et de chlarure de magnésium, selan réquation 

2 N a C l t  9S04Mg.7H20 $ (SW)'A1gNaa.4H20 + MgClq.6HW + 4H20. 
La tempkrature de transformation est 31°; si au-dessous de ce 
point on niélange la hlcedite finemelit pulvérisée avec du chlorure 
de magn6sium et de l'eau dans la proportion indiquée par l'équa- 
tion, la pilte liquide obtenue se durcit et se transforme en une 
masse solide parfaitement sèche formée de chlorure de sodium et 
de sulfate de magnésiuni, tandis qu'au-dessus de 310 le mélange 
employé reste inaltéré ; réciproquement un mélange écpimolécu- 
laire dc chlorure de sodium et de sulfate de magnésium ne se 
transforme qu'au-dessus de 31" en blœdite et chlorure de magné- 
sium, avec liquéfaction partielle due d. la  séparation d'eau. A la 
température même de trahsformation cinq phases sont en pré- 
sence, les quatre sels sdlides et leur solution saturée. Des r~iik- 
tions tout à fait analogues se présentent dans la. r8action 

S04Na4.10BZ0 + %Cl f S04KK2 + 2NaCl+ 10H20, 

dont la température de transformation est 3 O 7  (1). 

Tension de vapeur et solubilité B la temperature de transforma- 
tion. - Dans tsuq les systèmes condensés prho6donto nous avass 
toujaurs eu n espèces de maléciiles réagissant en $8 + 1 phases qui 
se trouvaiept ainsi en équilibre csmplet. Nans pouvona niainte- 
nnnt dans tom ces cas suppasm une nouvelle pl-inss ajoutée au 
système, Ia phase gazeuse, en eoiisid6rant lc systbriio sons la pras- 
s i ~ n  de sa vapeur et nan saus la, prossion atmosphi.i.iqiie. N'atix- 
rçllepiept la tempç~atiire de trqnsforrnation s'en trouve déplaobc, 
mais ce dl.,placeinent, vu la faible influenee de In pression exté- 
rieure cpi ciiractbriae les systèmes çonclcnséo, erit relativement fai- 
Llc et atteint rarenient quelques dixithies dc drgré. Dans ces con- 
clitians nous &vans un sy~thnie de 11 + 3 phases, pour la cansti- 
tution duquel nous n'avons besoin que de ?L espkces de molécules ; 
le point où coexistent les 21 + 2 pliasos est donc un « poijit de 
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transition a dans le  sens déflni p. 197 et un point d'ordre n + 8. 
L'espace qui est au-dessus du systdme des n espèces de molé- 

cules est rempli des vapeurs qu'émet chacune des phases solides 
ou liquides, et bien que la tension de vapeur de quelques-unes, 
par exemple des sels solides anhydres, soit extrêmement faible, 
elle n'est cepepdant pas absolument nulle, et elle contribue, ne 
fût-ce que dans une proportion infinitésimale, à la pression totale. 
illaintenant considérons d h e  part les phases du premier iriembrc 
et d'autre part les phases du second niembre de l'équation de rbac- 
tion, qui sont transformables les unes en les autres ; de ce que 
dans les oonditions voulues de température et de pression elles 
subsistent en présence les unes des autres, il résulte de toute 
nécessité qu'à la température d'bquilibre la vapeur émise par les 
deux systèmes de phase a la même composition et la nzdme densitt;. 
nonc les courbes des tensions de vapeur dos deux systùines 
transformables l'un en l'autre, par exemple de la glace et de l'eau, 
du soufre rhonibique et monoclinique, du scl de Glauber et de ln. 
solution saturée de S04Naa, etc., doivent se couper au point de 
transition, ou pratiquement au paint de transforr~atio~ qui en est 
très vaisin, conclusion qui s'est trouvée parfaitement vbrifidc dans 
tous les cas étudiés jusqu'ici. 1l est souvent possil-rle d'btutlicr au 
point de vue de la tension de vapeur les deuq systitnios au-dessiis 
et au-dessops de la température de transformation, cliacun soparb- 
ment, de f a ~ o n  qu'une fois c'est l'un, et l'ilutre fois c'est l'autre, 
qui se trouve dans l'état labàk. Alors la tension de vapour du sys- 
térine stable doit 6tre la plus faible et celle du système instable la 
p)us forte ; et en effet, les mesures ost mantré que tandis qu'au- 
dessous du poiqf de transformation le systènio stnhle a la plus fai- 
hle tension de vapeuq au-dessus de ce paint, o'est le nicîmo sÿs- 
teoie, alors deveiu labile, qui a la plus farte tension. 

Une conçlusion analogue s'impose pour la solsldith dos deils 
groupes de phases trapsforniables l'un en l'autre. Traitons-les 
tops deux à la température de transformation avec un diss~lvniit 
quelconqiie (sans action obiiriicpe), nous devrons avoir doiis 6ohi- 
tions de iiiê~ne composition et de niênio concontration ; s'il ii'cn 
était pas ainsi, en mettant les deus solutioris en coniniuiiicntioii 
entre elles, nous aurions, par suite de la diffusion, une épalisatioii 
des difFhrences de coiiipositian, tnridis que lii oii les deus groulm 
de pliases sont on cantact avec leurs deus solutions iiiises on coiii- 
munioation, les eonoentrations se iiiaintiendmnt constiintes par 
dissolution ou cristallisation ; un tel piwcessus amèperaitinfices- 
sûirement la disparition d'une oit de plusieurs phases, ce qui est 
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irripossible puisque l'ensemble est réellenient en Squilihre. Cette 
conclusion a aussi été vérifiée expérimentalement dans un grand 
nombre de cas par VAN'T HOFF et par ses élèves. Ainsi, par exem- 
ple, une solution saturée dc blœdite A la température de transfor- 
mation (2103) possilde la même concentration que la solution satu- 
rée du mélange des sulfates de sodiuni et de magnésium ; avant 
cette température le niélange des deux sulfates, cornnie système 
stable, avait la plus faible solubilité, et la blœtlite, comme sys- 
tème instable, avait la plus grande solubilité. Ainsi la solution du 
système instable présente les caractères d'une solution sursaturhe ; 
la cristallisation se produit, en effet, par le contact avec les consti- 
tuants de l'autre systèiiie. Au-dessus du point de transition les deus 
systèmes ont échangé leurs rôles, et en ce point même se coupent 
les courbes de solubilité. - Le produit de condensation amo-he 
d'une espèce moléculaire (T. 1, p. log), représentant un état insta- 
ble, doit avoir une tension de vapeur et une solubilité plus grandes 
que le produit cristallisé. 

Détermination de la temperature de transformation. - Il est 
facile dans lu. plupart des cas d'obtenir une limite supérieure et 
une limite inférieure de la température de transformation, en 
cherchant deux températures auxquelles la transformation se fait 
pour l'une dans un sens et pour l'autre dans le sens inverse ; mais 
il-est assez rare que l'on puisse par cette voie arriver à une déter- 
mination exacte, à cause des retards qu'éprouve la réaction ; cepen- 
dant on peut presque toujours atteindre le but désiré par l'une 
des méthodes suivantes imaginées par VAN'T HOFF, et qui rappel- 
lent un peu les déterminations du point de fusion (T. 1, p. 377). 

1. La transformation de l'un des groupes d'un système condensé 
en l'autre étant toujours accompagnée d'une variation de volume 
plus ou moins grande. on peut utiliser cette dernière de la façon 
suivante. On introduit les constituants intimement mélangés d'un 
premier groupe dans un dilatomètre, qu'on achève de remplir 
avec un liquide indifférent (huile) ; on fait varier lentement et pro- 
gressivement la température du bain-marie où est plongé le 
réservoir du dilatomètre ; le niveau de l'huile dans la tige varie 
ainsi d'une façon continue ; mais au voisinage immédiat de la tem- 
pkrature de transformation on observe un dhplacement brusque 
du niveau de l'huile, bien supérieur à la variation continue que 
l'on observait auparavant et qui est dû au changement de rolume 
qui accompagne la transformation. Pour provoquer la réaction et 
empecher le système de persister dans l'état labile, il est souvent 
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avantageux d'ajouter au système un peu des produits de la trans- 
formation. 

2. Ce fait que la transformation entraine toujours un dégage- 
ment ou une absorption de chaleur peut servir & la détermination 
de la température de transformation, de même que le dégagement 
de chaleur dans la congélation permet une détermination précise 
du point de fusion. Le système qui se transforme en l'autre avec 
dégagement de chaleur étant sous-refroidi, si l'on provoque la 
réaction, la température s'élève jusqu'au point de transformation, 
qu'on lit sur un thermomètre qui y est plongé. 

3. On détermine les courbes de tension de vapeur ou les cour- 
bes de solubilité des deux systèmes et l'on cherche leur point de 
rencontre, qui correspond à la température désirée. Pour niesurer 
les faibles différences de tension de vapeur dont il s'agit ici, on 
se servira avantageusement du tensimetre différentiel (1).  Ainsi 
dans la détermination de la température de transformation des 
systèmes 

S04Na2. 10H"O 3 S041C'a" 10H20, 

l'égalitk des tensions de vapeur s'établit ti 3206-3206, tandis que 
des déterminations des solubilités des deux sels solides par LOEWEL, 

on trouve par interpolation que l'égalité des solubilités a lieu A. 
3g063. Les deux températures concordent donc bien ensemble, et 
assez bien avec la température de fusion ( 3 3 O )  déterminée direc- 
tement. 

TempCrature 

31~84 
32,78 

(1) RREHER, Leitschr. physik. Chem. 1, 424 ; FHOWBIN, ihid. 1, 10 (1887). 

Solutions de 
ih 

SO'Naz 

40 
50,76 

S04Na*. 1oH.0 

5 0 ~ 3 7  
49~71 
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CHAPITRE III 

Thermodynamique de l'équilibre jncomplet. - Tandis que l'in- 
fluence de la ten1pi:rature sur un équilibre complet est toujours 
telle que, pour une pression maintenue constante, la moindre 
variation de la tenipérature suffise pour faire disparaitre totde- 
ment l'une des et produire ainsi une transformation pro- 
foilde du système, la même variation a une action tout autre dans 
l'équilibre incomplet ; une très petite variation de la température 
ne produit plus ici qu'un très minime déplacenient de l'équilihrc, 
puisque le  rappirt quantitatif des niasses péagissantes varie dans 
un sens ou dans l'autre par le déplacement de l'équilibre, de 
façoq toile que la faible variqfio~ que le coefficient d'équilibre 
éprouve par la variation de la température soit exactement com- 
pensée. 

Les relations sont tout à fait aslalogues si à températ.ure cons- 
tante on fait varier très légèrenient la pression ; clans le cas des 
équilibres çQn) .lets on abqerve encore la disparition totale d'iinc 

et dans f kas de 1'4quilibre incomplet il n'y a qu'un 14gcr 
dbplacenient. 

v Dosignons par - d T  la variation dc pression éprouvée voliiino s r  
constant par uu mélanse rt!ngissant, par si~it~c de l'i?li.v,ztion dc 

a@ tcniphtiire dT, par - dV l'absorption de clinleiir qui a lieu si 
3v 

température constante on augmcnte de dV le volume du iiii.lüngc ; 
on a d'après T. 1, p. 29, 

L'équation (II), dont l'équation (1) y. 219 est un cas particulier 
auquel nous arrivons en supposant que la  chaleur latente 0 est 
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proportionnelle à la variation de volume, est applicable aussi bien 
à un systdme gazeux qu'"ne solution, en mesurant la pression 
d'équilibre p au moyen d'un rrianom&tce ordinaire dans le premier 
cas, et au moyen d'un dispositif osmotique dans le second aas ; 
elle demoure applicable même lorsque les gaz ou les substances 
dissoutes ont une c~ncentration aussi grande qu'on voudra (1) et 
que des corps solidss queloonques prennent part ii l'éc~uilihre. Qn 
peut se convaincre facilenient qu'en appliquant la forriiule pré- 
cédent,e ti l'équilibre entre une solution et sa vapeur on arrive il 
l'équation de I<IRCI~OFF, que nous avons établie T. 1, p. 'If9 par un 
procédé qui n'est pas différent en principe de celili-ci. 

C'est précisenient en rrsison de sa grande généralité que l'éqiin- 
tion (II) est difficilement maniable, de sorte qu'il est désirable de 
lui donner une forme plus conimode ; nous y arriverons en envisa- 
geant, comme nous l'ayons fait dans le livre précédent en traitant 
de l'kquilibre incomplet, le cas oit Zesphases de composiiion ecrrin- 
ble du système sont oz1 des gaz do?tt la pression n'est pcis h o p  forle 
ou des soZutions dont la concentration n'est pas trop grande.  

Isothermes st isochores de rbaetion. - VAN'T BOFF a rPllssi ii 
donner une foririe très simple aux équations qu'on obtient par 
l'application du second principe aux phénomènes chiniiqucs spé- 
ciaux dont nous venons de parler. Pour pn système cliimique cos- 
sistant en une phslse de composition variable (mélanse gazeux ou 
solution étendue) et en un nombre quelconcpie de pliases de coni- 
position constante, et oii la rbaçtion se fait selon le schènia 

t I ail a , ,  a, ... a, , a, ... sont les corps s~lides qui réagissent avec lcs 
nombres de molécules v,, v, ... Y,', v,' .. 1, on a d'après la loi de l'a('- 
tion dcs masses 1'6qiiation (p. 10) 

oii ci, c2, c,', c,' ... représentent les ronccntrntions dcs cs 1;-crs dc 
iiiolbciil~s A,, A?, ... A,', A,' :.. 1 

Lc rcr~fficient &équilibre 1( est c ~ ~ s t c c n d  ci u n p  d~p~lr r ' ra i r~w clol t -  

1 2 h ,  ~'~st-li-dire inii?@?ndnnt (/21 ~ a p p o r l  qmmt i fn t i f  c h  .whs (mrrs  
~Fagissnnt~s ; sa earintion avrc Zp teny1éra11n.r PSI ~ / t ; / r m ~ i ~ u ; r  ynr  
I'équarion r'lublic. par VAN'T HOFF : 

d Lg li U -=--- 
dT HT* ' 

(4) Voir p .  es. VAN DEVENTER ot  VAN DBR STADT. Xrilwhr. physik. Clioin. 9, 
43 (40M 1. 
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ici Lg désigne comme toujours un logaritliine népérien, U l'effet 
thermique de la reaction mesure & la  température absolue T, et R 
est la  constante des gaz. Cette équation, qui sera démontrée dans 
le paragraphe suivant, est de la plus haute importance et a des 
applications variées ; celui qui veut pénétrer un peu profondément 
diins les relations de la chaleur et de l'énergie chiniique doit se 
familiariser avec sa signification et son maniement. 

Tandis que l'cquation de GULDBERG et  WAAGK 

nous fait ~onnait~re l'influence des changements de pression à t m -  

pératrwe constante, l'éqiiation de VAN'T HOFF 

nous donne l'influence de la  température sur l'état d'équilibre 
d'un système maintenit ù volunzc? eo,tslant ; je propose donc d'ap- 
peler la première de ces forniules l'équation des isotherm~s d e  
réaction, et la  seconde l'équation des isoehores de réactio». 

Celle-ci est une équation différentielle ; son intégrale est 

B étant la constante d'int,égration. 
Si les valeurs de I< aux températures T, ct T, sont respective- 

ment K, et K,, on a 

et par soustraction 
U 4 1 

LgIi ,-LgK,- -R(T;-i;). 

Pour l'intbgration nous avons supposé que U ne varie pas avec In 
ten~pérature, ce qui en réalité n'est vrai qu'approximativement. 
Nais si les variations sont faibles e t  avant tout si les temperatures 
T, et T, ne sont pas trop distantes l'une de l'autre, l'équation pré- 
cédente est parfaitement utilisable et fournira une valeur de U cor- 

Ti + T, respondant à la température - 
2 - 

DBduction des isothermes de rbaction. - L'bquation des isother- 
mes de réaction, que nous avons à envisaser comme l'expression 
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génhrale de la  loi de l'action chiinique des masses, est renclue au 
nioins très vraisembla1,lc par les considérations cinétiques déve- 
loppées p. 6 et suiv. Les résultats de très nombreuses expériences 
iious autorisent en outre, ainsi que nous I'vaons dit dans le Livre III ,  
i considérer la loi de l'action des inasses coninie un fait établi 
expérimentalement. bIalgré tout, étant donnée l'importance fon- 
damentale de cette loi chiniique essentielle, il ne sera pas superflu 
d'examiner coninlent elle se comporte au point de vue de la ther- 
niodynaniique. 

- 

Sous examinerons avec VAB'T HOFF le processus suivant. Soit 
donné un système en équilibre constitué par un gaz peu comprimé 
ou par une solution diluée en contact avec des corps solides quel- 
conques ; la réaction qui amène l'équilibre se fait s u i ~ a n t  le schéma 
déjà indiqué 

et  nous dbsignerons par c (avec l'indice correspondant) leu con- 
centrations des espèces moléculaires A. Supposons dc plus toutes 
les esphces de niolécules données A l'état libre, les molécules u,, 
a,, ... a,', a,', ... à l'état solide oii elles participent à l'équilibre, et 
les molécules A,, A,, . .. A,', A,' avec les concentrations C sont à 
l'btat gazeux ou à l'état dissous, selon que la phase de  coniposition 
variable est un mt5lang.e gazeux ou une dissolution. Nous sztpposo~ts 
mnintpnnnt que chacune des v,, v ,  ... et ni, n,, ... î,zo,écules du p r ~ -  
mier membre de I1t!quation est introdzcite dans le nzClurzge ~t qu'en 
m h e  teînps cltaorne des v,', v,' ... et n,', n,' ... ndécziles ( I L L  second 
membre en soit enlevée ; nous supposons que ce processus soit con- 
duit de telle sorte que le mélange réagissant conserve l a  même 
coniposition, qu'à chaque moment les molécules A que nous intro- 
duisons soient équivalentes aux molécules A' que nous enlevons. 
et que la  réaction se fasse continuellement dans le  sens de gauche 
ii droite de l'équation de réaction, sans que les rapports de con- 
centration éprouvent une variation sensible. 

11 est évident qu'il est possible piir cette voie de co~iduire la réac- 
tion de facon isotherme et réversible ; i l  s'agit mainteiiaiit de voir 
si nous pouvons calculer les travaux qui l'accompagnent. 

I l  sera plus simple de considérer d'abord un exemple particulier, 
tel que celui de la forniation de la vapeur d'eau selon l'équation 

211" OO' = 2He0 ; 
les espi~ccs iiioléculaires réagissantes ont à l'état d'équilibre les 
&ricentrations c , ,  c,, c,' et elles sont doniiks A l'ktat liLrç1 avec les 
concentrations C,; C,, C i 1 .  
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Calctilons d'abord Ie travail qui est obtenu par le pavsrlge d'un 
ni01 gazeux d'lin espace où sa concentration est C dans un autre 
oii elle eut G, et adniettons, pour plus de siinplicit6, que les deus 
espaces soient assez grands pour que les concentrations ne variefit 
piis par l'introdtztiuii ou par la sortie d'un mol de gaz. Si la prcs- 
sioii et le volunie dans les deux espaces sont P, V et p ,  v ,  respec- 
tivenient, un in01 étaiib enlevé à l'espace 1, le travail obtcriu ext 
P V ;  eiisuite le volunie V augrnente juscju'à o, phénoméiie qui, 

t, 
d'après T. 1, y. (il, fournit un travail extérieur AT L w  - , et eulin " v 
le n i d  est introduit dans l'espace II ce qui exige un travail yv 
airisi le travail clierchd est 

ou, y uisqiie 
PV s pu,  

sinipleinent 
C 

R T L ~ ~ =  v RT LE. , 
cari-:v=c: C. 

Par l'iiltroduction dc n mols, nous obtenolis iiüturcllcinclit lc 
travail 

c 
n RTLg-. 

C 

Miinteiiaiit nous pouvons calculer fücilement le travail maxiuiuiil 
que nous pouvons obtenir quand l'hydrog8ne et l'oxygène passeut 
par voie isotherme et réversible des concentrations Ci et C, à l'état 
de vapeur d'eau de concentration Cf,. Si deux mols 1I"assent d'un 
espace ou leur concentration est C, dans un espace où elle devient 
c,  et ou règne l'équilibre entre toutes les molécules rkagissantes, 

ci nous obténbns le trwail2RT L g  - ; pour un mol OS, 10 travail est 
C l  

C 
RT Lg 2, et pour éloigner du mélange rbagissant la vapeur 

Cs 

Ci' d'eau forniée, il faut un travail 2RT Lg? . Nous trouvons ainsi 
'4 

pour le t~avail  obtedu dans le processus entier 

Cl c, Ci' A = 2 R T  Lg -+ RT Lg-- 2RTLg- 
ci CI ci' 

ou bien 
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Mais ce travail rriasimum doit Btre indépendant de la nature du 
niélange réagissant, qui ne joue que le raie d'un corps internié- 
diaire, qui pendant la réaction n'éprouve aucun changement visi- 
ble ; ceci n'est possible que si à tebp6rature constante l'expression 

ci'" dqP2 RT Lg - et par suite - 
Ci%-, cisc, 

a lliic valeur cohstaiite ; hlnis c ~ c i  h'ekrpas al&e chdse pue ln loi 
tle l'actioh cldimique des nzasses. 

L'&tilde clu cas où une réaction se fait selon le schéma général 
ci-dessus ne présente maintenant plus de difficulté. Nous avons à 
calculer, cornnie dans le caé particulier préicêdent, le travail 
obtenu quand on fait pénétrer dans le inili~ti réagissdnt les espèces 
mdéculaiî=eS du premier membre de l'équation de réaction et qu'on 
en fait sortir les espèces moléculdres du second membre, en sup- 
posant que le processus soit conduit d'une façon isotherme et 
réversible. Le travail pour l'entrbe et la sortie des espèces de 
niolécules a et a', qui sont toutes à l'état solide, est évideitiment 
nul ; cehi  cpi est produit par l'entrée des espèces molécuiaires du 
premier mcnd~re est 

Cl Ct n, RT Lg-+ n TR Lg-+ ..., 
Ci c, 

ct celui qui Correspond à la sortie des niolécules du second merii- 
bre de l'équation est 

Eous trouvons en somme 

Cornnie A ne peut pas d6pendre de la nature du niAlange 

doit être constant, c'est-à-dire que nous avons maintenant la loi 
de I'action chimique des nzasses dufis sa fornze géndrale. 

Si nous choisissons les cbncehtratidnir: C, ,  C ,,... C,', Ci.. .  toutes 
é ~ a l e s  à l'unité, nous avons simplement 
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la constante K permet ainsi de calculer fücilement le travail maxi- 
mum d'un yhénomène chimique. 

La démonstration précédente peut prétendre ù une rigueur absolue, pourvu 
que le processus décrit soit réalisable dans tous les cas, e'est-&-dire que la  loi de 
l'action des masses est une conséquence nécessaire de la Thermodynamique. 
Kous ne pouvons douter de la possibilité de la réalisation dans les cas où se 
trouvent plusieurs espkces de molécules aussi bien dans le premier que dans le 
second membre. Si ce n'est pas le cas, s'il s'agit d'une dissociation, on peut 
objecter que l'espace moléculaire en question ne pourrait peut-être pas être 
retirée & l'état pur du mélange réagissant mais qu'elle se dissocierait aussitdt, 
que si nous avions, par exemple, un mélange de pentachlorure de phosphore, 
de trichlorure de phosphore et  de chlore libre, le pentachlorure ne pourrait être 
enlevé sans qu'il se dissocie aussitdt. On peut répondre & cette objection par la 
remarque qu'il suffit d'enlever assez vite du n d i e u  réagissant l'espèce molécu- 
laire en question et de l'amener en un  état où la dissociation n'a plus lieu, par 
exemple dans un  état de forte condensation ou dans un dissolvant non dissociant, 
ce en quoi le processus décrit est modifié d'une façon qui est tout fait sans 
importance pour le résultat final. Si l'on accorde seulement l a  possibilité d'opé- 
rer u s s c  rupidement, le processus décrit est réalisable dans tous les cas, et 
nous trouvons la loi de i'action des masses comme un postulat rigoureux 
de fa  lhermodynamique. 

Maintenant le travail maximum A n'est pas seulement indépendant des rup- 
ports de concentration, mais encore de la  nature du mélange réagissant ; pw 
exemple, il est aussi indépendant de la nature du dissolvant dans lequel s'est 
etabli l'équilibre pour la réaction considérée. Par  des réflexions simples on 
trouve facilement que, si i'on tonnait la constante d'équilibre K pour une 
phase unique et les coefficients de partage des molécules re'agissantes vis-à- 
ais d'une autre phase quelconque, on peut aussi trozcver l'état d'équilibrr 
tluns cette phase. Nous sommes déjù arrivé & ce résultat par de tout autres 
voies (p. 75). 

Si parmi les niolécules réagissantes se trouve le dissoloant, le travail neces- 
saire pour le passage de n de ses molécules sera (T. 1, p. 128). 

c et co étant les concentrations de la vapeur saturée la température de l'op& 
ration pour le dissolvant en contact avec les substances réagissantes et pour le 
dissolvant pur ;  c, est constant A une température donnée, d'où il suit que le 
dissolvant entre avec la masse active c, c'est-&-dire que nous deuons faire In 
mnsvr active d u  dissolvant proportionnelle a la concentration de la t-apetir 
qu'il the t ,  ce qui prouve la proposition enoncée p. 3% Ce résultat n'aurait pas 
été Irouvl'! par des considérations cinétiques e t  je l'ai oblenu le premier par la 
voie que je viens de dPcrire. La thermodynamique peiit nous conduire plus 
loin, et il faut bien remarquer que pour traiter la question des mdanges rén- 
g i ~ s n n f s  conc~ntr6.9. elle seule actuellement peut nous guider; si nous étions 
en possession de lois sur  la tension de vapeur de mélauges de concentration 
i~uelconqiie, nous pourrions étudier les réactions de ces sj-stcmes aussi coniplè- 
tement que celles des solutions diluPes. 

Enfin, ponr considPrer le cas,de la dissociation Clectrolytique di1 point dc 
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\uc tlicrii~odynaiiiique, nous dirons que l'application que nous avons vuc au 
Cliap. IV du Livre précédent de la loi de l'action des masses, r6sulte nlcessairc- 
ineiit de ce fait purement expérimenlal, qu'il faut pour lu coinpression d'un 
dlectrolyte divis6 eii TL ions un travail n fois plus grand que pour une substance 
uon dissociée. 

DBduction des isochores de réaction. - 1,'équatioii dcs isoclioiw 
(10 réaction s'obtient iiiiiiiédiatenierit par l'ayplicatioii clc 1ü for- 
inule foildüiiienhle, t. 1, p. 28 

i ~ u  p ~ c c s s u m o n s i d ~ r b  p. 237 ; nous avons tiwuvk le trnv ai '1 niasi- 
lliuui 11 

La diminution lj de l'énergie totale n'est autre cliose que l'elïet. 
tliei'niique (lu processus, ce que nous aypclons la clirilcur dégagCe, 
si la r@nctioii se fait saris produclion. de truuail eclr'riour. .2prks 

c'est 1'8quütion de l'isochore d e  r é a c t i o ~ ~ .  Reiriürcjuoiis expressé- 
nmit qu'il résulte sans le moindre doute de la déduction de celtth 
cquation, que nous devons calculer ici acec les concetttr.u~iotw ct 

avec les yres.rions partielkes des espèces nioléculaires particii- 
liércs. Dans l'eiiiyloi de l'équation de l'isotliernie de réactioii, il 
6tnit indiffCrcrit de calculer avec l'une ou l'autre dc ces graiitlcurs ; 
niais ce n'est plus le cas pour l'isochore dc résctioii, parce que lors 
d'une variation de tciripérature, l a  concentration d'une sul>stalice 
niaintenue à yoluine constunt demeure constante, iiiüis iiou l ü  
pression. 

Dans ce qui  suit nous étu&crons un certain rionibre d'npplics- 
Lions de 1s fornie intégrale de l'équation préckdente (y. 236) 

esyriiiiûiit l'eflet tlierqiique L' en cal., 11 est égal ii 1,'JS ci'. 1, 
N a r d ,  11. 16 
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y. 57), et remplaçant les logarithnics naturels par les loyarithmes 
vulgaires, nous avons finalement 

Vaporisation. - Pour l'équilibre entre un liquide unitaire et sa 
vapeur saturée nous avons la relation 

c'cst-à-dire qu'à chaque température correspond une concentra- 
tion déterminée de la vapeur saturée ; désignons parp, etp,  les 
valeurs de la tension de vapeur correspondant aux deux tempéra, 
tures (peu distantes l'une de l'autre) Ti et T,, nous obtenons par 
les équations précédentes 

Dus n o d r e s  trouvés pour l'eau par REGNAULT : 

Ti = 273 p ,  = 454 mm. 
T, = 273 + 11°54, p, = 10,02 mm., 

on dhduit 
U = - 10030 ; 

le niênie obscrvatcur avait troiwi! pour la chaleur moléculaire de 
vaporisation de l'eau a 3'77, h = 10864 ; rctranclions-en le travail 
extérieur 4T = 558, on a 

U = - 10296, 

valeur dont l'accord avec la prhcédente est assez satisfaisante ; 
d'apr8s les mesures récentes de BENNING (1) 

valeur qui concorde encore mieux avec le nombre calcul&. 
Nous avons trouvé précédemment (T. 1, p. 70) 

Comparons cette équation à celle que fournit/l'emploi de l'iso- 
chore de réaction, savoir 

(1) Aiin. d .  llligsik [4], al, 849 (1966). 
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nous obteïlons, d'aceord avec ce qui précbde, 
d Lg T A+U=RTa-=  RT. 
* d'r 

Dissociation des substances solides. - La clialeur de sul~liina- 
tion d'un solide peut se calculer d'aprPs sa tension de rapeur ii 
deux températures différentes, cxücteriicnt de la n ih ie  façoii c p  
la chaleur de vaporisation d'un liquide ; eu cons&yucnce nous i i v  

nous occuperons que du cas où la subliniatiou s'acconipague d'uiic 
dissociation. Si la substance solide se scinde en ni niolécules do 1i1 

substance A,, n, ndécii les de A,, etc., et si les pressions partielles 
des diverses espèces moléculaires sont pl, p,  ..., on a (p. 48, 

Si dans l'espace gazeux eir contact avec le corps solide les pro- 
cliiits de décomposition se trouvent dans l rs  ra.yyorts qiraiititatils 
suivant lesquels ils entrent en réaction, ou a 

on désignant par P la pression totale (tension de dissociiition) cles 
gaz. Celle-ci ayant aux températ,ures TI et T, les valeurs P, et  l',, 
on calcule facilement 

Uans la dissociation du sulfliydratc ct'aiiiiiiouiuni 

n+ = 1, A, = 1, et  par consCqucnt 

Pi 
Ti 

Des valeurs 
Ti = 273 + 9,5, P, n 175 niin., 
T, = 273 + 25,1, P, = $01 inin., 

on calcule U = - 21410 c d .  
Les mesures tliermocliimiques ont fourni pour la cliaIeûr niolé-- 

culaire de vaporisation du sulfliydrate d'aninionium 228M ; retran- 
chons-en le travail extérieur iT  = f 160, otr a U o h .  = - 21640 
cal. (1). 

(11) VAN'T HOFF, Eludes, p. 139. 
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Pour l'intérèt liistorique, mentionnons que, par uu cal~ml tout {i 
fait analogue au prkckdcnt, HOHSTMANN (1) avait en 1869 cléterniin8 
théoriquement l a  chaleur de subliiriation du sel ainnioniac ; c'est 
ln preniibre application du second principe de la théorie de la 
chaleur aux pliénomènes chiniiqiies, application dont l'éiriinente 
féconclité a été n i se  en lurniere par les recherclies dc HORSTIIANY 
et de ses sncceuseurs. 

On peut naturellement faire le inêirie calcul pour la dissociation 
des contbinuiso~ts contenant de I'eau de cristallisatiotl et déteruii- 
ner ainsi tliéoiiqueinent la chaleur de combinaison de l'eau de 
cristallisation d'après la  variation de la tension de dissociation 
avec la température; c'est ce que HORSTNANN avait déjà fait obseia- 
ser et ce que FROJVEIN (2) a plus tard exécuté ; la courbe de disso- 
ciation du carbonate de calcium (3) permet de n i h e  de calculer 
la  cl-ialeur de forination de ce corps par l'oxyde de calciuni et le 
gaz carbouique, etc. 

Dissolution des substances solides. - L'aiii~logie des plii.~ionié- 
iles de dissociation dans un dissolvaiit quelconque et de la  vapo- 
risation se i~iontre encore en ce qu'on peut calculer la clialeur de 
dissolution d'après la variation de la  solubilitc': avec la teiripha- 
ture, par la  mème forriiule que celle qui nous a donné la chaleur 
de vaporisation d'après la variation de la densité de la  vapeur 
saturée avec la température. Comme chaque substance possède i 
uue teriipérature donnée et dans un dissolvant donné une solubi- 
lit6 dCterniinée, on a simplement 

c dCsipaut la concentration de la solution saturée i l a  tenipiira- 
tuile S. Si les valeurs de c sont c, et c, à Ti et à T-, on a your la 
clialeur q absorbée dans l a  dissolution, c'est-à-dire your la valeur 
négative de ln clialeur de dissolution d'un mol de la substance 
dissoute, 

De la solubilité de l'acide succinique dans l'eau, vaiu'fr IIOPF ( 4 )  
û calculé : 

cl = 2,88, T, = 2730 
c, = 4,22, T, 273" + SO,O 

900, 

(1) Ber. deulsc.li. cliein. Ges.  2, 137 (18139) ; déluiIli., 14, 42.12 (1881). 
(2) Zeitsclir. physili. Cliem. 1, 5 (1887). 
(3) LE C~IATELIER, 1. C , p. 98. 
(4) Lois de l'dquilibre, etc., p. 37 (1583). 
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tandis que la niesure directe de BERTHELOT a donné - 6700. Les 
~ a l e u r s  de la solubilit6 sont exprimées en proportions centésima- 
les. Par un mol de la substance dissoute, on coinprend la  quantité 
qui sous le même volurne et h la  même température exerce l a  
niênie pression (osniotique) qu'un mol d'un gaz idéal, et par con- 
séquent l'applicabilité de la  formule précédente suppose la con- 
naissance de l'état niolçculaire dans le dissolvant employé. Dans 
le cas spécial étudié, l'acide succinique, qui n'est que très #eu dis- 
socié, possède une grandeur molCculaire normale. Inversement, 
de la comparaison des chaleurs de dissolution observécs et calcu- 
lées, on peut tirer une conclusion sur la  grandeur moléculaire de 
la substance dans le  dissolvant considéré. La correction du chef 
du travail extérieur, qu'il faut faire la  clialeur de vaporisation A 
(voir plus haut), est négligeable ici, parce que le travail estdrieur 
qui accompagne la dissolution des solides est insignifiant (Voir 
aussi T. 1, p. 162, oh (2 reprbsente la  chaleur de dissolution sous 
la pression osiriotique de la  solution saturée, qui diffère ainsi de r/ 
d'une quantité 2T correspondant au travail extérieur). 

Dissociation des substances solides dans la dissolution. - Ce cas 
doit naturellement être traité cornnie celui de ln dissociation des 
solides dans la  vaporisation (p. 243). Comme exemple, consid~rons 
13 dissolution c h  chlorure d'argent 

+ - 
&Cl= Ag + Cl. 

Si la solubilité (le l n  substniice aux températurcs T, et T, est, 
C, et c,, on a 

P. KOHI,RAUSCH et P. Ross (1) ont déterminé la  conductivité (le 
solutions satur6es de chlorure d'argent t une série de températures 
et ils donnent pour la  solubilité calculéc d'apr6s cela la foririiilr~ 

q ~ ~ i  rrpri:sente bicn leurs observations au-dessus de 18". Sons 
eniploierons donc commodément la formule non intégrbr 

(4) Wied. Ann. 60. 136 (1893); voir ailssi F.  Kori~naoscn, Zeilsrhr. plirqik. 
Chein . 44. 197 (1903). 
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ici 
d LE r 
-= 

0,049 + 20,00089 ( t  - 48) 
UT 4 + 0,Oh.Q { t  - t8) + 0,00089 ( t  - 48)' ' 

calculons cette expression pour 22 ,  nous obtenons U = - 1G000, 
tandis que nous avons trouvé (p. 390) - 15800. La concordance 

é q u i v . ~ r .  
est excellente. - cis= 1 ,05.10-5 a 

litre * 

Dissolution des gaz. - Pour les gaz on a 

en  désignant par c l a  concentration & l'état gazeux et par c' la 
concentration dans l a  dissolution (loi de HENRY) ; appelons a le 
coefficient d'nlxorption de Bunsen, nous avons (p. 89) 

et par suite 
dLgK RTQK U 3 RTav== .+-- - 
dT 

-+ RT. 
6( dT 

La chaleur de dissolution Q est 

ct nous avons avec I~CEFIOFF  (1858) 

Pour l'aride carbonique NACC.LRI et PAGLIAXI (1) ont trouvé 

d'di, pour t = 20°, c'est-i-dire T = W 3  +20°, on cttlciilo Q n 4820, 
tandis que par la mesure directe THOÜSEN a trouvé(p. 181) 3880, 
I l  est probable que les mesures du coefficient d'absorption ne 
sont pas assez précises pour servir à ce calciil; les anciennes 
mesures de BUNBEN, PPF exemple, sont inutilisables pour ce but. 

Dissociation de6 substancies gazeusm. - Si une espèce niol6cu- 
laire A ii l'état de gaz ou de solution diluée se clécoinposc suivant 
l'équation générale de dissociation 

{i) 3. Cim. [RI,  7 , 7 1  (1880). 
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la condition de l'équilibre est 
Kc = cini.csm . . . , 

c,  ci, c,, ..., désignant les concentrations de A, A,, A,, ... ; si lespro- 
duits de dissociation en présence sont en quantités équivalentes 
et que nous représentions par x le coefficient de dissociation et par 
v le volume occupé par un mol, on a : . 

et par suite 

Si le mol considéré occupe aux températures T, et T, les voluuies 
v, et v,, et s'il est dissocié aux degrés xi et x,, l'équation de lïso- 
chore de réaction nous donne pour le calcul de la chaleur de tlis- - 
sociation la relation : 

Appliquons cette équation j. la dissociation du peroxyde d'azote 

n, = 2, np ... =S O ,  et nous obtenons : 

La densité de vapeur à T, et à T, sous la pression atmosphi.riqiie 
étant A, et A2, on a (T. 1, p. 399) les expressions 

où 3,179 est la densité de vapeur sans clissocintion, calculCe cl'apri.9 
la grandeur moléculaire N 2 0 4  = 92. Le volunie occul~5 l)nr iiiir 

1iioléc.-gr. de NS04 est dans les deux cas 

parce que le mol d'un gaz idéal occupe à T0 sous la prcssion atiiio- 
spli~riqiie le volunie de 0,0821 T litres (T. 1, p. $9)' et  (pic lc 
voliiine d'un mol de NZO' est, par suite de sa di~sociiitioii pua-  

3,179 
tiellc, nmltiplié par le rapport - . En rcnlarquaiit en outre qiic 

A 
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S, 3 273 + 2(in7, 1, = S,63, xi = 0,199G, 
T, = 273 + 1 11°3, 1, - 1 , G ,  T ,  = 0,9267, 

il rksulte U = - 12 900. 
La dissociation de 94 gr. de N'Ob absorbe ainsi la cjuniit,ite dc 

clialeur coiisidérnble 12 900 cal., lorsqu'ellc se fait sans production 
de travail cstt5rieiir, par exemple, de telle facon qu'un ballon rem- 
pli de pcrosy-le d'azote soit mis en cornniunication avec un second 
11allon oii l'on a fait le vide ; pendant l'égdisation de l a  pression, 
iine fraction, calculable par l'équation de l'isotherme de dissociu- 
tion i l'aide de l'aiignientation du volunie occupé par 1s masse 
gazeuse, doit sr! diviser en niol6cules siniples. Un tel essai, qui con- 
duirait i iinp niesure directe de U n'a pas encore 6té tenté ; des 
chaleurs spécifiques moycnncs du peroxyde d'azote entre 27' et 
l;iO"ct sous la pression atniosphérique, niesurées par BERTHELOT et 
Ocim (T. 1, p. 401), v . 4 ~ ' ~  HOFF (1) a calculi: la chaleur de dissocia- 
tion ; pour cela, de la chaleur nécessaire pour une telle élév a t' ion 
de teinpbrature, i l  retranche celle qui est employée pour l e  simple 
échaufkment du gaz et pour'le travail extérieur, et i l  obtient celle 
qui est dbpensée pour la  dissociation ; i l  trouve ainsi 

U = - 18 500 (2), 
valeur q u i  concordc asscz bien avec celle que nous avons calciilée. 

SIVAHTS (3) a inontré réceniineut que toutes les ddtcrriiinations 
dcs densit6s de vapeur di1 pcroayde d'azote sont d'accord nvcc l n  
formule précédente, et que de plus l a  niarche de la chaleur spéci- 
fique de ce p z ,  étudiEe par BERTHELOT et OGIER, pouvait être calcil- 
1Be tl16oriquenient. 

Introduisons (voir aussi p. 17) 

(P = pression totale (lu gaz) dans l'équntion intogrbc de l'isochorc 
tlc rPaction, il vient 

(1 ) Eliidcs p. 133 ; 1)yn~nl .  c1iin.i. p.  144 (trac]. Fr.), 
( 9 )  yoir aiissi I ~ O L T Z ~ ~ A K N ,  lvicrl. . inn. 22. 68 (,iffS.i). 
(3) Zcilsdir. pliysilr. Clirni. 7, 120 (18131) : voir nussi S c i i n ~ ~ ~ n .  ihitl.. 24. 

tWl (18971. 
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nu bien, en  introduisant la clensitk de v a p u r  tliéoilque t et la 
densité de vapetir 01)servée A .: 

e'quation d'état gPnd~nle d'zm gaz qui est en t9at de di .e îoc i~ l ion  
h i ~ l n i r e  ; pour la  rléterininatioii de U et des constantes d'intégra- 
tion, on utilise les mesures de la  densité de vapeur obtenues A 
deux températures diff&rentes, aprés quoi les deux formules pi:- 
cédentes fournirou t le  clcgré dc clissocintio~i et Ici. deusité de vapeur 
tlans des conditions de teinpérature et de pression quelconqiies 
( U  étant supposé i~iclépeiidant de T). 

Dans l'exécution de ces calculs, il faut observer que les con- 
stantes des clcux équations ne sont pas égales, coninie on peut le 
voir par le raisonnement qui les a établies ; la première est plus 
coiliniode iL manier, surt,out si l'on a une fois pour toutes calciilk 

4 - 9  
une table générale des valeurs de Lg - . CTr~os (1) avait d6,jli. 

x* 
rnoritrh dés 1879 que toutes les observatioiis sur les densités de 
vapeur de l'acide formique, de l'acide acétique et du pentarhlo- 
rure de phosphore sont représentées d'une faqon satisfaisante par 
les équations préchdentes. 

Dissociation des substances dissoutes. - Les forinules Bbblieç 
dans le paragraphe précédent s'appliquent sans modification ;i ce 
ras ; désignons par v, et v, les volumes des solutions qui T, et T, 
contiennent un n i d  du corps dissoiis, et par x, et x, les degr4s de 
dissociation dans ces coriditions. Pour un électrolyte 11innii.c pit~ti- 
r i i l i i~rem~nt,  rious aurons 

vu la  faible dilatation de la  solution aqueuse par la  chaleur, or1 

peut sans inconvénient faire 'L', = a,, bien que la  même soliition 
soit étudiée à deux températiires différentes. 

Nous ne possédons encore que peu de données numériques ( 2 )  
pour calculer la chaleur de dissociation de la clissociation o w h n i w  
dans les solutions. - Comme les mesures de la coiiductivit6 
Plectriqiie conduisent à une détermination exacte du degr6 de dis- 

(1) Sill. Journ. 18, 277 (1870) ; voir aussi p.  64. 
(2) Des valciirs de H e ~ o n i x s o ~  (p. 67) a déduites du partage entre tlciis dis- 

solvants, i l  a cale1114 pour I R  chaleur de dissociation de l'acide benzoïque dans Le 
benzhne 8710 cal., valeur relativement assez considérable. 
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sociation électrolytique, l e  coefficient de température de la con- 
ductivité, qu'on obtient avec facilité et pr&cision, fournit les don- 
nées nécessaires pour le calcul de la chaleur de dissociation. De 
cette façon ARRHENIUS (1) a trouvé les chaleurs de dissociation des 
électrolytes indiqués dans le tablaau suivant ; les iionibres se rap- 
portent à la tonipérature de 21"s : 

Electrolytes l u 

A une température plus élevée U augmente, c'est-à-dire que la 
chaleur spécifique des molécules électriquement neutres est plus 
grande que celle des ions libres ; ainsi celle de l'acide acétique à 
une plus haute température devient positive. - Par cette voie 
encore nous trouvons ce rhsultat, que fréquemment la dissociation 
en-ions est liée L un dégagement de chaleur. La valeur calculée 
pour l'acide fluorhydrique concorde d'une façon remarquable avec 
celle trouvée p. 189 (2370), surtout si l'on considére que cette der- # 

nière n'a pu qu'être évdube approximativement. Un calcul plus 
rigoureux niontre niênze que la concordance de la chaleur de dis- 
sociation calculée d'après la conductivité et de celle qui est donnée 
par les mesures therniochiniiques de THOMSEN est escelle~ite, ainsi 
que le  font voir les valeurs suivantes, calculées par la forniule 
plus exactc d7h~aaÉnics dbveloppée p. 190, oii l a  chaleur de disso- 
ciation x de l'eau est faite égale à 13210 et  où les grandeurs IV ,  
JV, et il7, ont été obtcnues par détermination de la conductivitt'~. 

. . . . . . . . . . .  Acide acétique 
Acide ropionique . . . . . . . . . .  
Acide guipique.  . . . . . . . . . .  
Acide phoa liorique, . . . . . . . . .  . . . . . . . . .  Acide f l u ~ r % ~ d r i ~ u e  

- 28 
I 83 
427 

2103 
3200 

(1) Zeitschr. physili. Chem. 4, 9ô (1859) ; 9, 339 (1892) ; voir aussi PETERSEX, 
ibid. i 1, i74 (1893). 

Acide 

Iv.3  
HBr 

t i t i 0 3  
C2113.COOH 

IIP 

Observé 

1.3700 
137tio 
138x0 
I 3400 
16120 

calculé 

13740 
14750 
13680 
I 3450 
10270 
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Ges nombres donnent le dégagement dans la neutralisation 
de la soude, les solutions de l'acide et de la base étant de nor- 

4 
nialité - 

3,G ' 
Appelons encore spkcialement 'l'attention sur ce fait que la 

grandeelir de la chaleur de netrtralisation n'a aucune relation 
directe avec la force de l'acide. L'acide butyrique et l'acide fluo- 
rhydrique sont tous deux des acides faibles ; or la chaleur de 
neutralisation du premier et celle du second sont l~eaucoup plus 
grandes que la chaleur de neutralisation des trois acides forts HCl, 
HBr et HNO'. Ceci provient de ce que la chaleur de neutralis a t' ion 
des acides ne prbsente aucun rapport simple avec leur force. 11 
ne faut donc pas, comme souvent on l'a fait par erreur, vouloir 
mesurer l'affinitb entre un acide et une base par la chalcrir déga: 
gée dans leur neutrdisation (voir plus loin). 

Quand un électrolyte dégap  dc la ehalcur par sa déco~nposition 
en ions, sa dissociation doit diminuer quand la tcniphnture aug- 
mente. Si l'on chauffe une telle solution, le nombre des iiiolécules 
conductrices diminue, ce qui naturellement aikiblit ln coi~ductivité. 
D'autre part la conductivitc?: croit corisidérableineiit par la dimi- 
nution du frottement des ions, et coinme cette dernioi~e influence 
est prépondérante, la conductivit6 dcs solutions aqueuses c z t q -  

mente presque toujours par élévation de la teriipératurc. Guidé 
par de telles considérations, Aiin~k~ius le premier a découvert des 
électrolytes où c'est l'influence du recul de 1ü dissociation qui est 
au contraire prépondérante ; il trouva que l'acidc pliospliorique et 
l'acide bypopliosphoreus yrésciitciit rcspcctivement un iiiasiiiiurn 
de conductivité à SBo et à 7P, et qu'au-dessus de ces tcinpératiires 
ils ont même des coefficients de température nSgatifs ; pcrsoiinc 
n'aurait saris ces thkorics présuiiiii l'existence de trls i.lcctrolytcs. 

Dissociation blectrolytique du dissolvant. - Pour lit dissocii~titrii 
de l'eau nous avons trouvé p. 90 

I i  == e t ,  

et par suite nous avons pour la clinleur de dissoci:ition tlr l'cnii 

Dans cette équation U est connu d'après p. 188 ; doiic iious poii- 
vons en tirer le coefficient .de teniphrature de la dissociation dr  
l'eau. Comme de plus le coefficient de température du frotteinent 
ilcs ions est' connu, le coefficient de tenip9raturc de la coiidiicti- 
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1-ité de l'eau pi11.e peut être obtciio thi.oriquement, et en eilct, 
lios~i~auscri et HEYDWEILER (1) l'ont calculé et trouvC égal il 5,81 0/0 
ti 18" ; il se inontile exceptionnellement grand parce qu'ici l'accrois- 
seinent de la mobilité des ions s'unit ;i un fort accroisseineut de la  
dissociation paiD la  tmpbrature. En fait ces observateurs ont con- 
staté que le cocflicieiit de température augmente rapidement avec 
In pureté de l'eau, de S,d 010, qui est la  valeur pour l 'eau pure 
odinnire,  jusqu'à 5,32 010 pour l'eau aussi hien purifiée que yos- 
sible. Coiiinie on voit, oi iqeut presque attcinclre le coefticient. de 
température, mais pas cornpli?tenient, parce que l'eau la mieux 
purifiée n'est pas encore parfaitement pure. Mais en même temps 
que cle la  différence du coefficient de température trouvé pour leur 
eau la. plus pure et du coefficient théorique, les deux savants p1,u- 
vaient évaluer la proportion relativement minime des impureths 
conductrices restues dans leur eau, ils arrivaient à une déternii- 
iiiition relativement précise du degré de dissociation de l'eau. Ils 
ont trouvt! polir les tcinpdratures suivantes 

1 = 0"0° lSO 3/L0 50U 
co == 0,30 O,56 0,80 1,C7 2,48 

r ,  est le nombre de mols d'eau dissociés dans 10 millions de litres. 

Formation de combinaisons endothermiques aux hautes tempkra- 
tures. - L'équation de l'isochore de réaction nous apprend que 
l a  dissociation d'unc combinaison augmente avec la température 
si cette coiiil>inaison est elcothermique, c'est-à-dire formée avec 
dégagement de chaleur & partir de ses composants. Inversement 
les coinbinaisons endothenniquc.s doivent devenir plus stables d - 
mesure que l a  température s'élève ; ainsi le peroxyde tl'hydro- 
gène, qui aux températures ordinaires se décompose presque tota- 
lement en ses composants (eau et oxygène), devient de plus en 
plus stable aux hautes tempkratures ; cela suppose naturellement 
que l'effet therrniqiic nc change pas de signe aux températures 
élevées. 

0ii comprend ainsi qu'il y ait dans la flamnie de l'hydrogkne des 
quantités appréciables de y croxyde d'hydrogène, ainsi que l'avait 
niontré 31. TRAUBK en 1885 ; on s'explique clc m h i e  la  formation 
tle l'oxyde azotique dans l'air atniosl>hériqiie fortement chauffe, 
clc l'ozone dans l'oxygène à haute température, etc. 

Dans le cas de l'oxyde azotique, l'équation de l'isochore de rhac- 
tion peut être npldiqde entre des limites étendues ; le tableau 

(1) 11-i~d. Ann. 53, 109 (1896). 
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suivant contient les volunies 0/0 x d'oxyde azaticpe qui se ïor- 
iiierit clans l'air atinosphéric~ue aux tcnil~ératnrcs absolues iiidi- 
qiiées ; la base du calcul tliermodyiiainique est que la réactiou 

i1" -j- O' = 2x0 
se füi t  avec rine absorptioii de clialeur (coiistaiitc) de 13200 cal. 

Dam de tels cas nous voyons qu'aux basses to1iiphat.ui.e~ la coiil- 
hinaison en question a uiie stabilité üpyarente, car cllc ne se 
déco~iipose que très lentement ; ainsi l'oxyde azotique se conserve 
aussi longtemps qu'on veut à la température ordinaire, bien que 
l'équilibre vrai corresponde ii une décoinpositioil presque totale. 
I'ar contre, aux très liautes tenipératures, pour lesquelles 1'6qiii- 
libre s'établit rapidement, il peut exister nu cloriiaiiie de  stabilité 
vrüic. 

Intbgration générale de l'équation de l'isochore de réaction. - 
L'expbrience nous apprend que les chaleurs spéciiiqucs lie varient 
que lentement avec la terripérature, de sorte qu'on peut lcur clou- 
ncr unc expression de la forint 

c = c, + aT + bT' t ,.., 
c, rcl~rkeutaiit la chaleur sp6citique aux très 1)üsscs ~P I I I~~ 'PCI~UI 'CS .  

Jlaintenaiit pilisque, d'aprés p. 176, l'effet tlieriiiique CT peut 
dans sa relation avec la. tenipérature être déterininé par les clitl- 
leurs sp6cifiques des substaiices qui prennent part i la rbnctioii, 
noils pouvons aussi poser 

U = U, + aT t FT" yyT" ..., 
U, désignant l'effet thermique au zéro absolu. 

Portant cette cxl~ression dans l'équation de 17isochoi.e (le rSüctioii 

(1) SEKMT, Zeitsclir. üiiorg. Ctiein. 49, 313 (1'30ti). 
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et iiitkgrsnt, noirs trouvons facilenient 

1 Gtaiit la constante d'int6gration.. 
Unnu le second merlibre de cette 6qiinkion, il n'y a, eu tlelioias 

des constniitcs d'iut6gra,tion, que des grandeurs thermiques (eft'et 
tl~eriiiiquc, cldeilr  sp&cifiyiie et ses coefficients de tempéra- 
ture, etc.). 

Plus loin iiotis verroiis entore des rtyplicütiui~s de Yéquation 
lwécédcnte ; pour l'instiiiit nous dirons seulenient que Ginss, LE 
C F I K ~ E L I E ~ ,  et plus rkccni~ricnt HABEH dans son rerncl.rquable ouvrage 
« Tliermo-dynamique des réactions gazeuses v (Münich), ont fait 
un fréquent usage de l'équation de l'iso-therme de réaction, iilté- 
grée dans sa forme générale. 

Principe du remplacement des phssas. - SI d e ~ x  pl~.ase,e soltt en 
~'~rrili61.e ncee u ~ t e  t r o i s i h e  relativewtetot d m e  r d n c h ~ a  &termi- 
nc'e et ci toke errtaine tçwzpérntzr~c, elle.c sortt ntrssi en kquiiihw 
rrttre elles ~datioenzertt à /a nzdnze rénetio,b et ci ln ndme temp4- 
rnbure. 

Cettc proposition évidente par elle-mihe est une coiiséquence 
directe des considérntionu developp&es p, 198 ; d'ailleurs elle 
résulte nécessairenmit clu principe établi T. 1, p. 23, qu'il n'existe 
aucun dispositif qui niüiiitenu à teiripérature const,ante puisse con- 
tinuelleiiicnt fournir de lui-même du travail estériezir. Si, en effet, 
deus phases h et B se trouvaient en équilibre ayec une troisième 
C sans l'être ensemble, dans la conilhaison disposée c,ircuIai- 
rernent 

C 
A e 

il pourrait d'abord se faire nnc variation de A et  de B qui trou- 
blerait l'équilibre avec C ;  alors la rkaction correspondante se 
continuerait à température eonstante entre A et B, B et C,  C et A, 
sans que l'équilibre puisse jamais s'établir. 

Soiis avons dé.jii fait & pliisieurs reprises des appiicalions de cette proposi- 
tion (T. 1, p. 162, 138 ; T. II, p. 64), qiii font ressortir sa fkconrtité. Considérons, 
par exemple, en fait de rEaetion i'bcliange réciproque de l'eau entre diiïérenles 
pliiises; l a  proposition prkcédente noils dit qiie deus phases liquides ou solides 
qiii sont séparément en équilibre avec de In vapeur d'eau à l a  m6me pression 
doivent aussi être en équilibre entre elles. Traitons un liquide par un sel solide, 
celui-ci va prendre d'autant plus d'eau que la tension de dissociation de son eau 
de çrislallisation est plua faibk (p. 43) ; cette remavquc nous donne ]a t l ihrie 
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des desséch;ints. Si nous wons  une fois étudié l'équilibre enlre la vapeur d'eau 
et l'étlier aqucux, inversement la détermination de la quantité d'eau qui est 
enlevee par l'éther un sel contenant de l'eau de cristallisation nous fait con- 
riaftre la tension de dissociation du sel, ainsi que LINEBARGER l'a montre (Zeits- 
clir. physilc. Chem. 13, 500, 1891). - L'identité des lois de l'abaissement 
relatif de la solubilité ('i'. 1, p. I66) avec celles de l'abaissement relatif de l a  
tension de vapeur est encore une conséquence imrnédiatc du principe pricédent. 
- D'après p. 48, le prodiiit des pressioiis partielles de l'acide c11lorhydrique e t  
de l'ainmoniaqiie au-dessus du sel atnmoniae solide est constant; d'i~près l a  
proposition prt'cédentc, ce produit doit avoir la même valeur pour une solutiorl 
s a t w k  de sel ainrrioniac. Par suite de cette circonstance qu'en raisoli de I'hy- 
drolyse il existe une quantilé notahlc d'ammoniaque, mais qu'il y a beaucoup 
irioius d'acide c11Iorliydrique non dissocié, l a  pi-ession partielle de l'ammonia- 
que est beaucoup plus granrlc que celle de l'acide cl.ilorliydrique, e t  il en résulte 
que dans lavaporisalion le cIistillat est aicalin et que Je résidu est acide. 

Influence de l'étendue d'une phase. - Nous avons vu p. 39 et 
nous avons dêji  fréquemment appIiqué cette proposition générale, 
que I'équilibre dans les systèmes hétérogènes est indépendant de 
l'étendue d'une phase, qu'ainsi, par exemple, Ies liquides ont une 
tension de vapeur indépendante de leur quantitk, les solides une 
solubilité également indépendante de leur quantité. hlais une 
simple considération thermodynamique nous apprend que cette 
proposition n'est exacte que si l'étendue de la phase ne tombe pas 
ari-dessous de certaines limites. 

Dans un système hétérogène quelconque faisons dispraltre par 
variation de la pression, par exemple, l'unit6 de poids d'une 
phase ; alors un certain travail A, pourra être produit par l e  
système. Mais imaginons que cette quantitk soit d'abord décom- 
posée en n parties égales séparées dans l'espace, ce qui exige la  
dépense d'un certain travail An, et qu'ensuite seulement elle soit 
amenée A disparaitre ; nous aurons kvidemment la relation 

A, = iZ' - A,, 
où A' représente le travail qui est' produit par la disparition de 
l'unité de poids de la phase décomposée en n parties. 

Tant que Ia division n'est pas poussée très loin, A, demeure 
négligeable et la  proposition canserve sa validité ; mais dès que le 
travail de division prend une certaine valeur, A' devient différent 
de A et la  masse active de la phase va aussi varier ; pour l'état 
d'équilibre modifié on a simplement 

K' designant une nouvelle constante d'équilibre ; cette dernière est 
calculable si A, est connu' 
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Pour les liquides c'est facile d'aprks la tension superficielle ; 
l'équation précédente se transforme en la formule donnée en 1870 
par lord KELVIN pour l'accroissement de la tension de vapeur de 
trbs petites gouttelettes. 

Pour les corps solides le travail de divisiori n'est pas connu, 
mais le fait que l a  solubilité des poudres très fines est plus grande 
cp1e celle des cristaux plus gros a été déinontré cspérinientalenicrit 
par C. A. ~IULETT (2 )  ; par exemple, le  sulfate de baryunl qui a~i t i t  
k t6  triturd jusqu'à un dix-milliéme de mm. de diamétre avait uiie 
soliibilité presque deux fois plus grande que celle qui correspond 
ii la  saturation avec de plus gros cristaux. Ce yhénomhe  est dc 
la. plus haute importance pour l a  thdorie de l a  cristallisation spoii- 
tanée (T. 1, p. 270). 

Influence de la temperature et de la pression sur 1'8tat d'bquili- 
bre chimique. - 1. Jusqu'ici nous avons employé notre formule 
tlierilio-c,liiniique fondamentale 

yrinçipaleriient your calculer, à l'aide du déplilcenient d'un équi- 
libre chiinique, l'effet therinique 1% ;i la  réaction relativeineut à 
laquelle nous avons étudié l'état d'équilibre. Inversement nous 
pouvons de l'efl'et thermique déduire l'influence de la t.empérü- 
ture, et nous arrivons à la  proposition suivante : 

Si / 'ou cltuufle un .ysténze chimique à volume constant, le dél~la- 
cer~zeïrt de I'kqzrilibre a lieu vers la rlireetion sztiuant laquelle lu 
rknction se fail avec ah.vorption d e  clrakzrr. 

Car si U > 0, I i  diminue quand In tenipbrnture augmente, c'est- 
A-dire qu'alors l'équilibre se déplace dans le sens de la droitc 
vers la gauche de l'équation de réaction, donc dans le sens où la 
réaction considérée se fait avec absorption de chaleur. 

La formule précédente ne dénioxitre i première vue 1ü. yroposi- 
tioii que pour les systèmes où elle est applicable pour l'équilibre 
dans lcs gaz et dans les solut~ons diluées. Sous avons dGjii vu 
p. 2'31 qu'elle s'applique aussi aux systénies condensés. Elle pos- 
sùde évideminent une vaJidité générale;  lcs forces cliimiques qui 
agissrnt your produire un dhgagenient de chaleur sont aff'aiblies 
p1r 1'61hition dc la température, tandis que celles qui produisent 
uiie a l ~ w p t i o i i  cl? clialeur sont renforcées, et c'est cette circoli- 
stance qui rend nkcessnire la validité générale (le 1ü proposition. 
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Cette proposition, appel6c par VAX'T HOPB l e  « Principe  cl^ I'eqni- 
lihre tnoOile n, facilite souvent l'oricntatioii d'une facon peu coiri- 
mune ; par eseniple, on reconnsit imni6diatenient que la pi>essioii 
d'un gaz, la tcnsioii d'une vapcur, le degré de tlissociat,ion, ntç., 
doivent augiiicnter avec la tenipbrature, parce qu'une absorptioii 
de chaleur est liée à lit dilatation d'un gaz, à la vaporisation, la. 
di:compoçitio~i d'un complexe en molécules plus siniples, etc. La 
trïmsformatiori de l'acide acétique et de l'alcool en étlier et en eau 
n'est pas accompagnée d'un dégagement de cllaleur selisible 
(p. 186) ; par conséqueiit l'état d'écpilibre entre ces substances 
est indbpendant de la ten~pérature (p.  23). Les substances qui se 
forment avec absorption de chaleur, cwiime l'ozone, l'acétylène, 
lc peroxyde d'hydrogéne, etc., et instables aux teiriybr;itiires ordi- 
naires s'ils sont en concentrations un peu fortes, doivent devenir 
plus stables aux tenipératures dlevées (voir p. 252). 

2. En parallélc avec la proposition prkcedeiite rious pouvons eii 
forniuler une autre qui exprime l'infliieiice de la pression siir 
1'6 bt d'éqidibre chimique : 

Si nozis conzprin2on.s un sysléme cl~inziqne (I; température colt- 
stnnte, le cléplacement de Péquilibre a l ieu cem la direction .suicn)zt 
layzrelle la m'action s'accompagne cîzcne ditninu/ion de voltrme. 

Pour les systèmes gazeux cette proposition peut facilement SC 

dCduire clc ln loi de l'action des niasses (p. 1 P) ; niais elle est gérié- 
rale. La solulilité d'un sel dans l'eau augnieiite, par eseinple, lbiir 
1ü pression si elle est accompagnée d'une contraction du systhiiie 
solution t sel, e t  inversement elle diniiriue si la  précipitatioil du 
sel entrainc une diminution du volunie t,otal, etc. (1). Ainsi les 
forces chimiques qui produisent une diminution de voluiiic sont 
augmentées par la conipïessiou, et celles qui produisent une mg- 
riieiitation de volume sont affai1)lies. 

L'intliience de la pression sur l'équilibre dans iine solulion Clcntlue s'oblienl 
tle la I'ayon suibanle. Considérons un mllaoge capthle dc réagir ; si d~ i n d u  se 
t~ansl'oimeni, i l  y ;I ilne quantité de trnvtd d u  HT Lg ii qui est riccuiiiitlEe diiris 
Ic syslènie (p. 23s) ; si d'autre part le mélange réagissaiil est çoiis la pression p .  
p011r une variation [le voliiine du il y aura un trwail pdv produil pur le systCiiie. 
Un a donc 

d A  = RT Lg Litlu - pdc ; 
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e t  d'après T. 1, p. 31, on doit avoir 

281, ms _ -_  - - 
am, am, ' 

dans notre cas nous atons donc 

lrRT Lg K q 1  
---7 - 

32, 3u ' 
ou, par t~~ansl'ormalion 

dans celte formule Vo dksigne l'accroissement de volume dû à la réaction pour 
un iiiol. Cette équation a été obtenue pour la première fois par PLANCK, SOUS 

uile forme peu difïérente (Wied. Ann. 32, 491,2887). 
L'kquation précédente a été appliquée par FANJUNG (Zeitschr. physik. Chem., 

14, 673, 1894). qui étudia l'influence de la  pression sur l'état de dissociation 
dcs acides organiques faibles. Dans ce but il détermina a l'aide de la conducli- 
vilé éleclrique la constante de dissociation sous differentes pressions ; il trouva, 
par exemple, pour l'acide acétique 

p, = , l atm. , log,, K, = 0,254 - 5 
pr = 260 n . logio Jif = 0,305 - 5. 

Comme Lg Ii et  p varient proportionnellernent l'un l'autre enlre de larges 
limites, on a 

et l'on trouve 
0,305 - 0,254 

V, = - 0,0821 (273 + 18) 8,302 = - 0,0108 ; 
259 

ayant mesuré p en atmosphères, R (= 0,0822) en litres-atmosphère, on obtient 
V, en litres, c'est-à-dire que si l'acide acétique se dissocie électrolytiquement on 
doit avoir une diminution de volume de 10,8 cmc., tandis qu'on a trouvé (T. 1, 
p. 439) que le volume moléculaire de l'acide acétique dissous tombe de 54,l h 

40,5, doit avoir une diminution de volume de 10,6 cmc. quand l'acide 
acétique se dissocie ; FANJUNG a trouvé un accord aussi satisfaisant chez les autres 
acides étudiés. 

Comme, d'après T. 1, p. 439, on a observé une contraction dans tous les cas 
de dissociation électrolytique étudiks jusqu'ici, la dissociation, comme c'est le 
cas pour l'acide acétique, doit augmenter par la pression. 

La déduction de la formule 

devient d'ailleurs pliis éritlcnte si l'on cherche d'abord l'influence de la pression 
sur le coef'ficienl de pailage entre le dissolvant comprimé e t  non comprimé, et 
si ensuile, h l'uide du lh6#rèrne tléveloppé p .  76, on déduit l'influence de la  
pression sur 1'6quilibre chimique. 

Si, la dissolution de la  substance considérée ne produit dans le dissolvant 
aiiciin phangenient de volume, la répartition sera l a  meme pour le dissolvant 
~ o i i i ~ x i m ~  ou non. 
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3. On peut avec LE CAATELIER ( 2 )  rélinir les deux p~opositions 
préchdentes dans Ie principe suivant : Tout systénze en équilibre 
chimiqwe éprouve du fait de la varinliou d'un des facteurs de I'équi- 
libre une tf-ans formation dans zoz. s e ~ u  telque, s i  elle se produisail 
seule, elle amkzemit m e  cariution de signe contraire du facleto. 
considéré; ceci rappelle le  principe niécnnique de l'action et de 
la réaction. 

Influence d'une pression non uniforme. - Jusqu'ici nous a\.oiis 
toujours suppos6 que la pression extéricure (niesurée au olüiio- 
metre) était la même dans toutes les parties du système. LE CBA'I E- 

LIER (2) a traité le cas intéressant où un solide ou bien un liquiclc 
est comprimé au moyen d'un piston qui ne f e r ~ i e  pas hermétique- 
ment, de telle sorte que l'une des phases du systèriie puisse avoir 
une pression diBrente de celle d'uiie seconde phase en contact et 
en équilibre avec la première. O u  peut eiicorc étudier ce cas par 
la thermodynamique. 

Si dv molécules d'un solide ou d'un liquide de tension de vapeur ir distillent 
isotlieriiiiqiieirient vers une phase dc lcnaion de q w u r  no, il est produit un 
travail 

X 
KT Lg - du ; 

ro 

si en rilénie temps le système qui e.jt sous la pression 1) sc cBontractc de tlz., le  
travail extérieur absorbé est pdz, ; on a ainsi 

el cornine plus haut, 

ou bien 

La variation 010 qu'éprouve la tension de vapeur par la pression extérieure 
est donc 

1 O0 
_d 

lt P v o ,  

5e, 
en représentant par- = V, l'aiigiiieiitation de voluiiie qu'éprouve la  substance 

3v 

liquide ou solide par la vaporisation Xun mol, augrneutalion qui d'ailleurs est 
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torijoiirsnCgative, nalureliement. Pour laglace, par exen-iple, V, = - l!),(i5 cnic ; 
RT = 22420 cnic, en comptant la pression p en atmosplieres. Ainsi la valeur 

da 
de- pour une atmospliire de pression devient 0,00088, c'est-&-dire que la 

'7c 

iension de vapeur de la glace augmente de 0,088 0/0 pour une auginenlation 
d'iine atmosphère. - Cette augmentation est d'aillpiirs, coinme les formiiles 
précédentes le montrent, égale h la diminution de In tension de vapeiir qui est 
produite par ilne pression osmotique de méme grondeur l'intérieur d'un 
liquide. On pourrait démontrer d'une façon analogie que ln solubilité d'un corps 
solide augmente lorsque, étant en contact avec un dissolvnnt, on le con~prinic 
par un dispositif senii-permhable ; l'examen du dkgramrne de la fia. ,l5, T. 1, 
p. 4 3 ,  montre aussi immédiatement qne le point de fusion de la glace compri- 
méc (ct de toiit autre corps solide) qui est en contact avec le liqiiide non corn- 
priint!, doit s'abaisser par la pression extérieure d'une facon facile h calculer; 
rai. le point. de litsion dans ces conditions expErimentales est évidemment encore 
le point oii les phases solide et liquide ont méme tension dc  vapeur. 

On connait l'expérience du morceau de glace qui se laisse travcrscr par un fil; 
de m h e  l'agglutination des précipitbs piilvérulenls humiilrs piir ilne forte pres- 
sion rentre dans cette catégorie de phénomènes. 

Potentiel thermodynamique. - Considérons cleux pliases qui sc 
tvouvent en contact ; un travail peut, être ohteiiu lorsqu'uiie dcs 
pliases s'accroit aux dcpens de l'autre ; si le volume augniciltc: di. 

dv, le travail produit est pdv, p désignant la. pression coiiiiiiuiie 
aux deux pliases. D'autre part les coiistituaiits de la. yremikre pliase 
peuvent passer ü. la seconde, ou inversement, et pour le yassügc 
de dv niolbcules d'un coniposant de la premiére phase à la seconde 
le  travail est (p, - b) dv, expression où p, et p, sont des facteurs 
de proportionnalité propres aux deux phases et au coiriposant con- 
sidéré. ,R;OUS trouvons ainsi 

(/A = pdu - X ([A, - y2) (T constant) ( l)  
ou nous avons à &tendre la soinmation à tous les coniposants. Le 
signe négatif de d v  provient de ce que nous désignons par v la quan- 
tité des composants en question qui existe dans la première pliitsc 
et que par la réaction cette quantité devient v - h. 

pi - [J., est ce que GIBBS appelait la diflérence de polentiel iher- 
rnodynnmiqzre des composants dans les deus pliases. 

Dans l'état d'équilibre on doit avoir (T. 1, p. 3 4  pour toutes les 
variations isotliermes compatibles avec les conditions du systhme 

EA=O (2) 
Laissons le  s y s t h e  à volume constant, il vient 

8A = ?; (y, - (*?) "4, 

et comnic cette dcrnikre relation doit être waic quelle que soit la 
valeur des ~ariations Sv, on a : 

I r  
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c'est-&-dire qiie les p o ~ e ~ t t i e l s  1Ae1*1)toclg1~nrnir/2tes d e  ccluzqate com- 
posant h i c e n t  u w i r  la même vnkur pour qt le  les deux phases sous 
colurne c o ~ i s t a t ~ t  e t  ci iewpkra&ure corutante soient en Cyuilihre. 

Exemple. - Si une espèce molCculaire h l'état de gaz ou de solution diluée 
c'prouve une variation de conceniration de c h c,, le travail produit est KT 

C 
1.g - ; ainsi nous obtenons 

"8 

,u d2 = (RT Lg c - A) dv, 
e n  p o s ~ n t  

A = RT Lg c,. 

Le potentiel therrnodgnamiquc de l'espèce de rnolEciiles considérdes est donc 

p = R T L g c - A .  

Pour deux phases coexistantes, on doit avoir tt l'état d'équilibre pour chaque 
espèce de molécules, 

RT Lg c' - A' = RT Lg c" - A", 
O 11 

Cornnie l'expression du second membre est constante pour chaque espéce de 
rnoléciiles température constante, il en résulte qu'Li l'équilibre le coefficient 
de parlase pour chaque espèce nîoléciilairc reste conslunt, c'cst-b-dire que l'on 
obtient 1.1 loi de la rbpartition expliquée p. 60. 

Lors de l'équilibre les divers états d'agrégation d'une substance 
ont, d'après ce qui précède, le même potentiel tlierniodynamique 
(~nnis nullement la même énergie libre). - Pour les diverses appli- 
cations du potentiel tlierniodynamique, voir la littérature citée 
p. 193, et en outre, DUHEM, a Le Potentiel therniodynamique )>, 

Paris, 1886. 
Remarquons d'ailleurs que la théorie du potentiel thermodyna- 

mique revient au fond ii la méthode thermodynamique que nous 
avons employée. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



Acc&3ration des réactions chimiques par Blévation de la tempé- 
rature. - Aprés avoir, dans les deux chapitres précédents, étudié 
l'influence de ln température sur l'équilibre chimique, nous allons 
revenir à ln. cinétique chimique. Dans le dernier chapitre du Livre 
~ r é c k l e n t ,  nous avons vil les équations qui permettent de calculer 
la marche .des réactions qui se font a température constante; 
maintenant il nous faut exprimer l'influence de la température sur 
les valeurs numériques des coefficients de vitesse. Pour arriver ii 
la soltition du problénie, il faut creuser la question de l a  ncltiire 
de ces fonctions de la température. 

On est arrivé d'une façon purement empirique au résultat siii- 

vant : tozites les expériences de mesure ont montré que la. t+esic 
avec laquelle un systénze chimique tend vers son ébat d'équilibre 
azrgnzcnte d'une façon extraordilcclil.~ avecla lenzpératzae ; il seiiilde 
que ce soit là  un pliénoniéne génkral, dont nous verrons l'ii~ipor- 
tance pour la niarche de la  transformation chiniique et l n .  sigriifi- 
cation pour l'existence de ce qu'on nomme les réactions violentes 
(csplosions). 

Comme exemple nous doiirieroiis quelques nonibrea rcpiL .sentant 
les vitesses d'inversion du sucre de canne B diveiws teiiipératures, 
les autres contlitions resbaiit les niêines. 

t I Coefficient d'inversion 
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Une élévation de température d'environ 30" suffit dkjh pour 
rendre la vitesse de réaction cinquante fois plus grande, et dans 
beaucoup d'autres cas 6tudiés l'accroissement de la vitesse de 
réaction est aussi rapide (1). 

On peut aussi du point de vue de la théorie moléculaire se 
rendre compte que, dans les systèmcs homogènes gazeux ou liqui- 
des, les substances devront réagir entre elles avec des vitesses 
d'autant plus grandes que la température est plus élevée, puisque 
la vivacité du mouvement calorifique et par suite le nombre des 
collisions des atomes augmente avec la température ; niais si l'on 
se rappelle que la vitesse du mouvement calorifique dans les gaz, 
et probablement aussi dans les liquides, est proportionnelle à la 
racine carrée de la température absolue, et qu'à la temy6rature 
ordinaire elle n'augmente guère que de 1/6 010 par desré, on 
rencontre là une certaine difficulté. Toutefois si, comme l'a mon- 
tré H. GOLDSCHWIDT (P), on introduit l'hypothi?se que les seules 
molécules qui puissent réagir sont celles dont la vitesse dépasse 
une valeur moyenne extrêmement élevée, la puissante influcncc 
de la température peut s'expliquer cinétique~nent. 

Si nous considérons divers systèmes à la même tempkraturc, 
nous trouvons toutes les gradations possibles de la vitesse de 
rbaction; tandis que dans la neutralisation d'une base par un 
acide la combinaison des constituants est tellenient rapide que la 
vitesse de réaction échappe à toute mesure, l e  m6lange d'hydro- 
gène et d'oxygéne présente une telle inertie à la température 
ordinaire que la mesure de la vitesse devient encore iinyossible. 
Ce n'est que par l'élévation de la température dans ce dernier 
cas et par l'abaissement dans le premier, que l'on peut modifier 
les conditions expérimentales dans un sens favorable à. l'ohser- 
vation. 

DBcompositions non rbversibles. - Les relations ici dominantes 
sont de la plus grande importance pour la question de la déteriiii- 
nation de l'équilibre chimique. On ne peut naturellenient les 
btiidicr que si la marche de la réaction est suffisaliirrient rayitle 
pour que l'équilibre s'établisse en un temps observable. S'il n'ri1 

est pas ainsi, il faut opérer à une teiriyBrature plus éle~ée,  et si 
l'on a effectué la niesure à dcnx tciiip6ratiires dlfibrentes, oii pcut, 

( 4 )  En règle gi.nc!rale une é16valiori de ternpr:rature de 100 rend la vilcbsc tlc 
rkction de deux trois fois plus grande ; voir lc tableau doniiC par v . 4 ~ ' ~  Iloi;ir, 
Les. de Ch. phys., 1, p.  330 (trad. fr.). 

(2) Physilc. Leitschr. 10, 206 (1909). 
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cl'üprks les 1)~iiicil)cscldr tlierriiodynaiiiiqiie exposés (laiis lus cleiis 
chapitres qui yrkédont, calculer aussi la  vitcssc pour les tenipé- 
ratures plus büsses où elle écliappe it l'observation directe. Mais 
quelquehis cette iiiétliode tonile aussi en défaut, notaninierit 
l o r s c p  la vitesse rie clcvicnt siiffisiiniirient grande qu'à des tcrnpé- 
ratuws pour lescluellcs 1'~cjuilil~rc s'est déjii clhplact! düiis un sens 
ou dans l'autre, de f a p n  ii rendre pour cette raison la mesure - 
eherchbe iiiiyossible. Ce cas se présente, par exeinple, dans la ïor- 
iiiation directe de l'aininoniaque a u  nioyen de l 'hydroghe et de 
l'azote ; aux l~itsses teiripi.r;itures l'hydrogène ct l'azote nc se 
coiiibiiieiit pas et l'an~nioniaque ne se déconipose pas, au nioiiis 
pendaii t des iiitervalles de te~iips observables ; aux hautes tenipé- 
ratures, coirinie celles que produit l'étincelle électrique, l'arnmo- 
iliaque se d6coniposc prescjuc totalement, et ce n'est que dans ces 
derniers teiiil)s qu'on a pu effectuer 1s déteriiiinntion d'un equili- 
11re proprcnlent dit dc l'i~iitiiioniaque avec ses produits de décotri- 
psitiori, dans un iiiter~ïille iiioyeii clc tcnipérature d'environ 1000~.  

Cette circoristilncc, yue l a  ~ i t e s se  de réaction est souvent cxces- 
sivciiient fnil~le dans des systénies cliiniiques qui sont cependant 
très éloignés dc l'ecluilil~rc, cst d'un iiitéret capital pour la con- 
iiaissance (les coiiil~iiiaisons cliiiriiques. La grande mqorité des 
conibinaisoiis organiques i~'wraierit jaiiinis vu l e  jour si elles 
avaient dù passer avec une üerlaine vitesse à l'état d'équilibre 
stable. Les ilo~iibreux carbures d'liydroghie polpiùres de formule 
Cnl12r"e poiirraient n i h c  pas csistcia s'ils passaieiit üussitdt au 
système correspoiit1;iut à la. plus g m i d e  stalilité et  à la foriliule 
C1111.2r1. Que p réc i sheu t  ln cliiiriie orgaiiique soit i proprenient 
parlpr le doiliaiiie dc ces coiril>inüisons iiistablcs qui iie passent 
qiie très Ienteiiimt ii une hriiie plus stable, c'est cc qu'esplirluo 
l'iiiertie de l a  liaison (lu carbone (T. 1, y. 3'30). - 

Les systén~es cliiiniqucs qui sont trés Aloignés de l a  fornie 
stable se iiiotlificnt souvent pitr iiiie Clévation de la ferrip8ratiire, 
pourvu que ccllc-ci donne iiiie valcur sul'fisante à la. vitesse avec 
laquelle ils teritlent vers 1'Utat d'équilibre. Qu'on se rappelle seu- 
lctiieiit les iionibreuses décoiiipositions, cai.hoiiisations, cxplo- 
sions, etc., des niatières organiques par la clialeur, les conibus- 

- - - 

tiens dc norn1)reuses substünces dans I'oxygéiie, etc. Dans la plu- 
part de ces cas, l'écliauffenicnt ne fait qu'accélérer une réaction, 
coiiil~iriiiison ou déconiposition, qui se serait produite d'elle-iiieine 
en un triiilis siiffisaiit, sou\-ent t r k  long, il est vrai, et pouvant 
s'tlcvei. niêiiie à des rriilliers d'aiinées. Mais une fois que pli. 
l'écliauifeni-eiit la transforiiiatioii s'est cflec'ectde; elle ne peut. plus 
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cinzpue. 
Ces faits sont cause que jusqu'h ces derniers temps l'essence de 

l'&pilil)re chimique a complétenient écliappi: aux chiniistes, et 
que dans l'ayprkciotion dr! l a  riatore des pliPiioinbnes chiiiiiqiics 
on s'est trop lnissh guider par lcs apparences des déconipositions 
noii réversibles. I k  même que l e  physicien n'aurait pu étudier 
avec succès les 1( réactions physiques n des changeiiients d'étiit 
d'agrégation en ne considérant que les vapeurs ou les liquides 
sous-refroidis, autant il serait absurde pour la recherche des lois 
des phé~ioniènes cliiiniques de partir des déconipositions nori 
réversiLles, et de vouloir, par exeniple, étudier le  processus de la 
dissociation SUL' les substances explosives. 

Application de la thermodynamique. - Bien qu'en toute rigueur 
les principes de la therniodynamique ne puisscnt nous apprendre 
rie11 de parfaitenient exact sur la. vitesse d'un phthornéne, parce 
que cette dernibre, en deliors de l a  force iniyulsive, dépend encore 
de grandeurs qui sont de  la nature d'ua frottentent et demeurcnt 
en dehors du -cloniaine de la therniodyn&nique, il n'en est pas 
moins vrai que de l a  formule souvent discutée et qui s rendu tarit 
d'excellents services 

d Lg li -- II 
-7- 

tl'r HT" ' 
on peut déduire au riioins quelques conclusioris tli8orirjues sur la. 
relation de la vitesse de  réaction et de la température. Si iioiis 
nous rappelons l'importance du fi~cteiir I< dans l'esprit de lit 
t,héorie de GULDBERG et WAAGE (p. I O ) ,  selon laquelle cette gran- 
deur est le rapport des coefficients de vitesse des cleux r&c.tions 
opposées dont la diffbrence déterniin'e la. vitesse de la rbaction 
totale. 

k 
h = -- kJ 

nous arrivons d'abord à ce résultat que, clans le cas où U = 0, 
c'est-ii-dirc où K est indépendant de la température, rl. et /c' reprk- 
sentent la mP~rie fonction de la t e~nptra t iue .  Ainsi, par eseniylc, 
la vitesse avec laquelle l'alcool et  l'acide acétique réagissent p u r  
forum de l'kther et de l'eau augmente de  la mcme fûyon que 1ü 
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vitesse avec laquelle l'étlicr et l'eau réagissent pour former) de 
l'acide et de  l'alcool. 

Nous pouvons déconiposer l'équation 
k. 

d Lg- 
k' U 

en les deux suivantes plus générales 

d Lg k' A' -=- 
dl' TP + B7 

u 
où A' - A = - et où B peut être une fonction cjuelconque de la 

K 
température. Mais VAN'T HOFF (1) trouve que dans beaucoup de cas 

puisque souvent l a  vitesse de réaction satisfait à l'équation 
d Lg IC A --- - 

d'l' T2 ' 
ou à l'équation intégrée 

où C représente une constante (pas une fonction de la tempéra- 
ture), pourvu qu'on détermine convenableineiit par l'expérience 
les valeurs de A et C. L'expression ressemble un peu aux fooririiiles 
d'interpolation dont on se sert pour représenter la. courbe des t.en- 
sions de vapeur, de meme que l'énorme accroissement de la 
vitesse de réaction par l a  teinphrature rappelle l'accroissement de 
l a  tension de vapeur. 

Si l'on suppose que U n'est pas constant, mais est variable avec 
la teiiipérature, l'équation précédente peut être conreniil~lei~ieiit 
coniplbt6e cil 

A Lgl; = -- 
T 

+ C + D T ;  

hautes teinp6ratiires l'influence du prcniier tcrme clii srcontl 
nictiilwe disparait et celle du tlcrnicr terme auçirientc int1i:tiiii- 
ineiit. 

Comme i'équilibre chimique s'établit d'une facon apériodique, il en r6siilte 
qu'il s'agit d'un pliénomène annlogue ail inouvement d'un point matériel soumis 
i~ lia très grand frottement (T. 1, p. 16) ou au dépl:icement des ions dans le 
dissolvant (T. 1, p. .Ils), ou encore ii la diffiision des substances tlissoriles (T. 1. 
p. 4f i) .  Dans tous ccs cas la vitesse du phCnomEne est ti clinqiie inslnnt piqo- 
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portionnelle h la force agissante et  en raison inverse de la risistance de frotte- 
ment; nous arrivons donc k ce rEsultat que la  transformation cliimiqiie aussi 
est soumise ii. une équation de la forme 

Force cliimique 
Vitesse de réaction = 

Résistance chiinique ' 
qui est analogue ii. la loi  OHM. La n. force chimique u pourrait Ctre calculée 
chaque instant par l a  variation de l'énergie libre ; quant & la « r6sistance chi- 
mique » nous n'en savons que peu de chose, mais il n'est pas dit qu'on ne  
puisse la determiner directement pour elle-même. Alors le problème dii calcul 
des vitesses de r h t i o n  chimique en mesures absolues serait résolu d'une 
manière analogue & celle qne nous avons employée (T. 1, p. &23) pour calculer 
la vitesse de diffusion des électrolytes e n  mesure absolue. 

D'après tous les enseignements que l'expérience nous a fournis jiisqii'à ce 
joiir, la résistance chimiqiie augmenlc fortement quand la tempc~ratui3e s'abaisse, 
pour devenir infiniment grande au zéro ahsolii (d'arcord avec les conceptions 
cinétiques). Toute réaction doit cesser en ce point, puisquo le dénominateur de 
la fraction prbcédente devient infini. 

La vitesse de réaction des systèines hornogiwes devient nulle ii ln  teinpératiire 
de transi'orination (p. SZI), parce qu'alors il y a équilibre, c'est-il-dire que la 
force cliiiniqiie est niille ; qiiand la iempéi-allire s'nhnisse, la vitesse rle i+artion 
doit d'abord augmenter pnrce qiic le niini~rnlciir de la fraction, In force chimi- 
que augmenle, puisqu'on s'6loig11e (le la lompéraliire d'fqiii1ibi.e. Au contraire, 
pour un abaissement de tempPralure sulfisant, elle doit diminuer, pnrre que le 
dénominateur de la  fraction s'accroit énormément. Coinnie exemples de cetie 
façon d'être, nous citerons les expCriences sur la vitesse de crisiallisiition indi- 
quées p. 163 et les expériences de E. Cotim sur l a  citesse d~ trm~sformatiorr., 
Zeitschr. f. Elelitrochern. 6,  83 (1899). 

Explosions et inflammations. - La grandeur de l'inflncnce de la 
température sur la vitesse de ln trausformntion chiiiiiqiie nous 
impose comme règle d'avoir soin, pour l'étude quantitative dc l a  
niarche d'une réaction, de maintenir le syst,ème à une tenipérn- 
ture constante et déterminée, ce à quoi l'on arrive le plus siiriplr- 
ment en plaçant le système dans un ttiermostnt. 

Mais souvent, à ciluse de l'effet therniique lié ii la transforinntioii 
chimique, il est iinposuible d'éviter un échauffenieut ou un refroi- 
dissement, surtout lorsque l a  réaction se fait avec une vitesse trop 
grande pour qu'il puisse y avoir égalisation de  température avec le 
inilieu anibiant ; l a  mesure dans un tel phénoinbne prbsrntr (Ic 
trbs grandes difficultés. 

ConsidProns d'abord le cas où la réaction se fait dans le sens qiii 
cntraine un dégagement de chaleur; par suite du progrès dc ln 
réaction, il se produit une élévation de ternpérature qui en accblèrc 
la vitesse. Cette vitesse augmentée a pour consbquenc.~ un d k p -  
gement de chaleur plus rapide, qui à son tour accélhre encore 1ii 
transformation ; oh voit donc que dans des conditions convcnahlcs 
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nii arrivela. ;i (les vitesses de rénetion extraordiiiaireiiieiit grniicles. 
Aiiisi s'esplic~ucnt les rdactions violetttes, et l'on lrouve qu'ellcs 
sont toujours accoiiipagnées d'un dégagement de clialeur. 

Chez beaucoup de systùnies la vitesse de réaction est très faible 
ou niênie iriil~erceptible A la tenipérature ordinaire ; dans ce cas le 
pl-iénoniùne dont nous venons de parler, de l'accélération récipro- 
que de la vitesse de réaction et du d é p g e n ~ e n t  de chaleur, ne se' 
podiiit PM, parce que la faible quantité de clialeur dégagée est 
transriiise au iiiilieu anibiant sans produire une élévation de teni- 
pérature appréciable. C'est, par exeniple, le  cas pour le gaz ton- 
nant ; une act.ion réciproque entre l'oxygène et l'hydrogène et un 
d é p g e ~ n e n t  de clialeur correspondant ont certainenient lieu dans 
tolites conditions, niais B la  température ordinaire avec une lenteur 
extrême, ce qui fait que l'élévation de la température au-dessus de 
celle du milieu ambiant est insensible. Il en est autrement pour une 
température de 530" à 6000 ; alors la vitesse de réaction a déjà une 
valeur suffisante pour donner lieu à un vif dégagement de chaleur, 
qui accélère énormément la  corribinaison des deux gaz ; il en 
résulte l'inflammation ou l'explosion du systènie. 

1)'ailleurs il n'est nullement nécessaire d'amener tout le système 
il une t e m p h t u r c  à laqiielle la vitesse de réaction prend une 
valeur sensible, mais i l  suffit pour l'iiiflammation de provoquer un 
échauffement local d'une certaine grandeur, coniuie celui que pro- 
duit une Btincelle électrique. Considérons encore pour plus de sim- 
plicite un inillange honiogène, t,el qu'un niélange détonant gazeux ; 
pn tout point ou l'on provoque une élévation de température, l'ac- 
tion réciproque des gaz va s'accélérer et élever encore la  tenipi.- 
rature. Alors deux cas peuvent se présenter : ou bien la  cllaleur 
dégagée s'éloigiie des environs du point par voie de rayonnement 
ou de conduction plus rapitlenient qu'elle ne s'y reproduit, et au 
bout (le très peu de temps il y a un abaissenient de la tenipérature 
qui ramène l a  vitesse de réaction à une valeur très faible, ou bien 
le dégagement de chaleur au point considéré est assez grand pour 
t':lever la température au voisinage de façon y produire une 
réaction vive qui s'étend rapidement à tout le  système, et il se pro- 
duit une inflammation qui amène les gaz réagissants à une conibi- 
riaison presque complète. La température 9. laquelle un point du 
systhne doit être porté pour provoquer la  détonation se nonive la 
« températtwe d'inflanmation O ; comnie on le  voit par ce qui pré- 
&de, sa valeur est déterminée par un certain nombre de facteurs, 
tels que la chaleur de réaction, la  conductivité thermique et le 
pouvoir clifiisif des F i u ,  lit relatici~ de la vitcase dc r6actinn et de 
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lit tcnil)érilt,urc, et de plus clle doit varier avec l a  tenip6ratui.c 
anibiant,~ et l a  pression du systhiiic (1). La teriip6rnture d'inflnni- 
niation est airisi quelque chose de seconrlaire ; il est évident, d'aprés 
ee qui lwéck l~ ,  qu'on ne doit pas l a  considérer cornnie ln. temp&- 
rnture ii layuclle c.oiimence l'action ri\ciyroquc dcs gaz ; ce serait 
aussi a l m d e  que de dire que ILL tenipérature d'éliillitiori est ccllc 
oii coniiiiciicc Io vaporisation. Des ronsitléra tions aiitiloprs aus 
yrocédentes peuvent etre faites nu sujet des yhénoniènes il'eslilo- 
sion dans los systtkcs hétbrogèrics, coiiinie l'iiiilarniiiation de In 
poudre, etc. 

Mais les choses se passent autrenient ilans l e  cas oii la  réaction 
cst li6e ri une absorption de cliiileiir et, par suite, enti1nliic uii 
rcfroidisscnient ; alors l a  tcnipérütiire s'abaisse pendant l a  rénc- 
tioii et celle-ci se ralentit d'autaiit ylus que sa niarche est ylus 
r;ipitle. Ce y11érioiriGne de ralciitissenleiit causé par la transforiiiii- 
tion elle-niêrrie s'ol)serre, entre autres, dans l a  vaporisation, qui 
entraine l'absorption d'une p.ande quantité ilc clialeur, et le  rd'roi- 
disseiiieiit qui en rosnlte ttlmisse rapidement la tension de vapeur. 
Ce fait que la pouclre est un corps explosif, tandis que l'acide car- 
l~oiiiqiie solide, par esemple, n'en est pas un, hien que tous deuv 
soient capiddes d'une réaction ariologiie, c'est-A-dire de l a  trüns- 
formation en produits gazeux, s'esplicjue parrc que la réaction 
une fois amorcée se propage  tri:^ vite et s'accélère d'elle.nii.ilic 
dans le premier cas, en  raison de l'énorme dkgagenient de  clia- 
leur, tandis que dans le seconil cas elle s'arrCte presque coniplète- 
nient par suite du refroidissenient. 

Faculth de rbaction des gaz. - Sous allons dkveloyyer sur quel- 
ques points les considérations du paragraplic précédent. 11 est 
surprenant que beaucoup de gaz qui sont capables de former 
entre eux des combinaisons accompagnées d'un grand d é p g e -  
ment de chaleur, comme l'oxygrkne et l'liydrogéiie, l'oxyde (le 
carhone et le chlore, se niontrent ii l a  teiiipérature ordinaire d'uiic 
telle inertie en  ce qui concerne la teiidance vers l'état cl'équilil~rr, 
qui est celui de l a  conibiiiaison presque totale, qu'on pourrait les 
croire chiiniquement indifférents. Nais, coinine nous l'avons d&j i  
fait observer, il ne peut y avoir aucun doute que, même dbs la 
température ordinaire, une action rCciproque se produise, sculc- 

(4)  En fnit V. NEYER et FREYER ont frouvt! qu'on ne peut oMcnii- r l e  cettc 
fqon une délermination prccise de la temp6ratiire d'explosinn : Hrr. tleiitsrli. 
chein. Ges. 25, 621 (1892) : nom verrons pliis loin une mt3!wrir rsrmple des 
causes d'erreur que contient celle que nous indiquons ici. 
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ment avec une vitesse de réaction très faible, de sorte qu'aprhs 
des années la proportion transformée est moindre que celle qui 
est atteinte en une fraction de seconde quand on élève la tenlpéra- - - 

ture de quelques centaines de degrés ; nous n'avons ici qu'un nou- 
vel exemple de la yuissünt,e influence de la température sur la 
vitesse de rkactiori. 

Pour arriver à. jrter uii coup d'mil sur l't3at tl'écpilil>re $1 haute 
tenipérature, on peut utiliser ce fait que l'action réciproque des 
ezz peut Btre arrêtée presque coinplètenient par le refroidisse- 
senierit ; c'est ce qu'a fait le prcinier SAINTE-CLI~RE L)EVILLE avec 
son tube cl~uud- f ~ o i d ,  à l'aide duquel il a inoritré la  disaciation 
de l'anhydride carbonique, de l'anhydride sulfureux et de l'acide 
cfilorliydrique ; il faisait passer le gaz dans un tube de porcelaine 
cliauffé au rouse blanc et suiviiiit l'axe duquel est un tube d'ar- - - 
gent plus étroit parcouru par un rapide courant S'eau froide ; 
les produits de dissociation rbsultant de l'action de la température 
se diffusant de la paroi extérieure du tube de porcelaine vers l'in- 
térieur étaient refroidis brusquen~ent par le tol~e d'argent, ce qui 
les enipêclinit, au moins en partie, de se recombiner et de refor- 
mer le composé primitif. 

C'est de la même facon qu'il faut con~preudre l'action disso- - - 
ciaiite des fortes étincelles &lectriques ; une partie du gaz est por- 
tée i unc très haute teriipérature et amenée A un degr6 de disso- 
ciation plus ou moins élevé ; mais la vitesse de refroidissement est 
trop grande pour que les produits de dissociation, déjà. séparés en 
p : ~ r t i ~  par diffusion, puissent se recoinliiier en totalité. On peut 
donc, comme l'a fait I I~FMASN ( l ) ,  démontrer d'une façon très 
simple la dissociatioil de l'anhydride carbonique et de la vapeur 
d'eau en faisant passer ces gaz dans un tube de verre où l'on fait 
éclater les é tiricelles d'une-for te bobine d'induction renforcées 
par l'intercalation de bouteilles de Leyde. La dissociation ne peut 
naturellement dépasser une certaine limite, parce qu'il se produi- 
rait une recombinaison explosive des gaz formés par la dissocia- 
tion ; ainsi HOFMAXN et BUFF (1860) ont observé qu'un certain 
voluinc d'acide carbonique enfermé dans un eudionlètre et soumis 
i un flux constant d'étincelles, dans des conditions convenable- 
nient choisies, peut être alternativement décomps6 partiellement 
en osyde de carbone et oxygène puis recombiné avec une faible 
explosion, La cléconiposition ne va ici que jusqu'au point où le 

(4 )  Siizungsber. der Berl. akad. 1889, p .  4 8  ; Ber. deutsch. chem. Ges. 
83, 830.3 il bW). 
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niéfange gazeux est devenu explosif et que les produits de dissoa 
ciation se recoinbinent avec explosion, apres quoi le même jcu 
rr conimence. 

Dbtermination des équilibres chimiques dans les systbmes gazeux 
B haute temperature. - Cette circonstance, que dans les systèmes 
gazeux l'équilibre aux basses températures s'établit le plus souvent 
avec une extrême lenteur, et qu'en outre, comme c'est le cas pour 
la vapeur d'eau, il est aux basses températures le plus souvent tel- 
lement reculé dans un sens que sa détermination exacte devient 
inipossible, oblige l'expérimentateur S étudier la région des hautes 
teni~ératures. 

Pour une première orientation les méthodes de détermination 
des poids moléculaires aux hautes températures exposées T. 1, 
p. 2117 et suiv. sont suffisantes ; pour des mesures plus précises, 
l'auteur, en collaboration avec ses élèves, a dans ces dernières 
aniiécs élaboré une série de méthodes qui vont être décrites : 

1. &léthode du cotwant de gaz. - La méthode de DEVILLE nien- 
tionnée ci-dessus peut facilement être mise sous une fornie qui la 
rend propre aux déterminations quantitatives, le mélange gazeux 
à étudier traverse un espace maintenu à une température élevée 
et constante, puis il est analysé ; mais il faut observer certaines 
précautions. 

Considérons d'abord le dispositif le plus siniple, que fait com- 
prendre la  figure 44. Le gaz s'écoule par un long tube ; entre les 
points a et 6 règne la température t ,  à laquelle on veut chercher 
l'équilibre ; de h en c la Fig. 44 
tenipérature s 'abaisse  

8 8 C 
aussi rapidement y u  e 1 a , 1 

possible ; supposon;  -t j 
l 

1 1 

1 I ' 
qu'au point c la tempéra- i i is 
ture t'soit tellement basse 
que la vitesse de réaction soit devenue pratiquement nulle. Il est 
évident que les deux conditions suivantes doivent être remplies 
pour que le mélange gazeux possède une coinpsition correspon- 
dant à la température de l'éqiulibre : en premier lieu l'eqxme ab 
doit être assez long pour que le gaz ait le temps de s'y mettre 
en équilihre, et ensuite la pbriode de refroidissement de b à c doit 
être assez brève pour que l'éq&bre ne se dkplace plus. 

La première condition peut être assez bien réalisée en prenant 
ab assez grand ; pratiquement on y arrive le  plus siniplement en 
do:inrint ü la portion ub du hibe une forme élargie ; quelquefoiii 
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clicore on met entre tr et b une substaiice catalytique, conime l'a 
fiiit I ~ I E T S C H  (1) dans soli travail sur la hrliiatioil cle l'ariliydritlc 
sulfurique. Quant A la question de savoir si la vitesse de réactioii 
;i la teiiipérature t n'est pas trop faible, il est facile d'y répondre 
clans tous les cas en faisant passer dans le tube des mélanges 
gueux écartés de 1'équilihre uile fois dans un sens, une autre fois 
dit.11~ l'autre sens. 

La seconde condition est rbülisée le plus facileiiieiit en donnant 
la portion bc un dianiétre presque capillaire, pour obtenir les 

plus grarides vitesses gazeuses possible et rendre la chute (le teiii- 
phrature aussi grande que possiblo. Il est vrai qu'en raison dc la 
coiiductivité de la matibre du tube il est iiiipossible de dépüsser 
une certaine limite, et l'on ne peut ~iullement coiidure que, iiiênic 
si le iilélange gazeux sortant a une coinposition indépendante de 
la vitesse d'écoulement, la cause d'erreur soit ni?cessairerneiit évi- 
the. Ceci rksulte déjk siiiiplernent de ce fait, qu'h uue vitesse 
d'kcoiilenient infinirlient grande ne correspond pas une chute tlc 
teiilpérat.ure infiniment rapide. Il va de soi qu'il faut éviter la pr6- 
sence de substances cittalyiiques clans la portion bc du tube. 

Cette remarque parait importante en principe, qu'ii hnutc teiii- 
pérature et avec la grande vitesse de réaction corrcspondüutc, 
l'équilibre s'btnblit sûrement dans l'espace ab, mais que certi~inc; 
ineiit il se déplace aussi dans l'espace hc. Les gaz sort;uits auront 
alors la mêine coniposition, quel que soit le sens dont ils pouvüieiit 
aupmravant s'écarter de l'équilibre, et ils peuveut malgré cclu 
fournir des valeurs assez diflérentes de celles de l'équilibre. 

La figure 45 fera saisir plus clairenient ces relations ; 1ü courbe 
en trait plein Ctant 1ü courbe d'équilibre idans le cas de la vapcur 

d'eau, par exemple, elle 
Fig. 43.  représente la quantité de 

gaz tonnant fornié par la 

E --- dissociation), taridis que la 
C .- - - couiabe en pointillé repré- 
.- 
J sente les nombres obser- 
2 .- vks. En général, par suite 
G des causes d'erreur que 

ï'emp6rature nous avons indiquaes, on 
trouvera des, rGsultats trop 

f;lil,les ; niais si la. longueur ab est assez grande vis-&vis de b r ,  
il ù a toujours uiie région ou l'on obtiendra des noiiibres exacts. 

(:1) l k r .  deutsch. clieni. Ces. 34, 40tB (1901). 
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La tàclie de l'espériinentateur est donc de trouver le domaine de 
tenipCrature de T, ti T,,qui peut évideminent s'étendre d'autünt plus 
vers la gauche que ab a 6th choisi plus grand, et vers la droite que 
le refroidissement est plus rapide. Un contrûle trhs iniportant, c'est 
que si i'on se trouve daîu ce doi'oînaine Zn tangelzte à la cota-be dopl- 
nie  par I'obserualion coïncide avec la  tangente à la cowhe d'kyrri- 
libre, et comme celle-ci, dans l a  plupart des cas, peut étre calculée 
d'après l'effet thermique du pliénomène, nous avons là un crité- 
rium sùr pour savoir si les valeurs observées clans un certain 
intervalle concordent avec les véritables valeurs de l'équilibre. 

Aux basses teniptkatures, lorsque ln vitesse de réaction, encore 
niesurable, est trop faible pour qu'on puisse atteindre l'éqiiilibre, 
où l'on se trouve par conséquent dans la Ti (Fig. 45)' on 
peut, partant des deus côtés de l'equilibre, mesurer les vitesses 
avec lescpelles le systéine s'en approclie et, par le calcul ou par  
l'interpolation graphique de  l a  concentration pour laquelle ln  
vitesse devient nulle, calculer l'btüt d'équilibre (J. SAXD) (1). 

Pour les applications de ces principes, voir SERNST, Foriiiaiiaii de I'osyclc: aro- 
tique (Zeilschr. anorg. Chem., 49, 213, 1900); NEHNST et MAHTENBEHG.  1)isso- 
cialion de la vapeur d'eau et de l'anl~~dridc carbonique (Zeilsclir. pliysilr. 
Clieiii. 56 .513 ,  1906;. 

8. Mkthode de I'explosio~z. - Lcs iii6iiies consiclérutioiis s'ayldi- 
quent esactenient à un dispositif expCriinenta1 en apparence t r i s  
different. Coinnie dans l a  méthode clu courant cle gaz, le  iri~lüri~c? 
est porté par  l'explosion à une haute températui3c, puis il est 
rcfroidi brusqueineiit. Dans ce cas le riiélilnge n'étant à une teiii- 
l~érature élevée que pendant un tenips très court, la niétliode ii'cst 
applicable que c l t ~ r i s  les doniaines des grandes vitesses cle i.éiic- 
tion, c'est-à-dire à des teniyératures trop élevées pour que l n  
méthode précédente soit applicable. Mais le plus souvent l'cquili- 
Lre se déplace pendant la période du refroidissenient ; aiiisi aprbs 
l'explosion du gaz tonnant dans l'eudioiriètre on observe que tout 
est trünsfornié en eau, bien qu'à la température iiiaxinia de l'ex- 
plosion la dissociation soit assez forte ; pour la mênie raison les 
espériences effectuées par divers. auteurs (9) pour déterminer la 
répartition de l'oxygène entre l'hydrogène et l'oxyde de  carbouc, 
ou de l'hydropéne entre l'oxygène et l e  chlore, sont inutilisables 

(1)  Zeitsrhr. pliysili. Clieiii. 50, 465 (,1901). 
(-) Voir p. ex. BUSSEN, Lieb. .\nn. 85, 437 (1833); 1lo~s~nias.v. ibitl. 100, 

9" (1878) : ~OTSCH, ibid. 21 0, 407 (1881) ; SCHLEGBL, ilid. 286, 1X3 (18û4); 
A A U T E F E U L L L E ~ ~  ~IARGOTTET, Ann. chim. pligs. [(il, 20, 416 (1890), P I C .  

Swnsl, I I .  4 d 
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pour le calcul des &quilibres, parcc qu'on ne sait pas à quelles 
tcnipi!ratures correspondent les rapports de conccntration que l'on 
trouve a p r h  la  combustion dans l'eudiomètre. 

Iles quantith d'oxydes d'azote qui se forment par l'explosion du 
gaz tonnant inélango d'air atniosph6rique, on a pu cependant, pai 
application des principes exposés yrkcédemment, calculer l'hquili- 
IJre de la réaction (voir p. 253) 

aux températures absolues de 2600° à 2100°, et avec assez de cer- 
titude, semble-t-il; ce sont d'ailleurs les plus hautes tempéra- 
tures auxquelles la mesure des équilibres ait pu jusqu'ici mériter 
confiance. 

3. Déduction des équilibres chimipueu d'aprés la pression maxinza 
de l'explosion. - La pression maxima de l'explosion peut &tre 
déterminée aveo assez de précision (T. 1, p. 52), et comme le 
dégagement de chaleur dbpend de la position de l'équilibre et qu'il 
cn est de inêine de la pression maxima, on pourra de la  valeur de 
celle-ci tirer des indications sur l'étüt do l'équilibre ; en outre la 
pression maxiilla variera encore avec l e  diiplacement de l'équili- 
bre dans les cas où la variation de celui-ci entraîne un change- 
nient du nombre des niolécules. Le développement de cette 
iiiéthode, qui jusqu'ici n'a Bté employée que dans quelques cas (1), 
semble promettre des succès. 

il. Mdthode dzi catalysezw chaufd.  - Aux températures pour 
lesquelles la vitesse de réaction est encore faible dans l'espace 
gazeux, niais où elle devient assez grande à la surface d'un cata- 
lyseur, il suffit évidemment de porter ce catalyseur à une haute 
température. Cette méthode proposée par l'auteur et élaborée par 
LANGMUIR (2), prend une fornie très simple si l'on chauffe le cata- 
lyseur, par exemple un fil de platine, par un courant Blectrique. 
Au bout d'un temps assez court on obtient dans une atmosphère 
de vapeur d'eau la concentration du gaz tonnant qui correspond 
à la température du fil de platine incandescent, laquelle est déter- 
mint5e facilement par la rbsistance électrique du fil. 

3. illéthocte des parois scinzi-pernzéables. - Une méthode très 
exacte est, coinnie l'a montré le prcmier LOEWENSTEIN (3), celle qui 
repose sur l'emploi d'une menibrane perméable seulement pour 
un seul des coiriposants du iliklange CU équilibre. Jusqu'ici on ne 

(1) NERSST, Zeilschr. anorg. Chem. 46, 130 (,1905), 
( 2 )  Journ. Amer. Chern. Soc. 28,1357(1906). 
(3) Zeitschr. physik. Chem. 54, 707 (1906). 
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possi?de de telles membranes que pour l'hydrogéne et sous forme 
de vases de palladium, de platine ou d'iridiuin. 

Le dispositif qui peut convenir pour la dissociation de la vapeur 
d'eau se co~nprend d'après la fig. 46 : A est un vase qui, suivant la 
ten~pé~ature de l'expérience, est fait en palladium, platiric ou 
iridium, et qui est chauffé ii l'intérieur d'un four électrique ; il 

Fig. 46. 

coininunique pap un tube capillaire avec un niaiioniètre et unc 
pompe à niercme ; après avoir fait le vide dans ce vase et l'avoir 
fernlé par un robinet, on le place dans un tube cliauflé où l'ou 
fait passer un courant de vapeur d'eau, et bientbt il s'établit ii 
l'iiitérieur une pression d'hydrogène qui correspoiid à la dissocia- 
tion de 1ü vapeur d'eau à la tempkrature du four. 

Dissociation de la vapeur d'eau e t  de l'anhydride carbonique. - 
Les niétliodes décrites dans le paragraplie pr6cédent ont et6 
eniployées pour déterminer la dissociation de la vapeur d'eau et 
de l'anhydride carboniq~ie, grancleuru qui sous divers rapports 
sont d'une importance générale. 

Le tableau suivant contient les résultats obteiius ; x est le de@ 
de dissociation de la vapeur d'eau SOUS la pression atliiosphéricp ; 
les noinbres inscrits dans l'avant-dernière colonne sont les nuiil& 
ros $ordre des méthodes indiquées dans le paragraphe précédent. 
Les nombres inscrits dans la derniére colonne à c6té des noms 
d'auteur indiquent la page de cc livre oh 1;i liti6ratui3e corresp 11- 

dnnte est citée. 

Dissociation de Zn vapeur d'eau 

oo x obs. Méthode Ohservaieurs 

~ X G M U I R  (p. 274)  
NERNST et  WAHTENUEHG (p.  273)  

b n 
Lax~aiura 

NERNST et WARTENBERG 
~ ~ O W X M S T ~ ~ I N  (p. 274) 

V. WARTENBERG (p .  276) 
>) 

Ntiaxs~ (p. 2 7 4 ,  
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Pour la réaction . 
2H'O = ,O3 + 211'0, 

la loi de l'action des niasses fournit 

K c,Z = c,c,', 

les conccntrations des espèces moléculaires II%, Oz et Ha étant 
respectivement c,, c,, c,. Excluons un excés des produits de la 
décomposition et désignons par P la pression totale et par 3: le 
coefficient de dissociation correspondant à la pression P et à la 
température T, il vient 

et par conséquent 

Ecrivons pour les chaleurs spécifiques de la vapeur d'eau (1) 

nous aurons, d'après p. 176, 

cn prenant pour - U, à T = 373, 115300 cal. 
Pour T = 1000°, prenons 100 x = 3,02.10-5, nous oltenons faci- 

leinent d'après l'équation intégrée de l'isochore de réaction, p. 204. 

2P (100 x)3 25030 
log = 11,46 - - 

(2 + x) (1 - x)= T 

Les noiiibres calculés par cette équation concordent aussi hien 
qu'on peut le désirer avec les nombres o b s e ~ 6 s ,  comnic le nio~i- 
tre le tableau précédent, c'est-il-dire que les degrés de dissocia- 
tion détern.iinés par des méthodes très différentes sont en concor- 
dance tliermodpaniique excellente. 

On a déterinint5 de la même faqon la dissociation de l'anhydride 
carholiique, ce qui a donne 

( 4 )  Y. WARTB~~BERG, Verlitindl. d .  d .  plijsik. Ces. 8, 97 (1006). 
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et de plus - 
%P (100 .r,' 2 m  T 

los = 15,48 - - 
T 

+ 3,93 log - 
,1000 

(4+4(1- $)< 
- 0,001286 (T - 1000)+ 1,61.10-7 (Ty - 1000'). 

Dans les tableaux suivants on a calculé lm degrés de dissocia- 
tion (010) de la vapeur d'eau et de l'acide carbonique pour iiiie 

sPrie de tcni@ratures (absolues) et de pressions : 

Vapeur d'eau 

Acide carbonique 

P = o,r atm. 

P = IO atm. 

7'31. IO-O 
1,88 10-3 
0.818 
7 ,os 

P = 0.01 nlm. 

La considération suivante fournit un autre contrale de ces noni- 
hres : 

L'équilibre de la rbaction 

a été étudié d'abord par BOUDOUARD (l) ,  puis avec plus de précision 
PRP HAHN (2) ; il s'est trouvé, par exemple, qu'à 1000" la conetante 
do la loi de l'action des masses (3) 

K e  [CO] [IPO] 

[CO'] P l  
est @ale & 1,6. Désignons par K, et K, les constantes de dissocia- 

(1) T1ié~e.s~ Paris; 1901. 
(2) Zeitechr. physik. Chern. 44, fi43 (iUO3). 
(3) Ici com?ne plus loin, les farrntilea chimi lies mises.entre croch~ts r ~ a +  

ieatmi ln ~omc.tsiljon8 dm H@%l naldclil$ee 6ormptM&tflter 
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tion de la vapeur d'eau et de l'acide carbonique A la mkme teina 
pérature, et par .z: et y leurs degrés de dissociation, il vient 

cn appelant v le volunie occupé par unmol de H20 ; par conséquent 

x S i - x  [O" l=- , [Ho] =_,  [H'O] =-a 

Pv v 

Dr même pour l'acide carbonique, 

Dans l'équilibre exprimé par l'équation (1) il y a toujours une 
certaine quantité d'oxygène libre qui doit être en équilibre à la fois 
avec la vapeur d'eau suivant l'équation (2) et avec l'acide carbo- 
nique suivant l'équation (3). Divisons donc l'une par l'autre les 
équations ('2) et (3) appliquées au système (1) ; la concentration de 
l'oxygéne, qui est la même pour ce cas, s'élimine du calcul et 
nous avons 

. .  - Kr ya (4 - 2)' I<= -= - = 
K, x3 (1 - y)% ' 

A l'aide des valeurs de K donnfies ci-dessus, on calcule plir 
cette équation qu'à, 1000° (T = 1273') la dissociation de la vapciira 
d'eau est 0,73 de celle de l'acide carbonique, ce qui est d'accord 
awc les formules et les tableaux précédents. 

Dans presque toutes les conh~stions utilisées dans la pratique, 
les produits définitifs sont la vapeur d'eau et l'acide carboniqiie ; 
c'cst pourquoi la connaissance de la dissociation de ces suhstiinces 
n une grande importance pratique. Coinme l'a di.moiîtri. Lr: CHATK- 
~.im (l) ,  l'inffuence de la dissociation de l'acide cnrlmiiiqiie est 
insignifiante chez les substances explosives et elle eat toujours 
assez faible dans les fours de fiidou ét dans les fl;iniiim ordinai- 
res;  nous pouvons ajoiiter qire cela est vrai Cgiileiiieiit pour la 
combustion dans la chanihre ekplosion deg niotcurs i explosion, 
ct que de plus les relations sont analogues pour la dissociation de 
l n  vapeur d'eau. D'ailleurs aux teinporatures iiiodérées et sous 
des pwssions qui ne sont pas tr&s faildes, on peut, selon la loi de 
l'action des masses, éliminer l'en'et nuisilde de la dissociation, 
POUPVLI qu'on introduise un esctk, iiii~iiic tris pctit, d'osyghc. 
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Inflammation d'un melange gazeux par compression adiabatique. 
- Comprimons un mélange gazeux inflammable ; d'après les lois 
des gaz, sa température va s'élever (T. 1, p. 56) ; la  vitesse de 
réaction va s'accélérer, et lorsque la chaleur dbgagée par la 
réaction va surpasser la clialeur perdue par rayonnement, l'in- 
,flammation aura lieu. 

Dans l'hypothèse d'une compression très brusque, c'est-à-dire à 
peu prés adiabatique, la température peut se calculer d'après la 
grandeur de la compression, et ainsi la  mesure de la compression 
nécessaire pour produire l'inflammation nous fait connaitre la tem- 
p k a t w e  d'inflammalion du mélange gazeux. 

Comme dans ce dispositif expérimental les actions catalytiques 
des parois et autres sont éliminées, on peut penser qu'on ohtien- 
dra de cette façon des nombres exacts' pour 1s température d'in- 
flammation ; une recherche entreprise par G .  FALU (1) d'après les 
conseils de l'autour a pleinement confirmé cette attente. On a 
obtenu les valeurs suivantes pour les mélanges indiqués : 

Mélanges Pression d'inflammation 
en atmosphères 

Les pressions sont rapportées à la pression initiale de 1 atm. ; 
d'ailleurs l'influence de cette pression initiale est faible. 

Ce fait que c'est le mélange Hs + Oyet  non 2B2 + 0') qui est 
le plus facilement inflammable s'explique manifesteineiit par iiiic 

formation primaire de peroxyde d'hydrogène. D'ailleurs E~ricrr (2) 
avait établi en 1897 que c'est ce m6lange qui a besoin pour s'rri- 
fiaiilmer de la plus petite étincelle électrique. 

Propagation de la combustion dans un mélange gazeux inflam- 
mable. - Des recherches récentes ont montré que la coiiil~iistioii 
ainorcée par une étincelle blectrique, par eseiilple, en i i i i  poiiit 
d'un m6lange gazeux inflamindde peut se propager sous <lciis for- 
uics essentiellement différeiites. 

(1) Journ. Amer. Chem, Soc. Ba, 4617 (1906). 
(2) 3fonatshefte f.  Chcmia 18, iRD'7)r 
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1.n iiature tle l n  coiii1)iistion lente consiste en ce que la haute 
tcliipérature de l a  couche enflainniée l a  première se répand par 
coiiductivité et que les couches voisines sont elles-mêmes portées 
à la teinpérature d'inflaniniation ; la vitesse de la propagation est 
donc d'abord sous la dkpendance de la grandeur de l'effet thernii- 
que, e6 aussi surtout de la vitesse avec laquelle une couche modé- 
reinent chaiiffbe commence à réa.gir et ii. prendre ainsi des tenipé- 
ratures de plus en plus élevées, c'est-à-dire que la vitesse de pro- 
pagation dépend essentiellement de la variation de la vitesse de  
rchctior~ avec la température (1). 

Cn secoritl niode de propagation de la cornlmstion, tout diffk- 
reiit du prcniier, repose sur ce phénoniène clont nous avons parlb 
dans le paragraphe précédent, qu'un niélange gazeux explosif peut 
être enflammé par une forte pression, ou plus exactenient par l'élé- 
vation de teinpérature qui en résulte. L'augmentation de la con- 
centration (les substances réagissantes causée par un accroisse- 
nicnt de 13 pression élève la vitesse de réaction, conforinément A 
la loi (le l'action des niasses, et favorise ainsi consid8rrtùlenient la. 
rapidité avec laquelle ln chaleur de combustion est dégagée. Kous 
voyoiis ainsi qu'une onde de très forte conipression produite dans 
le  rilélange gazeux peut non seuleiricnt amorcer la combustion, 
iiiais encore la propagcr avec une vitesse entraordinairenient 
grande. 

Une tclle onde de conipression parcourt en effet le niélangc 
gazeux porté par l n  combustion à une très haute température ; mais 
elle doit se p ropapr  beaucoup plus rapidement qu'une onde dc 
coi~ipression ordinaire, parce que dans la couche comprimée (non 
encore cond>urée) il se produit par l'inflanimation un très fort 
accroissement de pression qui, selon les principes de la théorie 
des ondes, doit augmenter la vitesse de propagation. D'après ces 
considérations, la vit,esse absolue de l'onde explosive pourrait être 
déterminée par le calcul ; nous lie ferons pas ce calcul, mais il 
n'en est pas moins évident que la  vitesse de l'onde explosive doit 
être notablement plus grande que la  vitesse du son dans la masse 
gazeuse fortement échauffée par l'explosion ; c'est ce que confir- 
nicnt les mesures que nous donnons plus loin, d'après lesquelles 
la vitesse de l'onde explosive serait une fois et demie à deus fois 
l n  ~i tesse  du son à la température de la combustion. 

Xous pouvons maintenant nous faire 1'idPe suivante des phCno- 

( 1 )  Cne combustion Icnlc stationnaire existe dans le c6iie intérietir de la  
flamine rlii  hec H C X R E ~  ; pour 14 I t G o r i ~  (te ce p h 6 n ~ m h s i  voir HARF;~.  'l'echn 
G a i p ~ k t i n n e n ,  P. 263 PI w i v ,  
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mènes qui se passent nprbs l'alluiiiage dans un mélange gazeux 
conibustible contenu dans un long tube. Nous avons d'abord l'état 
de combustion lcnto ; la cl-ialeur est transportée par condnction 
aux couches avoisinanbs et l'un a une vitesse dc propagation qui 
peut n'être que de quelques mètres par seconde. Biais comme la 
combustion entraine une forte augmentation de la pression, l a  cou- 
che voisine ilou ericore brrilée se trouve être coinprimée, et, coinine 
nous l'avons déjà expliqué, la vitesse de réaction s'gccroit et l'iii- 
flainiiiation se fait plus rapidemeiit ; les couches suivantes, à leur 
tour, sont encore plus foi*tcrnent coniprinlées et nous voyons ainsi 
que, en adniettaiit que le  mélange gazeux soit capable de briller 
assez rapidement, la vitesse de propagation de l'inflaiiiniatioii va 
aiignieriter continuellement. Mais dès que la compression des cou- 
ches non encore brdlées atteint une grandeur telle que l'inflnm- 
mation spontanée en résulte, l'onde de compression extrêiiiement 
forte qui se produit se propage en même temps que la  cornbiistion 
avec une vitesse excessiven~eiit grande, c'est-à-dire que nous avons 
lc dévclopyenient spontané de 1' <( onde explosive u. 

I ~ ~ : H T ~ K L O T  ( l) ,  qui a découvert le pliénoinhe de l'onde esplo- 
sive, ü démontré que sa vitesse de propagntion est indépendante 
de la pression, du diamètre du tube qui contient le mélange gazeux, 
ainsi que de la  matière du tube, qu'elle est donc pozir chaqtrit 
mélange une colutante caractéris~ipe dont la détermination pré- 
sente un grand intérêt. 

Nous donnons dans le tableau suivant quelques-uns des résultats 
obtenus par BERTHELOT, puis plus tard par DIXON (2), ~ O U P  la vitesse 
de l'onde esplosi\-e dans divers mhlanges gazeux, vitesse qui est 
exprimée en mètres par seconde ; on voit que les iiombres troiivCs 
par les deus expérimentateurs sont assez concordants 

H= + O 
Hl + NfO 

CH' + 40 
C y H v  6 0  
CiH3 $- 5 0  
CaN2 + 40 
M' + Cl' 

Z H ~  + CI= 
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La pression maxima de l'onde explosive a deswdeure trBs Ble- 
vées : d'aprils les expériences comtnuniquées p. 279, il faut une 
compression allant de 1 atm. jusqu'à 30 ou 1 0  atm. pour provo- 
quer l'inflammation des mélanges d9hy&ogène et d'oxygène. 
Comme en outre le  dégagement de chaleur qui accompagne l'ex- 
plosion peut produire une élévation de température de 2000 à :IO00 
desrés, par exemple, on aura une température absoluo environ 
quatre fois @us Blevée que celle produite par la. compression 
seule, et la pression pourra. dépasser notablement 100 atnio- 
sphères. Ce n'est pas mulement la grandeur de cette pression, mniii 
encore cette circonstance qu'elle se produit brusquement, quiest la 
cause des actions violentes qui distinguent l'onde explosive de la  
combustion lente. 

Cette id6e sur la propagation de la combustion se trouve dCjh exprimée par 
MALLARD et h CHATELIER, « Recherches expdrimentales et théoriques sur la 
combustion des mélenges gazeux explosifs », Annales des Mines, Sept. k Déc. 
4883; publié en tirage skparé. chez Dunod, Paris, 1883, Dans ce t r a ~ a i l  ne se 
trouvent pas seulement les méthodes expérinientales les plus ingénieuses et le 
plus habilement appliquées, mais les principes théoriqiies y sont encore déve- 
loppBs de la facon la plus lucide, de sorte que pour l'objet qui nous occupe c'est 
un  ouvrage absolument classique. 

Dans l'esprit des considérations précédentes l a  théorie de la propagation de 
l a  combustion doit pouvoir être traitée complètement comme un probléme 
essentieliemedt hydrodynamique ; pour ce qui concerne la vitesse de propaga- 
tion de l'onde explosive nous devons des recherches intéressantes E. JOUGUET 
(Journ. mathémat.. 490ù, p. 3i7 et 1905, p. 6) et à L .  CRUSSARD (Bull. Société 
de l'industrie minérale, 8,  1907) ; dans un certain nombre de cas l a  vitesse de 
propagation de i'onde explosive a pu étre calculée en concordance excellente 
avec Fobservation. 

Les oonsiddrations molficulaires théoriques invoquées piIr BERTHELOT et par 
DIXON pour llexplic;ition de ces phénomenes ne paraissent pas plus iodispensa- 
hles qu'en acoustique. Les phénoinèncs variés découverts par Dixou tlans iine 
remarquable étutle espdriinentnle où, commc dans les esp:rieuces ancicnncs r l ~  
>IALURD et LE CHATELIER, la marche de la combustion titait fixde par la pholo- 
graphie. petivent étre interprét6s simplement et clairement au point dc vue pure- 
ment hydrodynamique, ainsi que l'auteur l'a niontrd dans un pctit opusciilc 
« Phvsikalisch-chemische Betraclilungen über den Verbrennungsprocess » (8cr- 
lin 1905, cliez Springer). 

Ilappelons encore que des gaz unitaires, comme I'ncétylèno, e t  m&mc rles 616- 
ments, coaiine l'ozone, sont capables de r1t;toner; iciencoi-e la d~cotnposition oii 
le passage h la  forme plus stable se fait nvecdégagemcnt de chaleur. 

Explosifsliquides et solides. - Tandis que les expériences effec- 
tuées jusqu'ii ce jour ont établi avec certitude que la vitesse d'es- 
plosion dans les systbmes gazeux est en quelque sorte une gran- 
duur carac3t6ristique polir uno cspboe do gaz, comrnc la ~ i t c a s e  
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du son, et d'ailleurs en relation étroite avec cette dernière ; il ne 
semble pas en Btre ainsi pour les explosifs sous d'autres Btats 
d'agrégation. C'est BBRTHH~LOT (1) qui le premier a attnqu6 la ques- 
tion de savoir si les explosifs so1icte.s et l ipides ont la niênie fagoii 
de se coinporter. On cornprend que les expérieilces de niesures 
sur les explosifs puissants que nous possédons ne soient paR 
absolument st3duisaiites, niênie pour un expériinentatcur coura- 
geux, et ce n'est pas sans quelque étonnenient qu'on preridra 
connaissance de l'étude expérimentale du savant français. 

Ce qui est tout d'abord caractéristique d'une ekplosion, o'cst le 
dêgagement de chaleur et la variation de voluine. Le tableau sui- 
vant indique ces grandeurs pour quelques explosifs ; les nonibres 
inscrits sous le titre de « volunie n représentent le  volume i O0 
dos produits de la dècompositioh de 1 gr. de substance ; les dégn- 
geinents de clialeur correspondants sont insc.rits dans la derniére 
colonne. ' 

Explosif 

Piifrate de méthyle . , . 4 . . 
Nitroglycérine , . . . . . , 
Nitromannite. . . . . , . . 
Fulmicoton . . . . . , . 

Volume 

870 cmc. 
7 1 3  n 
692 >$ 

859 >t 

Chaleur digagée 

Lorsque ces substanc.es explosent dans leur propre volume, 
elles développent une pression qui. selon uiie estiniiition approsi- 
nintive, s'élève à environ 10000 1ig. par cniq. 

La mesure de ln  vitessc! a.vec laqiic,lle l'explosion se propn.rcait 
clans le nitrate de ni6thyle liquide, qui se ti.oiivnit dans de loii~.s 
tuhes de quelques rnilliinètres de rliiiiiic'! ti.e intbrieiir, se fiiisii i t 
l'a' la 11i6thode chroriograpliique souvent einptouée par I~EIITHEI.OI.. 
Elle s'&levait à î t i ld ni. par sec. clniis des tuyaur de cnoiitclic,iit., 
de 1590 à 2182 m. dans des tuhes de verre, il 1230 riiétrrs di\ii~ 
des tubes de niétalanglais, & 2100 ni. dans des tul~es d'acier. 1);iiis 
tous les cas les tuhes crevaient par l'explosion et souveiit ils 
btaient déchirés en longues lanières ; les tubes de verre, natiirc.1- 
lenicnt étaient pulvérisés. Plus le tube est solidc, plus vite, soiiiiiica 
toute, se propage l'explosion; on n'a pii décider si l'on oldcii- 
clniit clcs 1ioinl)res constants dans le cas oii les tubrs lie crhvc- 
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ntient pas, puisqii'on ii'a pas idiissi A eii ohtcnir d'assez r6sist;liits; 
BKRTIII!LOT pense que la vitesse d'explosion dans cc cas serait 
npproxiiiintiven~ent égnle 6, la vitesse du son dans le corps liquide, 
c'est-à-dire environ 5000 in. par seconde. 

Dans cles tubes de plomb la vitesse a été trouvée de 1300 ni. 
pour la nitroglycérine, de 2500 m. pour la dynaniite ; la nature 
physicjiie de l'explosif a donc une goande influence. On peut 
comparer à. ces résultats la grande vitesse dans les explosifs soli- 
des, coninie le nitromannite (7700 m.), l'acide picrique (6500 m.) 
ou le fulmicoton (5400 m. quand il est cornprimé). 

Pour les méthodes de détermination de l'action des explosifs et 
pour la littératlire, voir l'article de WILL (1). Une étude tliéorique 
plus coniplète devrait s'étendre aux explosifs solides et liquides 
de la niênie nianière qu'aux gaz, et 1S encore la pression qui serait 
necessaire pour provoquer la transformation serait d'une impor- 
tance déterminante pour la tliéoric de la formalion de l'onde 
explosive. 

Pouvoir rbagissant de i'oxygkne (2). - L'osygéne, qui & haute 
température est un des éléments doués du plus fort pouvoir réa- 
gissant, est au contraire d'une inertie surprenante à la tempéra- 
ture ordinaire, non pas parce qu'il serait dépourvu d'affinit,é, niais 
parce que son pouvoir de rbaction est trop fqible. 11 n'y a qu'un 
nombre limité de corps qui s'oxydent spontanément, autrement 

,dit sont (( autosydables », et sont capables à la temgitrature ordi- 
naire de s'unir plus ou moins énergiquement à l'oxygène. On peut 
citer les métaux alcalins, surtout ceux dont le poids atonlique est 
&levé, coniiiie le rubidium et le césiuni, les conibinaisons des aci- 
des sulfureux et hydro-sulfureux, les niétaux finement divisés, 
certaines conil~inaisons d'osydes mktalliques capables de passer à 
un état d'oxydation plus élevé. niais surtout beaucoup de sub- 
stances organiques, comme les combinaisons alkyliques du phos- 
phore, de l'arsenic, de l'antimoine, du zinc, les aldéhydes, de 
nombreuses huiles essentielles, comnie l'essence de téréberi- 
thine, etc. 

Dans leur oxydation spontanée, ces corps présentent ce phéno- 
mène remarquable de rendre possible par leur présence l'oxyda- 
tion de certains autres corps sur lesquels l'osygbne gazeux est sans 

( 4 )  Zeitschr. f. Elektrochem. 12. 5% (19M). 
(2) Voir HODLAEXDE~,  Langsanie Verbrenniing, Stuttgart 1899, et surtoiit la 

monogr~pliie do F ~ L ~ R  rt T\'misançnn, Vorpriwpe d m  hl~toxpdiition. Rrniinqr)i 
WR! 4BQ2, 
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action dans les conditions ordinaires. 011 leur a, en coiisécpencc, 
attribue la faculté de mettre l'oxygène dans un état d'activité chi- 
mique spécial, de 1' a activer », cornnie on dit. Ce fait a trouvé des 
applications techniques, par exemple le blanchiment des tissus, 
des phtes à papier, etc. au moyen de l'essence de térébenthine. 

De tels phénombnes ont ét6 particulièrement étudiés par SCHON- 
n m .  plus tard par EPEGLER et WEISSBERG, BBODIE (î), CLAUSIUS (I), 
Low(3), HOPPK-SEYLEH ( A ) ,  BAUIAMN (Ej), RI. THAUBE ((j), et dans ces 
derniers temps par VAN'T HOFF (7), JORISSEN (8), et surtout Eu 1 GLER 

et WILD (9). La plupart des premiers chercheurs pensaient que 
l'activation reposait sur la  transformation des molécules d'oxy- 
gène en ozone e t  en un hypothbtique CI antozone », ou bien 
sur la décomposition des molécules d'oxyghne en atomes libres. 
M. TRAUBE (10) adémontré que dans de  tels processus d'oxydation, 
particuli8rement dans l'oxydation en présence de l'eau des niétaus 
finement divisés, il se forme du peroxyde d'hydrosène, qui alors 
produit une oxydation ultérieure. VAN'T H O F ~  et Jotiissen ont étu- 
dié ces phénonihes quantitativement, et ils ont t,rouvé, conime 
l'avaient déjh fait en partie SCHDENBEIN et TIUUBE (Il), que la sub- 
stance autoxydable ac,tive autant d'oxygène qu'elle en absorbe elle- 
nlPiiie pour former son produit d'oxydation, et que yar coiis6queiit 
le corps autoxydable et  le corps non autoxydable prenrieiit dcs 

quantités d'oxygéne égales. Ils ont clierché à expliquer ce pliéiio- 
iiiène par la division de l a  molécule d'oxygène en atonies portilut 
des charges Blectriques contraires. D'après les importantes recher- 
ches ~ ' E R . G L E R  et les effets qui se produisent dans l'autosyda- 
tion s'expliquent par cette raison, que le corps autoxydahle s'iiiiit, 
noii aux aton~es d'oxggéne libres, niais aux molécules d'orygéue & 
demi dissoci6es -0-O-, pour former des coiriposés pcroxylt2s 
du type peroxyde d'hydrogéne, ayant par conséquent la coristitu- 

I I )  l'liil. T~wsi ic l .  18S0, 11' porl. 739. Jirkiresber. I'. Cliciii. 1YJO. 248. 
(2) Pogg. -4nii. 103,644 (1838) ; 121, 9% (1864). 
(3) Zeitsclir. f Chem. IV. F. 6 ,  610. 
(4) Zeitsclir. phgsiol. Cliein. 2, 24. Ber. deutsch. cheiii. ties. 12, 1321 

(1879). 
(Y) Zeitschr. phgsiol. Chein. 5, 244. 
(6) Ber. deutsch. chem. Ges. 15, 2434 (1882). 
(7) Zeiluclir. pliysik. Chem. 1 6 ,  414 (1891). Clieiii. Zig. IS!16, Y O ï .  
( 8 )  Zeitsclir. p h ~ s i k .  Chein. 82'34-:i9 (1897). 
19) Ber. deutscli. cheiri. Ges. 30, ,1669 (1897) ; Voir aussi RSGI.EH, il>iJ 33. 

11@J i lYUO1,  et aussi la nionogrnpliie citée p. 
i 40) Journ. p d t .  Cheni. 93, 95 (48641. 
(1.1) Bpr. tleutsch. c.lit.iii. &. 26, 14?1 (i8!W. 
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K-O . / O 
tion 1 OU H,, . Ces peroxydes peiwent, cosinie le pcrorydc 

it-O 
d'hydrog8ne lui-niPrne, cEder un atome d'oxygène ù. d'autres SLI~J- 

stances oxydables, tandis qu'eus-mémes repassent A l'état d'oxy- 

cles siinples h'0 ou i i ~ ,  plus stables. L'oxygène activé ne serait 
clonc pas de l'oxygéne sous fornie d'atomes libres, mais de l'oxy- 
gène lié chirniquenicnt, bien que facilement séparable. La stabilité 
des divers composés peroxy+% est trés différente et elle dépeiid 
(le ln nature du radical R. Quelques peroxydes, coriiriie ceux qui 
résultent de l'o&htion des ni6taus alcalins (peroxydes de sodiurri, 
de rubidium, etc.), coninia le pcroxycle d'hydrogène formé par 
oxydation de l'hgdroghe (dans l'hydrure de palladiuni), cornine 
les peroxydes d'acidyles forniés par l'oxyclatioii des aldéhydes 
(peroxydes d'acétyle, de yropionyle, de benzoyle) sont faciles à 
isoler ; d'autres sont moies stables. 11 est pro1)able que daiisl'au- 
i~xydatio~i du pliospliore il se foriiie aussi un yerosyde particulié- 
reiileiit facile i déconiposer, qui p r ; l  spuntan81nent un atoirie 
d'osygèr~e, lequel s'uriissant 3, une niolécule cl'osygi:iie forme dc 
l'oz01ie. 

L'action de la luiilihre est trcs iinportarite pour l'autosydatiori, 
qu'elle acc61èi.e consid~rableirient ; c'est ce qu'on reniarque tout 
particulikrement dans I'oxydatioii de substances organiques telles 
que les aldéhydes, les essences de térébenthine, etc. De inénie le 
I~lüncliiii~oiit des étofïcs est basé sur la foririation, fortement acck- 
lérée piir la luniiCre, de peroxydes qui agissent coninie oxydants. 
On serait parti! à croire cpe les ndi.cules fêriiiées d'osygbne 0=0 
sont transhraiées par la lunlièrc en le coinplesc -0-0- capa- 
ble de A g i r  ; milis cetk suppositioii n'a pu juscp'ici etre dénion- 
trée. 

La r+gk  trouvée par VAN'T IIOFF et J o n i s s ~ ~  sur les quantités 
tl'osygèiie absorbées par les corps autoxydables et noii autoxycla- 
Llcs, ne s'applique qu'au cas où l'oxyde iufikieur formé aus 
ci&yeiis du peroxyde est stable et n'est pas lui-niéme oxydé davaii- 
t ; p .  Cepcildant si l'oxyde iiiférieur peut encore pcrdrc son 0x7- 
gkiie, le corps autoxydable primitif peut être reformé et des quaii- 
tités quelconques d'autres substances peuvent être oxydées par 
suite d'une action cn apparence catalytique. Il est très probable 
que c'est ainsi que se foiit les osydations dans l'organisme animal. 
L'héinoglobiiie possède, en effet, deux degrés d'oxydation, l'oxy- 
li6iiioglobine et la niétoxyliénioglobine, et les recherches cle 
SCE~~ZEPBERGER et autres ont montré qu'une nloitie de l'oxygène de 
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l'osyliénio~lobine est plus facilement séparable quc l'autre ; la  
preiiiière serait de l'oxygéne de peroxyde et la seconde, de l'ouy- 
@ne d'oxyde. 

L'autoxydation qui se produit dans les solutions aqueuses s'ex- 
plique par cetic iiiiage, due à ~ I A B E ~  (i), d'un élément de pile c p i  
fournit ii l'anode un iiiol d'oxyde de la substance considérée, tnn- 
dis cju'ii la cathode chargêe d'oxygène, riiais distante de l'anodc, 
il se ïoririe un ni01 de peroxyde d'hydro, wne. ' 

Action catalytique do i'humidith. - Un phéno~néne trés surpre- 
nant, c'est l'iniportance décisive que possèdent des traces même 
insignifiantes de vapeur d'eau pour i'inflanimation de certains 
iiiélanges gazeux explosifs ; ainsi, eoinnie l'a montah DIXON (2), un 
niélnnge parfaitenient sec d'oxyde de carbone et d'oxygène ne peut 
pas, ou tout au nioins ne peut que trks difficilement d6toner par 
l'btiiicelle électrique, tandis que l'addition d'une quantith infini- 
ti.siiii,zlc de vapeur d'eau le rend facilenient exylosilile. 

Lorsqu'au ii~Clange d'oxyde de carbone et d'oxygène on ajoute, 
au  lieu de vapeur d'eau, des gaz étrangers, clans tous les cas oii 
ces gaz contiennerit de l'hydrogène (112S, C2Hb, ll'COa, XII:'. C'Il", 
IlCl), l'explosion se produit par le passage de l'étincelle, iiiüis iioii 
avec les autres gaz (SO" CS', CO2, N20,  C'N', CC1". 

U'après l'idée de Lhxua et aussi de L. MEYER (3), l'action dc la 
vapeur d'eau, indispensable pour l'inflaminstion du niélünge ton- 
nant d'oxyde de carbone, repose sur la. réduction de la vapeur 
d'tau par l'oxyde de carbone et la  combustion du gaz tonnant d'hy- 
drogène à une teinpérature beaucoup plus basse et avec une vitesse 
bien plus grande que dans le cas de l'oxyde do carbone ; la vapeur 
d'eau agirait comiiie transyorteuf d'oxygène, suivant les hquations 

(1) CO + H'O = CO" H', 

(4 2 I I y  0' = 2H20, 
qui conduisent indirectement 6. ce résultat : 

seulement la rbaction (3) a besoin d'une élévation de teniyératurc 
beaucoup plus élevée que les réactions (1) et (2) pour acquérir 
une vitesse suffisante pour déterminer l'explosion. Mais il est bien 

(1) Zeitsehr. physik. Chem. 35, 81 (1900). 
(2) Tram Roy. Soc. 175, 617 (1884); Journ. Chem. Soc. 49, 94 e l  384 

(1 8%). 
rd) Ber, deutseh. chcrn. Ges. 19, 1099 (MU), 
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288 C H I M I E  G É N ~ R A L E  

possible aussi que la  véritable explication de l'action de l'eau SC - - 
trouve dans ce fait, qu'aux températures élevées l'équilibre 

s'établisse en un temps pratiquement infininient petit, et que le 
peroxyde d'hydrogbne agisse comme oxydant, selon l'équation 

1-1"' -f- CO = CO" HH?O, 
beaiiçoup plus rapidenient que ne le fait l'oxygéne ii la nienie teiil- 
pératurc (voir p.  279). 

Cependant ces explicatioiis sont insuffisantes dans d'autres cas, 
dont BAKER (1) a fourni de nombreux exeniples ; airisi l'acide chlor- 
hydrique et l'amnioniaque ne forment pas de chlorure d'airiino- 
niuni, et la vapeur de ce dernier ne se dissocie pas lorsque ces 
corps sont parfaitement secs. Le sale particulier que l'eau parait 
jouer coninie agent catalytique rappelle la force dissociante excep- 
tionnellenient grande de l'eau liquide (2). 

Equilibre chimique et chute de température. - L'équilibre chi- 
niique peut aussi être rnodifié par une chute de tenipérature, c'est- 
M i r e  que même dans l'état stationnaire l'équilibre d'un systénie 
dont la teiiipérature n'est pas uniforme peut être en cliaquc point 
tlifférent de celui qui devrait correspondre à la  tenipérature, à lil 
pression et aux rapports quantitatifs des substances réagissantes. 
Conii:ie dans un tel système les pressions partielles des coiripo- 
saiits particuliers varient d'un point à un autre, la diflusioil devra 
tendre à uniformiser l'ensemble, ce qui exige n&cessairenient qu'il 
J' ait 1111 dkplacemerit plus ou nioins considérable de l'équilibre. 
Ce deplacenieril sera d'autant plus important que la diEusion sera 
plus rapide par rapport i la vitesse de réaction. Nous avons d6jA 
vu un cas extrême, p .  874 ; l'équilibre qui s'établit au roisinage 
ininibdiat d'un fil de platine incandescent entre l'eau, l'hydrogène 
et l'oxygène, est en quelque sortc imposé pi. la diffusion à tout 
le systèiiie, parce que dans co cas la vitesse de réaction dans tout 
le reste de la niasse gazcuse est excessivenient faible. Pour l'éta- 
blissement des formules générales, voir le travail où cette théorie 
a 6té développée pour l a  première fois (3). 

( 1 )  Journ. Lliein. Soc. 1894. p. 611 ; Chem. News 69, 270 (1894). 
(2) Pour la liltératiire voir l'art. de Drxos indiqué p. 281. 
(3) XERSST, Fests~llrift en l'lionneur de I,UD\VIG BOI.TZA~AXN, p. (305: (Leipzig 

l!,Ili). - U'ailleurs i l  ~eiiible encore possible que dans un niélange gazeux incan- 
descei i l  (p. es. diins u n e  flaiiiriie) l'équilibre se trouve déplacé par rayoiinenient 
vvrs l'espace environliant plus froid, ou lcs composnnts sont difl&-eiriment rr:pai- 
lis. tandis que la Ieriiplrnliire des composanls parliciiliers s'écarte plus ou inoins 
de ln Y H I P I ~ ~  inojenne. 
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Le principe du travail maximum est une interprbtation fausse 
des effets thermiques. - Nous avons étudié dans ce qui précède les 
lois les plus iinportantes qui se déduisent de l'application de la 
thborie de 1'Biierçie aux transforniations cliiniiques ; dans la loi de 
la constance cles sommes de cl~aleecr (expression du premier priii- 
cipe) et dans l'équation de l'isocitore de ~ ' u c t i o n  (expression la plus 
sinlple du second principe) nous devons voir des résultats d'iii- 
vestigation qui, d'une part, reposent sur une base tliéoricpe cer- 
taine, et qui, d'autre part, sont appuyks de tous ci3tés sur lfeup&- 
rieiice, de sorte qu'ils fornient une possessioir incontestée de 1ü 
science. 

L'application inexacte de ces priiicipes, comme le iiiontre l'his- 
toire de la chimie tliéorique pendant les quatre dernières dizaines 
d'années, a fait naitre une conception erronée. Cette erreur doit 
son origine à une opiiiioii qu'on renconlre sous une forme variée 
et dans les doiiiaiiies les plus diveibs, et qui consiste admettre 
que I'eftét thermique (dégagement de chaleur auginenté du travail 
extérieur) qui  accompagne un cIta?~gement qui se p7~0d id  &ns ln  
lmture peut &e considtré comme / a  ntesure de  la force gui fail 
passer le sysréme ci un noztcel état .  Suivaiit cette conception, on 
iiuritit encore à considérer coninie la nicsure de l'affinité réc i pro- - 
que des siibstailccs réagissantes l'ettèt thermique qui est lié à la 
réactioii, et 1'0x1 d c ~ r l ~ i t  en coiiclure que toute tra~asfo~.ntnlioîz chi- 
~)zigzie cleurait donner* naissance aux szrbs~nnces t l o ~ ~ t  In f o ~ n d o u  
tlCynge le plus de  cllalezir. 

Cette proposition a étC espriiiiée cri 1867 par l'csph~iiiieiitii- 
teur ph ia l  BERTHELOT (TEIO.IIS~~Y avait clés ISSA émis une présonip- 
tioii analogue), qui en fit par la suite, noii seulement le priiicipe 
directeur de la thermochimie, mais encore de tvute la mécanique 

Eernsl, 11. 19 
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chimique (1) ; cette proposition fut longtemps acceptée conme 
absolue, nialgré que de divers cbtés il fut bientôt démontré, tant 
par la théorie que par l'expérience, qu'elle était intenable (HORST- 
MANN, RATBKE, ~LELIHOLTZ, BOLTZMANN et autres). 

Nesure de l'affinitb chimique. - Avant de passer a la critique 
du principe de BEKTHELOT, nous nous demanderons quelle gran- 
deur on doit considérer comme donnant la mesure de l'affinité. 

Que la vitesse de la réaction ne puisse être une telle mesure, 
c'est ce qu'il est inutile de démontrer, puisque cette vitesse dépend 
des résistances de frottement éventuelles qui retardent la marche 
de la réaction. Prétendre qu'à 400° l'iode a pour l'hydrogène une 
affinité plus grande que pour l'oxygène, parce qu'à cette tempé- 
d u r e  il agit plus rapidement sur le yremier que sur le second de 
cos gaz, serait tout aussi inconsidéré que de vouloir comparer la 
puissance de deus moteurs par leur nomlre do tours. Si, par 
exemple, d'aprèsles intéressantes expérie.nces de RAOUL PICTET (2), 
le sodium n'agit plus - 800 sur l'alcool'aqucux, nous ne you- 
vons en conclure que l'affinité du sodium pour l'eau est beaucoup 
moindre qu'A la température ordinaire ; cette conclusion ne serait 
permise que si l'ou avait prouvé qu'un courant d'hydrogène peut 
précipiter du sodium d'uno solution dc cioudo dans l'alcool aqueux, 
ce qui n'est certainenient pas l o  cas. La signification évidcnte de 
ces expériences, c'est que la vitesse de réaction a été considha- 
blenient diminuée par le grand abaissement de température, ce 
qui fait que le sodium et l'eau présentent à - 80° la même indif- 
férence (apparente) que l'hydrogène et l'oxygène aux températu- 
res ordinaires (3). 

Puisque tout changenient chimique, de même que tout phéno- 
mène naturel (T. 1, p. 20), ne peut sans apport d'énèrgie s'effec- 
tuer que dans le sens où il est capable de produire du travail, et 
que dans la mesure de l'affinité chimique on doit admettre d'uno 
facon absolue que tout phénomène ne peut avoir lieu que dans le 
sens de l'affinité, nous croyons pouvoir établir que le travail exlé- 
r i e w  maxirnecm $un processtrs chinzigue (u twviation de l'énergie 
l i b ~ e  D) mesure l'affinité. Le problènie qui se pose nettement à la  
thermocliimio est donc de niesurer avec la plus grande prhcision 

( 1 )  Essai de mCcaniqiie cliimiqiie. Paris, 1878. 
(2) Chem. Zentralbl. 1893'1, p. 458. 
( Y )  1,'erplication précédente des expériences de PICTET, que j'avais donnée dé# 

que res expériences étaient parvenues ma connaissance (Jalirbuch der Che- 
n i e  II ,  p. 41, 1893), a été parfaitement confirmée par un travail de DORY et 
YPLLMER (Wied. Ann. 60, 468, 1897). IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



les variations de l'énergie libre qu'eatraine un processus chiini- 
que et, autant que possible, dans toute l'étendue où les variations 
de l'énergie totale ont été détermiriécs par la niesure de l'effet 
thermique. Une fois ce problénie résolu, on pourra prévoir si une 
réaction est possible ou non dans des conditions données. Toute 
réaction ne peut se faire que dans le sens d'une diminution de 
l'énergie libre, c'est-à-dire dans lc sens de l'affinité telle qiie 
nous l'avons définie. 

Pour déterminer la variation de l'énergic libre qui est caus9c 
par une transformation chimique, il faut produire cette transfor- 
mation d'une façon isothernze et réversible, ce qui fera connaitrc 
inmédiatement le travail extérieur maxiinuni qu'on peut eii ohte- 
nir. Iniaginons que dnns les conditions indiquées 1ü transforiiia- 
tion puisse se faire par plusieurs voies, la variation de l'éiicrgie 
1ilm devra être la même ; saris quoi nous pourrions effcctuer 1 ; ~  
transformation par une preniière voie, revenir A l'état initial pi. 

une seconde et réaliser ainsi un cycle isotlierinr? révcrsiblc, ii 
l'aide duquel nous pourrions produire du travail extéricur aux 
dépens de la chaleur du milieu ambiant, ce qui est contraire au 
second principe. Nous arrivons donc A cette proposition : La varia- 
tioti de t'én~ryie libre dans les: p1~é1aornkne.r chimiques est idkpelc- 
clante de la voie par laquelle s't-fectue ln t ~ m s f o r n m t i o ~  et elle eut 
complktement iiéternzinéc pur l'&al: initial es t&at  final (hi ~p&Crne;  
cctte proposition est l'analogue de la loi de la conservation des 
sommes de chaleur (p. 174). 

De lii résulte immbdiatement que nous pouvons calculer üvcc 
lcs variations de l'énergie libre exactenient coiiinte avec les varia- 
tions de l'énergie totale. Par exemple, la variation de l'énergie 
libre dans un processus chimique doit être & d e  ii la soiiime clcs 
4nergies libres de formation des espbces nioléculaircs nouvelles, 
diminuée de la somme des énergies libres de formation des niolé- 
cilles transformées, en d é s i ~ a n t  par u ther.ylie l i h s  de formation )) 

d'une combinaison le  travail maximum qu'on peut obtenir par 
l'union des éléments qui p sont con t~nus  ; c e t t ~  grandeur joue 
donc dans la chimie des variations de l'knergie libre un rôle cor- 
respondant à celui des chaleurs dc formation dans la thcriiiochi- 
mie, et nous attachons U h 0  grande valeur sa cl6terniiuation. 

Comparaison de 1'8ner$ie totale et de l'énergie libre. - La yro- 
position de BERTEELOT, selon laquelle l'effet tliermique, c'est-à-dire 
la variation de 1'énetg.k totale U, a une influence p"pntdérniite 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



sui* 1a:mürclie des ylihoinbnes chimiques, exigerait clonc, d'aprbs 
ce qui précède, que l'on ait 

A = U. (1) 

Alais il est facile de démontrer que cette proposition ne peut 
être absolument générale. Dans Ics réactions entre les gaz ou en 
solutions étendues, par exemple, U est indépendant de la coiicen- 
tration (p. 180), mais il n'en est pas de mênie de A, coniiiie 
l'indique la formule établie p. 241. 

Désorniais nous cxcluei~ons donc l'égalité de ces deux gründcui~s. 
Comparant l'équation (1) avec notre équation fondanientale 

dh 
d'api'& (1) - serait nul, et par suite on aurait aussi 

rlT 

nous arrivons ainsi ci cette condition nécessaire (mais iion suffi- 
sante) pour la validité de la proposition de BERTHELOT, que l 'e fe l  
thernzique U devrait &tre indépendant de la tentpérattm. 

Mais ceci n'est nullement confirmé par l'expérience ; bien plus, 
le dégagement de chaleur varie notablement avec la température 
dans tous les cas où des liquides et des gaz entrent en réaction, à 
cause de la différence assez considérable de la chaleur spécifique 
des substances réagissantes et de celle des substances formées, dc 
sorte que nous pouvons conclure que l'effet thermique lié à une 
transformation chimique ne correspond pas du tout au travail 
extérieur maximum qu'on peut obtenir par la marche isotherme 
de la réaction. Il en est autrement, il est vrai, dans l'union de 
siibstances solides en un nouveau complexe qui se trouve aussi i 
l'état solide ; nous avons trouvé, en effct, qu'alors l'effet thermique 
est souvent assez indépcndant de la tenipérature (p. 177) et l'on 
ne pourrait ici nier a priori que, bien que ce ne soit nz~llenzertt 
nécessai?*e, l'énergie transformée en chaleur dans les conditions 
ordinaires ne puisse, par unc utilisation appropriée du phéno- 
mène de la réaction, être obtenue en totalité sous forme d'énergie 
mécanique. 

Si A, le travail maximum, est indépendant de la température, 
on a nécessairement A = U ; cette dernière condition est donc IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 
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identique au principe du travail maximum, mais elle ne se trouve 
pas remplie non plus. 

L'égalité du travail .maximum A et de l'effet thermique U peut 
d A  

d'ailleurs exister sans que le coefficient de température de A, - 
dT ' 

devienne nul;  il suffit que l'autre facteur du second membre de 
l'équation, T, s'annule. Au zéro absolu, le travail rnaxiniuin et 
l'effet thermique sont donc identiques (1). A cette température le 
principe de BERTHELOT est absolumcnt rigoureux, puisqu'il ne peut 
s'y produire que des réactions exothermiques et totales ; plus 
nous nous en éloignons, plus grande devient la probabilité d'avoir 
des phénomènes endothermiques. Effectivement, on peut dire 
d'une façon générale qtt'aux basses températures s'efectuent prirz- 
cipalement les comhinaisons (associa~ions) accompagnées d ' z c n  déga- 
gement de c/deur ,  et qzr'aux tempbratures élevées on trotme sur- 
tout des décomposi~ions (dissociations) qui se font avec absorpiion 
de chalezw (2) .  

Résultats de l'expérience. - En fait la  comparaison critique, 
faite avec circonspection, desbdonnées thermochimiques et de la  
marche de la  réaction, nous apprend que le sens de la réaction 
chimique ne concorde pas nécessairement avec celui où elle est 
exothermique (3). Mettons dans un espace donné des quantités 
équivalentes de gaz acide chlorhydrique et de gaz ammoniac, 
une partie se combine et produit du sel ammoniac solide, et la 
formation de ce dernier se continue jusqu'à ce que s'établisse la 
tension de clissociation correspondant à la  température du mélange ; 
prenons, au contraire, ces deus substances sous forme de sel 
ammoniac solide, que nous introduirons, à la  même température, 
dans un espace assez grand ; alors la  même substance qui se formait 
dans le preniier cas se décompose en ses deux produits de disso- 
ciation. Dans le  premier cas la réaction est exotherriiique, dans le 
second elle est endothermique. Et nous pouvons dire d'une facon 
tout à fait générale que, de tous les nombreux exemples de réae- 
tions rérersibles, chacun en particulier suffit pour réfuter l a  géné- 
ralité du principe de BERTHELOT; car si l a  marche d'une réaction 
est exothermique dans un sens, elle doit être endothermique dans 

(1) En général, nous excluons le cas oii B cette ternpératurcu (et par suite A)  
deviendrait nul. 

(2) VAN'T HOFF, Etudes, p. 474. 
(3) Voir, en particulier R,ATHKE, Abh. der nahrforschend@n Gesellschnît eii 

Hailel is ( I W 1 ) ;  BeiN ai W e d .  Pan, 6 1  183. 
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lc sens iiiverso ; si la premihre &bi t  seule possible, il n'y aurait 
qiie des réactions totales et pas du tout d'état d'équilibre chimi- 
que. D'après ce que nous nvons vu dans le Livre III, nous sommes 
obligés de souscrire à l'opinion ~ ' O S T W A L D  (i),  prie l'établissement 
du principe de BERTEELOT est iiiie sorte de retour à la théorie de 
l'nffinite (le BERGMANN (p. 10). 

BERTHELOT a lui-m61ne reconnu hicntôt l'insuffisance de son prin- 
cipe dans ln forme indiquke citciessus ; il y a ajouté uno restric- 
tion : ce ?l'est p e  dan.9 IPS cas otr n'intervient azccune énerqie étran- 
gpre qu'un s ~ s t ~ i n e  cliimiquc tciicl vers l'btat final pour lequel la 
diminution de l'énergie est le pliis grande. Quant aux nombreux 
essais infriictueux qui ont été tentés pour ramener tout phéno- 
mène qiii se produit avec a1)sorption de chaleur & l'intervention 
tl'iine bilergic dtrnngére (non cl-iiniique); nous n'en parlerons 
pas ici. 

Toutefois nous ne pouvons nous dispenser d'ajouter cetto indi- 
cation en faveur dc la généralité du principe de BERTHELOT, que 
tlniis l'ensenihle la probal',ilili des réactions qui dhgagent de la 
chaleur est beaucoup plus grande que celle des réactions qui en 
nbsorhent, et qu'ainsi t ~ t s  .eozmvz? te sens d ~ s  forces chinziqzrc~ 
concorde avec ceErri mivant l e p w l  ttn phdnonzhe chimique se fait 
avec dkgngerncnt de chaZezcr. 

Cette régle, que noas ne pouvons admettre comme uae loi iintii- 
relle nbsolue, se vérifie cependant trop souvent pour que nous 
puis si on^ la passer sous silence ; il ne serait dom pas plus ah su id^ 
de l'admettre comme absolue que cle n'en tenir aucun compte. 0 i i  

ne songe pas toujours dans 1'Ctude de la nature qu'une règle qiii 
est ubrifike clans lmucoup de cas, in& qui dans quelques-uns tombe 
cn &faut, pcut contrriir 1111 noyau de vErité qui nttcntl (1'Cti.e 
di'pouillé do son envrloppe, ct 11~6cisbrnent dans le  cns que nous 
considérons, il me seinblc, comme je lhi affirmé dans les yreinié- 
res éditions de cet ouvrage, qu'il est possil~le qu'un joiir le p h .  
cipe de BERTHELOT s'impose de nouveau sous une fornie rajeunie et 
plus limpide. 

Du reste il faut se mettre en garde contre iine confusion $ 

laqucllc on peut être expose dans de telles considdrations : commcl 
le  dégngenient de chaleur, par l'élévation de température qui en 
résulte, augmente toujours la vitesse de la r6action7 et qu'inverse- 
ment l'absorption de chalcor la diminue toujours, les ré~ctions 
esothermiques, à moins qu'on rie rnaintienne artificiellement la 

(0 Allg. Cliem . 11,614 (d887), 
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température constante, contiennent en elles-mênies un fac teur qui 
les facilite, tandis que les réactions endothermiques contiennent 
un facteur qui tend à les arrêtor. 

Avant tout il ne faut pas oublier que la vitesse de rrCaction joue 
un r61e décisif pour déterminer laquelle va se former de toutes lcs 
coinbinaisons possibles dans un système. Aussi arrive-t-il souvent 
qu'au commencement i l  se forme des substances relativement ins- 
tables qui au bout d'un certain temps, quelquefois extrêmement 
long, passcnt A, des formes plus stables. C'est surtout la chimie 
organique qui est riche en de tels exemples (voir aussi p. 264). 

On peut ~nême dire que l'apparition de telles forines intermé- 
diaires instables avant l'établissement de l'équilibre dçfinitif est 
presque la règle ; ce phénon~ène a &té très justement ramené par 
HORSTMAIIN (1) à ce que la &esse de formation d'une combinaison. 
est, en règle ge'nérale, $autant plzts petite que le dégagenwnt d e  
chalezw est p h  considhrahle. - Cependant les relations qui 
règnent ici sont encore peu élucidées, et en tout cas il serait pré- 
maturé de parler d'une <( loi graduelle ,) (Stufengesetz), ainsi qu'on 
l'a fait récemment. 

Méthodes de détermination de l'affinité. - Nous avons déj i  vu 
dans la dérermination de P é y ~ d i b r e  entre les substances réagis- 
santes une mhthode d'un emploi très général pour déterminer 
l'affinité d'une réaction ; la  variation de l'énergie libre rap11orti.c 
A. l'unité de concentration est (p. 239) 

s'il s'agit d'unc dissociation, K est la constantc de dissociation, c t 
iiiic valeur nbçative de A représente l'énergie libre de forniatiori 
dc ln. combinaison. Si nous connaissons les constantes dc disso- 
ciation de toutes les combinaisons réagissantcs, nous coniinissciris 
1'alXriit~ de toutes les réactions entre ces corps, proposition dont 
1'6tiide des réactions entre électrolytes, contenue dans lc chap. 1 \' 
du Livre précédent, fournit un cxeniplc remarqualdc (2). 

L-nc. seconde métlioclc, il la  fois très simple et très pri.cisr, nciuq 
cst fournie, cominc nous le  verrons dilm le chap. suivant, pnv /a 
ckétcrnzinatioîz de  la  force klcctromotrice cies as.sem0lagc.s r / c l l ~ m ~ i -  
Q11P.E (3). 

L'exemple suivant nous nioiitrera mieux que 1,eaucoup t l 'ü i i t i~s  

(1) Theoret. Chem. Braunschweig, 1885. 
(2) Voir VAN'T HOFF, Zeitschr. p l i p i l i .  Cliem. 3, 608 (2889). 
(3) Zeitschr. anorg. Chem. 14, 155 (l89'i). 
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I'iiiiportniice de ces c1i:terniinations de i'affiniti.. La coinhiistion (lu 
carhone est, coiiiiiie chncuii sait, ln riwtion dont la cayacitE dr 
travail est utilisée dans la plupart des rios n~oteiirs. L'affinité de 
cctte réaction, c'est-à-dire le travail extérieur niasimum que peut 
fournir un atonie-grniilme de carIlone (= 32 gr.) par sa comhiis- 
tion en gaz carbonique, n'était pas connue auparavant, et par 
conskquent on ne pouvait déterniiner le iiiaxiniiim d'effet utile 
d'une niachine iddale alinientée par du charbon. La voie suivante 
conduit à la solution de ce problème ; nous connaissons l'équili- 
hrc entre le gaz carbonique, l'oxyde de carbone et l'oxygène 
(11. 277), c'est-à-dire l'affinité A, de la réact,ion 

2 C 0  + 0% = 2C02 + A,,  
et cela pour toutes les températures ; d'autre part, RATBKIÇ (p. 293) 
indique que d'après ses observations l'acide carbonique n'est pas 
foldenzent réduit en oxyde de carbone par le carbone incnndes- 
cent. Un seul essai quantitatif sur l'kquilibre entre l'oxyde de car- 
hone, l'acide carbonique et le carbone solide & une température 
quelconque nous donnerait, comme dans le cas précédent, l'affi- 
nité A, cle la rtaction 

C + CO" 2co + A,. 
L'addition dc ces deux équations énergbtiquss donne indirec- 

tement 
C -!- 0" CO" Ai + A,, 

c'est-à-dire l'affinité cliercbée de l a  coinbustion du cliarbon qui, 
en raison de la fcziblcsse estrênle de la dissociation de l'acide car- 
1)onique en oxygène et carhone, échappe à la  détermination directe. 

Les travaux rdcents de l )ouooc~it~ (C .  R. 128. 842 ; Bull. Soc. cliiin. dii 
5 aoi i t  4890 et d u  3 mars 4900)' qui a trouré qu'L 1000"t soiis la pression ordi- 
naire 99.3 010 de CO ct 0,7 0/0 dc COs coexistent e n  prkenre  du carbone solide 
(amorphe), perincltent, rle tlClerininer l'al'liriité du carbone et de l'oxygène dans 
le sens qui viciil d'ctrc indiqué. D'aprEs p. 277, B 1000° et sous la  pression d'une 
atmosphère, le carhoniqiie est dissocit': dans la proportion de 0,0157 010. 1.8 
qiiantitd .z d'oxygéne qui existc B cdté de CO $ la pression de 0.903 atmosphéres 
14 de COa & 0,007 alinosplières se calcule d'apres laloi rie I'odion des mnsscs 

li (l)f = (0,00003?)5. 0,000013;i 
K (0,007 ' = (O,903)'.x. 

d'oii x t. 44:.10-19 alinosplières. Poiii.combincr le rarbonc solide et  l'oxygène 
N la pressioii atinospliériquc par voie isothcrn-ie et réversible, nous pouvons, 
siiivant le cycle (ldcrit p. 237. iniagriner que dans 1'6quilibre détermin6 par 
Hou~ouano or1 inlrodiiise de l'oxygène et  qu'on en extraie de l'acide csi.horiicliie. 
Ceci nous donnera l'affinité chercliéc 

1 4 
& = A ,  + A ,  = RTLg--RTLg-  
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O on7 
011 ( p .  241) h = 4,571. 1273 log - = 91000 cal. 

rl' 

1,'eIïcTi.t iheriiiii~iie de la rt2action B la températiire ordinaire es1 (p .  413) 
97G0 cal. ,  valeur peu (lifi'érente (le celle que nous venons de déduire. Mais 
p~isrpc (p. 293) h et Q dans tous les cas s'approchent beaucoup l'un de l'autre 
aux basses teinpt<ratiires, nolis arrivons il cetle conséqiience, que la clrnler~r de 
combustion d ~ t  carbone à la température ordinaire peut Çtre assez conrplti- 
tement transformcé en travail extérieur. Nous  crif fierons plus loin ce r h l  - 
ta1 d'une manic'rc toute diff6rente. 

Nouveau thboréme de thermodynamique. - Ainsi que nous 
l'avons vu p. 292, l'énergie libre et l'énergie totale ne peuvent 
être égales dans les réactions où des gaz ou des solutions entrent 
en jeu; d'autre part, dans les cas où la réaction se fait entre des 
substances pures qui sont toutes à l'état solide ou à l'état liquide, 
les difkences entre A et U, d'après l'expérience, sont souvent 
très petites ; c'est pourquoi j'ai eu la présomption qu'il s'agit ici 
d'me loi limite, selon laquelle A et U non seulement devieii- 
(Iraient égaux au zéro absolu, mais encore se touch~rnient nspzp to -  
liqucnzejlt. D'après cela on devrait avoir 

dA dU 
liin - = lin1 - (pour T = 0) ; 

dT d t 

inais il est à observer que cette équation n'est applicable qu'aux 
substances solides ou liquides ; les gaz ne peuvent exister au zéro 
absolu et la façon de se coniporter des solutions exige encore une 
étude plus complète. 

De ce théorème siniple découlent une série de conséquences 
qui, à ce qu'il nie semble, ont été pzrfiitenient confirmées par 
l'expérience. Au point de vue de la théorie moléculaire des solides 
et des liquides, le nouveau théorème ne parait pas non plus invrai- 
semblable. En effet, pour ce qui concerne le zéro absolu, nous 
devons d'abord admettre, conformément nu second principe 
(p. '292), que A et U sont égaux, c'est-à-dire que la diminution de 
l'énergie potentielle dans le processus considértI: est égale à la 
chaleur dégagée. Si maintenant nous réalisons la réaction un peu 
au-dessus du zero absolu, nous pouvons bien admettre que cliez 
les solides et les liquides, puisque les atonies, en vertu de leur 
force vive très faible, n'exécutent que de très petites vibrations 
autour de leur position d'équilil>re, la distance de leurs centres de 
gravité et par suite l'énergie potentielle n'éprouvent que des 
variations infininient petites, c'est-à-dire que 

d A lini -= O (polir T = 0) ; 
dT 
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mais d'après l'équation (3) p. 298, ceci exige néoessairement que 
l'on ait aùssi 

du liin - = O (pour T = O), 
dT 

et par cons i r r~u~~ t  on doit avoir 

dA dU 
lim - = lim - (pour T = 0). 

dT dl' 

Il est très remarquable que de l'hypothèse précédente décou- 
lent des relations entre 11affinit8 chimique et la chaleur, telles 
qu'ellos permettent de calculer les équilibres chimiques d'après 
les données thermiques, c'est-à-dire qu'ainsi se trouve résolu le 
problème que BERTRELOT avait cherché à résoudre par son principe 
du travail maximum (1). 

Les récentes considérations de A. EINSTEIN (Ann. der Phys. [A] .  22, p. 484 
e t  800. 1907) et de M. THIESSEN (Vcrh. d. D. Physik. Ges., 20 déc. 1908), comnie 
on peut le montrer facilement, sont d'accord en principe aveu celles que j'a1 
développées. D'aprée cela l a  clialeur spécifique dea corps solides devrait pres- 
que s'évanouir au zéro absolu, puis augmenter d'abord rapidement et ensuite 
plus lentement avec la température. Mais il en résulte en fait pour la variation 
d'hergie U liée la transformation ahimique 

(EU 
lim - = O, pour T = O. 

dT 
EINSTEIX admet en outre qu'au zéro absolu les molécules d'nn corps cristal- 

lis6 sont maintenues par des forces élastiques dans des positions d0terminbes 
rlu réseau crislallin. A une température pliis Clevée les molécnles exécutent 
antour de leur position d'tquilibre des vibrations isochrones an~orties, e t  l'im- 
piilsion qui produit ces vibrations est donnée pay le rayonnement noir qui rein- 
plil le corps. Il  est Cvident qne les mêmes siippositions s'appliipent aux suhstnn- 
ces solides isotropes (liquides sous-refroidis), et si  nous observons de plus qiie 
1'8nergic! dii iinyonnement et par suite l'amplitude de ces vihraiions aiigmentcnt 
avec la tempcr+nfiire suivant i q e  piiissance certainement plns Elcvcie q ~ i e  In prc- 
1ni61*e, il vient, d'accord avec mes déductions, 

d A 
liin - = 0, ponr T = 0. 

d'r 
[Voir In conférencr! dt. XRRNST IL la Sor. fi.. dc Plip.,  dii t p r  avril 4910. Joiirn. 

de P l i ~ s .  141, 9, p. 7241. 

( 4 )  Le 1lic;orCme thcrmo(1parniqne précédenl se trouve duveloppé dans 
SERNST, 13erecliniirig chcmischer Gleichgewiclite ails tliermischen Messungen, 
Nnchr. i i .  Ges. d. \Vissensch. zii Gijtiingen, Muth pliys Kl., IfJOO, Heft i ; voir 
en outre KERNST, Sitxiingsber. Preiiss. Alrad. d. ITissensch.. 10 tlér, 4906. O n  
trouvera un  exposé complet e t  Je  calçul de nombreux exemples dans la mono- 
grophie de KEHNYT, Silliman lectures. Applications of Therinodynainics to Che- 
rnistry (New-York, 1907, chez Ch. Scribners Yohn); voir aussi la littérature 
indiquée R la fin de ce chapitre. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



Relation entre i'afeinitb et le dbgagement de chaleur dana lee 
systdmes condensds. - Aclmettons, comme l'expérience nous y 
ailtoriae, qua les chaleurs spécifiques des solides et des liquides 
p issent  8tre développées suivant les puissances entieres de la 
température ; le dégagement de chnloiir d e v a  aussi prcntlre la 
forme 

U - U, + U T +  PT8-+ yT8 + ... ( 5 )  
portons cette espressioii dans l'&quatrioii 

ct intégrons, ~ ious  obtenons, coinino il est facile de lo voir eii 
portant cette valeur da il^ (3), 

7 A = U , +  aT - U T  LgT-;jT'--T3 + ..- 
2 

(6) 

oii n désigne iine constniltc d'intégration inconnue. 
On a par diff érentiation 

Kotre th6orème 
dA . du 

liin -= lm - (polir T = O ) ,  
dT dl' [ i l  

c'est-il-dire que nous voyons que A (ce quc ne niontraicnt pas Irs 
tliéoréiries tlier~niodynarnicjries c,onniis jusqu'ici) pciit $trc ra l (~ i i lb  
n u  moyen de siriiplrs données therniiqiirs. 

Ln relation 

exprime d'ailleurs qu'au voisinage du d r o  absolu lcs chaleurs 
moléculaires sont piirenient additives, égalcs à la  sorniiie des 
chaleurs atoniiques, aussi bien pour les solides que pour les 
liquides (corps amorphes). 

Lcs coefficients et y, qu'on peut caloiiler d'ilprh les chnlourq 
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sp6ciifiques, ne sont pas nunidriqueineiit très grands, coirinle l'a 
iiiontré le calcul de noiiibreux eseniples, et par là s'explique qiie. 

lorsqu'il ne s'agit pas d'effets tlicriiiicpes coiisidérahles, A et 1; 
difRrent peu l'un de l'autre, fait qui dans ces derniers temps a hté 
constaté par divers expérimentateurs, particulièrement dans la 
transformation des corps solides ; ceci explique également les 
régularités invocju6es par BERTHELOT en faveur de son principe. 

Une construction graphique ferait mieux saisir ces relations. 
Pour exprimer U comme fonction de la température ne prenons 
que l e  premier terme ; à l'aide des équations (5 )  et ( K ) ,  c'est-à-dire 
cn utilisant simplement les deux principes connus, la  marche do 
la  fonction serait représentée par la courbe de la  figure 47; de 
telles courbes ont ét6 discutée.; récemment par FAS'T HOFF (1) et 
par BROENSTED (2). 

],es courbes doivent avoir une allure essentiellement différente 
si on ajoute la nouvelle hypothèse aux principes thermodynanii- 
qucs connus (4). Ne prenant encore qu'un seul terme du dévelop- 
peinent, nous devrons écrire : 

U = CO + PT', A = Uo - PTP, 

et nous obtenons les courbes de la figure 48. 
Le progrès réalisé par notre nouvelle hypothèse se manifeste en 

ce que l a  constante d'intégration a ,  qui devrait être déterminée 
pour chaque réaction séparément, s'évanouit, et que, par consé- 
quent, dans tous les systèmes condensés le  calcul de A devient 
possihle A l'aide des données thermiques seules. La relation 

o = o ,  

(1) AOLTZPAXS, Festschrift, 1904, p.  433. 
(2)  Zoitschr, f t  physik. (:hem. 68, W (1906). 
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nous fournit en outre une certaine orientation pour l i ~  marcl~e des 
ciialeurs spécifiques. 

Point de transformation. - Tandis que, pour les réactions qui 
se passcnt dans les systèmes coildcnsés et manifestent une grandc 
affinité, la nouvelle hypothésc ne fait esseritiellement que nous 
cipliquer des rCgularitCts dé$ observées enipiriquenient (toutefois 
elle nous perniet aussi de calculer quniititativenient l i s  petites 
cliffércnces de d et U d'après les chaleurs spécifiques), elle peut 
nous fournir de nouveaux éclaircissements pour les cas où A est 
très petit en comparaison de U et où, par conséquent, le principe 
de BERTHELOT tombe complètement en défaut. 

Gn tel cas se presente aux points de transforniation (p. 261) ; le 
t l iéorhe qui, d'après les formules précédentes, permet de déter- 
miner A à l'aide de donnbes purement therniiques, doit donc aussi 
permettre, entre autres, de calculer la t.einpérature pour laquelle 

A = 0 ,  
c'est-&dire la tenipérature de transformation ; pour cela on sc 
servira de la formule 

A = Li, - PT', 
où nous nous ],ornons ii deux termes pour le dCveloppcnieiit dc C, 
admettant ainsi que la diffërence des chaleurs spécifique. de la 
substance qui disparait et de celle qui prend naissance varie pro- 
portionnellenient à. la température. 

Comme exemple, considérons la t,.a~t.sfo~ma~ion du su24 fre nzo~ro- 
clinique en sozr/'re rhonzbique. Kous devons à BROEMTED (1) une 
belle Atude de cctte transforiation, où cet expérirnentnteur a 
déterminé U et A pour différentes tempAratures. 

Posons pour la transformation de 1 gr. de soufre 

U = U, + $T2, 
c'cst-à-dire admettons que, d'après le premier priucipc, 

(c, et  c, sont les chaleurs spécifiques des deux niodificntioiin) ou 
que la différence des chaleurs spécifiques des deux modifications 
croit proportionnellcnient à la température absolue (2), nous 
trouvons 

L' = l , 8 ï+  l,lS.10-5 T2 

(1)  Leilsclir f .  phgsik. Chern. 55, 37.1 (1906). 
(2) Au zéro absolu c, el ci doivent etre égaux d'aprés 1'Bqualioe (7). 
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Le calcul précédent satisfait aux déterniiriations que no~is passé" 
dons ; il concorde d'ailleurs avec les mesures de la chaleur spéei- 
fique. 01i doit avoir, en effet, d'après ce qui précède, 

ce que confirrne le tableau suivant : 
b -  .- L . '  

Observateurs 

. A est ainsi déterminé en mênic tenips : 

A = l ,b? - 1,15.10-V3. 

La figure 48 donne la n~archc do U et de A d'aprbs ces formules, 
Calculons maintenant la  température de transforination T, (sous 

la pression de la vapeur de soufre saturée), à laquelle A (abstrac. 
tion faite du très faible travail extérieur résultant de la différence 
de volume des deux modifications) devient nul, rious trouvons 

(au lieu de 873 + 9 5 4  = 368,4). 
De plus, BLIOENSTED, par des déterniinatioiis de la solubilité (voir 

aussi p. 246) a trouvé les valeurs do A (en cal. gr.) pour une sFiqio 
de teiripératurcs : 

(2) ,4nn. der Physik f i ) ,  99, 70 (4W7), 

A calc. 

O >  0, 0: 
0 ,  54 
0 ,55  

T 

273 
288,s 
291,6 
208,3 

A obs, 

O, 72 
0 ,  64 
O, 63 
0, 57 
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Los valeurs observdes sont, d'après BROENSTED, incertaines à quel- 
qucs centièmes près, et l a  conoordance est aussi bonne. Nous 
pouvons ainsi constater que réellenlent le travail maximum de la 
réaction préaédente peut se déduire dos données thermiques 
seules (1). 

Désignons par ci0 et c,D les chaleurs sp8cifiques et par U0 la cha- 
leur de transforniation au point de tpansforniation T,, on déduit 
encore facilement 

L'équation correspondante convient naturellement aussi pour le  
point de fusion, niais toujours avec cette supposition que la diffé- 
rence des chaleurs spBcifiqiies de la substance solide et du liquide 
sous-refroidi croit proportioiinellernent à la teniyérature absolue. 
Ceci parait, en  eitFt, approxiniativement vrai dans beaucoup de cas, 
puisque T A ~ I A N N  (2) a trauvé la relation précédente d'une fayon 
purement empirique ; ainsi, par exemple, poup la naplitalino 

L0 = 34,7, ci0 = 0,332, c,B = 0,432, 
ct par suite 

347 
T, = - = 315 (au lieu de 353). 

O,! ,1 

Pour l'eau, qui, par suite de son haut degré d'association, pré- 
sente à l'état liquide de grandes anomalies au sujet de l a  chaleur 
sl)6cifiyue, e t  pour laquelle le développement de ne peut être 
arrêté au second terme, la relation précédente n'est plus valallc, 
mêiiie approximativement, puisqu'elle donne 

. 

T, == = 163 (au lieu de 273). 1,OO - 0'51 

Pour être à même d'effectuer le calcul, nous devons connaître 
ici la marche aux basses températures de la chaleur spécifique de 
l'eau en surfusion. La mesure directe est impossible, mais on 
pourrait sans doute en obtenir une idée par voie thhoripe. 

11 faut avant tout faire observer que ce n'est que lorsque nous 
aurons une connaissance profonde de la marche des chaleurs spé- 
cifiques que le problème étudié dans ce chapitre pourra être 
résolu avec une assez srande exactitude ; cette circonstance que, 
suivant l e  nouveau théorème thermodynamique que nous avons 

(1) Le calcul effectué par BROEN~TED h l'aide de formules trés compliqukes et 
sur la base du second principe seul est d'autant moins sur que To est supposé 
connu. 

(2) KRstallisicren und Schmelrea, p. 40 et wiv,  (Leip~ig, 1903). 
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expliqué, les chaleurs moléculaires des substances solides et liqui- 
des sont rigoureusement additives aux basses ternphtures, four- 
nit une base importante pour ces recherches. 

Faisons encore la remarque suivante, qui est très générale : I l  
est évident qu'en toute rigueur, pour utiliser l'équation (8), on ü 

besoin de connaitre les chaleurs spécifiques jusqu'au zéro absolu, 
et l'on pourrait avoir l'impression que l'application du nouveau 
théorème de thermodynamique doit être trPs hypothétique. Mais 
en réalité les choses sont telles que déji pour des lenipératures 
faciles à atteindre les conditions 

en d'autres ternies. l'égalité de A et de Q, sont remplies. Le 
calcul de nombreux exemples a niontré en effet que même à des 
températures absolues cle 300°, auxquelles on peut actuelleniei~t 
opbrer avec exactitude et sans difficulté, la différence entre A et Q 
comprend au plus quelques centaines de calories, niais le  plus 
souveut beaucoup moins. Au point d'ébullition de l'hydrogène 
(20°), région de température qui, ainsi que l'ont particulièrement 
montré les travaux récents de DEWAR et de K A ~ I L ~ L I ~ G I I  Oss~s, est 
très accessible à une rec,herche exacte, la différence en question 
est presque toujours totalement négligeal~le. 

Equilibre chimique dans un systeme gazeux homogène. - 11 
est maintenant facile de rnontrer que l'équilibre dans un s y s t h e  
gazeux homogène peut aussi se calculer, lorsque, conlnie prhcé- 
deiiiment, nous connaissons les effets thermiques et en outre les 
constantes d'intégration des courbes de tension de vapeur des 
substances réagissantes. 

Si l'effet thermique est donné par l'expression 

U = LJ, + ET+-PT2 + y  T" ... (10) 9 

le second principe fournit la relation (p. 254) 

Pour pouvoir appliquer notre th bor&nie, considérons l'équilibre 
en question i des températures assez basses pour que toutes les 
espèces moléculaires réagissantes puissent y exister comme corps 
de fond ; nous pouyons alors envisager la même rhsction entre des 
sul)stances simplement solides et liquides (pures) et se faisant 
selon le schéma 

r p ,  -+ y3ar  + ... = v,'a,'+ y-,' + (12, 
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Pour chacune de ces sul~stances, le second principe de la tliernio- 
clùnamique fournit uiie forniule de tension de vapcui* qiic nous 
pouvotis considCrcr comiiie une i'ornic spécialc dc l'équation ( I l  j ; 
iapréseiitant par 5 l a  concentration de la vapeur saturée, il vient 

ct 1)a.r suite 

oii 
1 =i,, + roT + &T'+ y,T" ... (la) 

représente l'effet thermique du phéiioniène de condensation et i la 
constante d'intégration. 

Pour cdculer l'affiiiitc do la réaction (12), coiiduisons celle-ci 
d'une façon isotheraie et réversible, exactement coinine il a éti? 
indiqué p. 237 et suiv., nous trouvoiis 

exlwessioii où Iv Lg 5 représente 1s soinnie 

.J, Lg i, + va Lg 5 ,  +.-. - v,' Lg 5,'- ... 
0r  notre tliéorènie de therniodynaniique (p. 397) nous i l  nl~l~ ' ib  

que, pour une réaction qui se fait selon le scliéiiia clc l'ihjuatioii 
(121, les coefficiei~ts des ternies T et T Lg T cli~ils l'équulioii I 151 
doivent s'i?vanouir; alors en conibiiiant ces écjuatioiis avec (1  1 )  
c4t (13), nous voyons iinirlkdiateiiient que le  tcriiie du (lévclvppe- 
iiieiit en série qui contient T coiiiirie facteur est (1) 

Cette équation espriiiie une cons&qucsice ibeiiiarqual~le du riou- 
veau tbéoreriie tlierniodynamicpe. L'équation ( ?  1) iic coiitieiit, cil 

eikt, outre les çrandeurs tlieri~iiques, que la constaute d'intégra- 
tion 1 ; niais celle-ci est ramenée i une soniiiie de constantes d'iu- 
tégration qui pciivent êtrc détcriniriiles une fuis pour toutrs 11oiir 
cliaquc C S ~ ~ C C  de i i i o l 6 ~ ~ 1 ~ ~  ct de la 1ü1,~ii la plus dii.ectc, itii iiioyeii 
dcs courl>cs cles tensions clc vapeur des substaiiccs coiisidéré(~s 
prises L l'état liquitlc ou ti 1'Btnt solidc. 1)'üillcur.s lcs calculs pr6- 
ckdciits nous apprennerit que la. constante d'intégration i esl i11dP- 

(1) La condition pour que le facteur de T Lg T disparaisse aussi est reiiiplic 
par I'addilivilé des chaleurs atomiques des solides aux trks basses teiiipéwtures ; 
ainsi elle ne lournit rien de nouveau, 
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l~cudaute dc la nalwe du de condensation, c'est-A-dirc, 
par esemplc, qu'elle a la même valeur pour la glace que pour 
l'eau liquide ; les deux principcs connus de la théorie de la clm- 
leur rie nous disent rien à ce sujet. 

Equilibre hétérogène. - Nous admettrons maintenant qu'à un 
système gazeux homogène, pour lequel, d'après les développc- 
irierits du paragraphe prdcédeixt, s'applique la relation 

s'ajoute une espèce moleoulaire agissant comme corps de fond. 
rietranchons de l'équation précédente l'expression 

qui se rapporte au corps de fond. Nous obtenons ainsi que la 
constante d'équilibre K passe à la valeur qui, d'après les règles 
Btablies précédemment (p. hg), correspond à l'équilibre hétérogène 
considéré ; du second membre disparaît la valeur de i qui cor- 
respond à cette espèce molkculaire, et les autres termes qui ne 
comprennent que des grandeurs thermiques passent d'une façon 
analogue aux valeurs qui se rapport,ent au système hétéro, rnene. ' 

Si plusieurs espéces de molécules prennent part à l'équilibre 
comme corps de fond, on répétera autant de fois l'opération pré- 
cédente, et l'on arrivera ainsi & ce ~ésultat  simple, que 1'6quation 
(17) s'applique aussi aux systèmes hétérogénes dans lesquels autant 
de corps solides qu'on veut coexistent en présence d'une phase 
gazeuse ; les grandeurs thermiques se rapportent alors à l'effet 
thermique de la réaction qui amène l'équilibre ; pour la formation 
de la grandeur K ,  il n'y a à considérer que les espèces molécu- 
laires y ui  n'existent pas en même temps comme corps de fond, et 
de même ce n'est que pour ces espèces qu'il faut additionner les 
valeurs de i pour obtenir la constante d'intégration 1. 

C&lcul numbrique des équilibres chimiques au moyen des effets 
thermiques. - Si l'on veut soumettre les  formules précédentes à 
une vérification exacte, il faut connaltre jusqu'aux très basses 
teiiiphitures la marcho des chaleurs spécifiques des substances 
gazeuses ou condensées, ce qui juscp'ici n'est pas le cas. Ilais il 
est bien établi que la chaleur spécifique des substances condensées 
diminile fortement avec latempérature (T. 1, p. 197 et T. II, p. 298), 
c t  j'ai provisoirement supposé que pour de très basses tempéra- IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



tures la chaleur atomique des élémeiitsdescend au nioins au-des- 
sous de 1,s ; heureusement il importe y eu quelle valeur nous 
adoptons parmi celles qui sont, par exemple, comprises entre O et 2. 
Comme la chaleur moléculaire dcs gaz xnonoatomi~es (à volunie 
constant) doit être constante et Bgale h 3 (T. 1, p. 231)) lachaleur 
atomique des substances nionoutomiques à l'état gazeux devrait, 
aux basses températures, être 1,s fois plus grande qu'à l'état 
condensé, et j'ai admis d'une irianihre gknér.de que la  chalcur 
moléculaire des gaz à volume constaiit est 1 ,ü fois, et celle dcs 
gaz pression constante est 3,ti fois plus grande que la chslcur 
moléculaire du produit de condensation. 

Avec ces hypothèses on est arrivé & l a  formule de la tension dc 
vapeur déjà donnhe T. 1, p. 267, forriiule qui par l'iiitroduction des 
logarithmes vu1gaii.e~ prend la forme : 

),O log p = -- + l ,75 log T --A 
4,571 T 4,574 

T + C l  (18) 

Calculons maintenant en prenant les pressions particlles au licu 
des concentrations, ce qui estpréférable pour les systènm g~zcuu, 
et posons en conséquence 

p*Y'piJ2... 1 K'= -- - . (RT)~l+y,-t-~j'-.. .. , 
pi"'. . . K 

il vient, comme il est facile de le déduire, 

Le dégagement de chaleur Q à pression constante est doni18 par 
l'équation 

Q = Q , + X u  3,s T + p T + y T ,  

La détermination des valeurs C, que nous dtsignerons sous le 
nom de a constantes chimiques O, parce qu'avec les grandeurs 
thermiques elles caractérisent l'allure chimique des esp èces molé- 
culaires, a d'abord rencontre de grandes difficultks ; pour peu de 
substances seulement nous possédons des mesures de telisions de 
vapeur suffisamment exactes, s'étendant sur un domaine de tenipé- 
rature sufflsamment vaste, pour pouvoir évaluer avec certitude lcs 
trois constantes A,, E et C ,  qui entrent dans l'équation (18). Rlaiv 
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quand on y a eu réussi dans un certainnombre de cas, on a trouvé 
un parallélisine nettement marqué entre les valeurs a de l'équa- 
tion ( 3  ) (T. 1, y. 265), d'une part, et ce qu'on nonime les constaiit.es 
de TROUP~ON (T. 1, p. 312), d'autre part. Si dans l'équation (19) on 
bvsluc la pression en atinosphéres, on a les foimules 

X 
C = 1,l a = 0,14 - (approximativement). 

T 

B e  cette facon on a pu dresser le tableau suivant : 

Sous vopoiis que le plus grand nombre des siibstanccs mit unc 
valeur de C voisine de 3,1 ; les corps possédant un point d'6bulli- 
tion très bas, pilrticulièrenient l'hydrogène, présentent des valeurs 
plus petites, tandis que les molécules associées ont des valeurs 
plus grandes, c'est-à-dire que C se coniporte tout à fait comrne le 

-A 
quotient - (T. 1, p. 322) ; toutefois il n'y a pas de parall6lisnie 

T,, 
rigoureux entre les deux grandeurs. 

Exentple8. - Pour mieux montrer l'application pratique de l'équation (19), 
nous allons calculer la dissociation de la  vapeur d'eau. 

Ici nous avons h écrire 

ce qui donne, pour T = 290, 

Q = lZ5 160 = 2 (68 200 - 48 X 590) 

(68 200, chaleur de formation d'une molécule d'eau liquide ; 590, chaleur de 
vaporisation d'un gramme d'eau). Par différentiation, nous trouyons pour la dif- 
férence des chaleurs moléculaires l'expression 

qui concorde assez bien jusqu'a des températures passablenient 6lev6es avec les 
mesures récentes de HOLBORN (Ann. der Phys., 23, p. 809, 1907). 

11 résulte en outre : 

143 880 0.0035 0 67 T' 0,13 Ta 
log K ' =  - - + 4 , 7 5 1 0 ~ ~  +- T -- --- -- 

4,571 T 
4:2. 

46 1,6 106 4,6 10" 
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LES TRANSFORMATIONS DE L'EXERGIE 309 

I)'ayri.s p. $55 le degr6 de dissociation de l'eau àT= 13000 e t  sous la pression 
atniosph6rique est 0,29. 10-4, et  I'on a par suite 

la valeur de T correspondant cette valeur de K' est 

Les termes entre parenthèses qui contiennent T n'étant que des termes correc- 
tifs, on peut facilement déterminer T par approximations successives, et I'on 
trouve ainsi 

T = 1320 (calc.), au lieu de 1300 (obs.). 

De telles différences, souvent plus grandes, sont manifestement dues A l'in- 
certitude des données thermiques, particulièrement des chaleurs spCcifiques ; 
comme le degr6 de dissociation varie fortement avec la température, on corn- 
prend que les Bcnrts du calcul et de l'expérience puissent atteindre des valeurs 
assez grandes; mais ce serait manquer de sens critique que de vouloir saperles 
bases de la théorie au nom de ces écarts qui s'expliquent tout naturellement; 
cela ne serait admissible que si les Bcarts se montraient certainement pliis grands 
que ne le comporte l'exactitude des donnCes thermiques. 

Etablissement d'une formule d'approximation. -Ce n'est que dans 
des cas isolés que l'on peut calculer les coefficients et y des 
Bquations (19) et (20), mais on peut provisoirement utiliser la for- 
niule approximative 

log K'= - - + X v . i , 7 5  log T + L C ;  (21) 4,371 T 

Q' désigne la chaleuFdégagée à pression const,ante pour la tenipé- 
rature ordinaire, telle qu'on la trouve dans les tables thermochi- 
niiques. 

Il va de soi que s'il s'agit de vérifier lc théorème therrnodynami- 
que que nous venons de développer, il faut revenir aux Bquations 
(a), (9) et (16) ; niais pour s'orienter rapidenient sur la position 
app~~oxirnatioe d'un équilibre à l'aide des tables therniochirniques, 
l'équation simplifiée précédente convient très bien, conime l'a nion- 
tré le calcul de c.as très nombreux. 

Examen de quelques exemples. - Considérons d'abord le cas 
où S v  = 0, c'est-à-dire le cas où dans la réaction, il se détruit 
autant de molécules gazeuses qu'il s'en forme ; alors il vient sini- 
plenient 

Lv. 1,75 log T = 0 ;  

il faut remarquer en outre que l'expression Sv C, en raison de la 
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presque égalité des valeurs de C, n'a qu'une faible importance. 
Si de plus l'effet thermique est très petit, comme dans la rdaction 

ou même nul, comme dans la tranformation d'un isomère optique 
en son antipode, Kr sera très voisin de 1 ou égal $ 1 .  Cela ne signifie 
rien autre chose que, lors de l'aquilibre, les composants coexis- 
tent avec des pressions partielles approximativement ou rigoureu- 
sement égales. C'est ce quel'expérience vérifie parfaitement. Outre 
les exemples déjà indiqués, rappelons celui de la formation des 
éthers, le cas classique de l'équilibre chimique ; comme la forma- 
tion des vapeurs de l'acétate d'éthyle et de l'eau aux dépens des 
vapeurs d'acide acétique et d'alcoolne s'accompagne que d'un faible 
effet thermique, il doit, comme pour l'acide iodhydrique, s'établirun 
équilibre auquel tous les coniposants participent avec des concen- 
trations sensibles, et comme les tensions de vapour des quatre 
suhstances en présence ne sont pas trés différentes, nous devrons 
retrouver cet équilibre dans le mélange liquide. 

Mais si, comme dans la réaction 

il y a un grand dégagement de chaleur, le second membre dc 
l'équation (21) est fortement négatif pour les basses températ,ur.cs, 
c'est-à-dire que pratiquement l'équilibre est complètement déplacé 
dans l e  sens de gauche à droite ; ce n'est que pour de très hautes 
températures que le second membre commence à se rapprocher 
de zéro, ou au nioins devenir trés petit, et que nous arrivons 
dans le doniaine d'une dissociation sensible. Dans la réaction 

2 NO = f iZ+ oz, 
qui se fait aussi dans le sens de gauche $ droite avec un grand 
dégagement de chaleur, ce n'est de même qu'à de hautes tempéra- 
tures que nous trouvons un doiiiaiile de stabilité appréciable de 
l'oxyde azotique. Les choses se passent encore ainsi dans la forma- 
tion de l'acétylène aux dépens de l'hydroghc et du carhone selon 
1'6quation 

H2 + 2 C = C2H2, 
qui a lieu coniine celle de l'oxyde nzotique avec une forte absorp- 
tion de clialeur ; par conséquent l'acétylène ne peut se former aus 
dépens de ses éléments qu'à de très hautes températures, et encore 
cn quantités minimes (1). 

(1) Unc npylirntion qiinntitnlivo dc 19 t1iPorie ii cc cas et  ù d'aulres annlogiies 
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Considérons maintenant le cas oUla réaction entraîne une varia- 
tion du nombre des mols gazeux ; les phénomènes de dissociation 
nous en fournissent l'exemple classique. Dans ce cas la somme des 
deux derniers termes est une grandeur positive qui devient assez 
appréciable aux hautes températures, et ainsi s'explique que, par 
exemple, dans la réaction 

2 NO' = NZO', 
qui, d'après p. 248, se fait avec le dégagement de chaleur assez 
considérable de 13 500 cal., un équilibre de dissociation marqué 
apparaisse déjà aux environs de T = 300°, et qu'à des températu- 
res qui ne sont que peu élevées N'Ob se décompose presque 
totalement. 

Dans la dissociation de beaucoup de corps solides, par exemple, 
du carbonate de calcium, nous avons dans le second membre dc 
l'équation plus de molécules gazeuses que dansle premier, et c'est 
encore le cas dans certaines réactions, comnie la dissociation du 
sulfhydrate d'animonium (p. 243) 

NH'SII = NII" lH2S. 

Pour les mêmes raisons nous trouvons ici des tcnsions de disso- 
ciation déjà sensibles à des températures relativement basses, 
même lorsque la chaleur de formation à partir des composants est 
assez considérable, comme dans le  cas du sulfhydrate d'ammo- 
nium (22 800 cal.), ou même tïés grande, comme pour le carbo- 
nate de calcium (42 520 cal.). 

Pour la dissociation du carbonate de calcium et des pliénomè- 
nes analogues, l'équation précédente devient, en faisant pour CO', 
C = 3,2 : 

logp = -- " + 1,75 log T +, 3,2. 
4,571 T 

ou bicn, si nous voulons calculer la température T l  à lacjucllc la 
tension de dissociation devient égale ii la pression d'une nt i i io -  

sphère, 

Pour les valeurs de T comprises entre 230 et 350, on a appro~i- 
2-.= . 

inativemcnt, puisque 103 T ne varie que très leiit~niciit-avcr ln  

4,571 (1,75 log T, + 3,2) = environ 34, 

a 6td  faite par VON WARTENBERG, Leitschr. anorg. Chcm._BO, 4907, rt Zcitsclir. 
pligsik. Cliem. 6 1 .:36G*et 63,-269 (1W8). 
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Cette règle a été trouvée empiriqueinent par LE CHATELIER et par 
J~ATIGYOX (1) ; grAce au nouveau tliéorènie de therrn~:dynaii~iqiw, 
lc norribre obtenu ernpiriquement (32 environ) prend non seulc- 
nient  une siguification simple, mais encore se trouve dkterniin6 
le domaine de validiti! de cet.te règle, qui ne doit pas s'appliqiiar 
aus très basses tenipératures, pour lesquelles les esemples nous 
manquent, non plus qu'aux terripératures t,rès élevkes. Le tableau 
suivant contient pour un certain nombre de carhonat.es les clialeurs 
de dissociation Q', les tenipératures pour lesquelles la  tension de 
tlissocintion est égale à la pression atmosphérique (T, obs.), (T, 
calc. 1) calculC par la loi de LE CHATELIER-MATIGNON, et (T, calc. II) 
calculé au riroyen du nouveau t h é o r h e  ; ces dernières valeurs 
seules concordent siiffisainment avec l'observation (1). 

Substance Tl (calc. 1) T, (calc. II) Ti (obs.) 

498 
575 

env. 600 
1098 
1428 

Enfin rappelons encore que l'affinité chimique d'un phénoinène 
peut être calciilée d'après l'équation (2) p. 293 au moyen des gran- 
(leurs therniiques et des constantes chimiques. 

Par exemple, pour l e  travail maxiniunz qui peut être ohtenu 

( 1 )  ~IATIGNON, C. K. l a s ,  p. 103, 4899. Examinant les chaleurs de forma- 
lion des coml)iiiaisons salines ominoniacdes, ce chimiste a calciilé la variation 

O 
tl'entropie 2 îorrespoodant à la corilhinaison d'une rnolPc. gr. de gaz ninino- 

T 
niac & une leinpérnturc T ou la tension de dissociation est égale à la pression 
ntniosphfrique ; les rcilciii~s trouvdes s'éloignent très peu de leur mojenne 
0 c 3 ~ i 0 3 L .  L'auteur en dtJd~iit Ics lois suivantes : n Les c,haleiirs de combinaison 
tlrs coinposc;~ salins ainiiioni;~caiis, b parlir des produits de leur dissociation 
(rapportées & une inoléciile gazeuse) sont proportionnelles aux températiires 
aheoliies coi~respond;int & une meme pression de dissociation, la pi.cssion atmo- 
sphéiiquc par exemple », ou encore c( Qiiand ces systèmes semblables se difiso- 
rient sotis une iiiéine pression de dissociation, la variation d'ciitropie, corres 
pondant h un m&ine voliime grv-eux reste ronstante )I [Tl. 

(O) URILL, Seilschr. physik. Chem. 67, 7:IG (4907). 
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dans la conibustion du carbone, iious trouvons facilement, i't l'a.idc 
de la forniule approsiniative précédente, 

on siippose ici que le p z  carbonique fornié posskde la même 
pression partielle qu'avait l'oxygène disparu. Comme le second 
ternie, aux températures qui ne sont pas trop élevhes (par eseni- 
pleC la température ordinaire), ne s'élève pas à 1 010 de la  chaleiir 
[le combustion 0, on retrouve par cette voie le  résultat déjà obtenu 
p. 207, que A et Q sont pratiquement kgaux. - A une tempéra- 
ture plus blevée il faut évidenirnent 01)server que la variabilité 
de Q avec ln température doit influencer d'une façon sensible la 
valeur de A. - De la mênie kqon nous pouvons calculer aussi 
facilenient le travail maximiimqu'on peut obtenir dans l a  combus- 
tion du pétrole ou d'autres substances ; jusqu'alors ceci n'est pos- 
sible qu'à l'aide des formales prbcéderites, parce que les mesures 
relatives & l'équilibre nous font défaut et sont ti peine r6alisnblcs. 

Il est manifeste que le problème qui s'impose c'est d'abord, par 
l'étude des tensions de vapeur et des chaleurs spécifiques, de 
déterminer avec plus de précision les valeurs de C et les termes 
plus élevcs des équations (8), (9) et (15), et ensuite de remanier 
toute la chiniie au point de vue de la Thermochimie. biais nous 
pouvons déjà dire que les relations de la clialeur et de l'énergie 
chimique, vers la découverte desquelles le principe de BERTHELOT fut 
un premier pas, sont aujourd'hui connues dans leurs traits essen- 
tiels. 

Outre la littérature d6ji  inentionnée, citons encore les travaux suivants dans 
le doinaine du nouveau théorcme : E. FALCK, Phgsik. Zeitschr. 9, p. 433, 
1908 ; R. NOU~IANN, Diss., Berlin, 1907 ; BARKER, Diss., Berlin, 1909 ; H .  SCHOT- 
TKY, Zeifschr. physik. Cliem. 64, p. 415, 1908; M. TRAUTZ, Zeitschr. f. Elck- 
trocliemie, i(W38, p .  53'1. - Le chap. VI1 de ce livre contient d'autres opplica- 
tions 

[ D u s  un travail récent, 0. SACKUR (Ann. der Pliys., 34,455,1911) a monli.6 
i p e '  le théorème de NERNST est une cons6quenc.e nkcessaire de la tliéorie d'Ems- 
T s r s  sur la clialeiir sp6cifiqtie et des conceptions de BOLTZMASN SIIP ia relation [II? 
l'entropie et de ln probabilité] [Tl. 
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CHAPITRE VI 

~~LECTROCBIHIE 1. - FAITS G~~&RAUX: 

Conduction Blectrolytique. - Le transport de l'électricité dans 
les corps conducteurs peut se faire de deux faqons, avec ou sans 
transport de matière ; ce dernier cas est celui des conducteurs 
(( niétalliques )) ou de première » classe ; l 'aut~e cas est celui 
des conducteurs « électrolytiques n ou de « seconde n classe. La 
nature de la conduction métallique nous est encore peu connue ; 
par contre nous possédons des notions assez nettes sur l'essence 
de l'électralyse, qui pendant longtemps dans l'histoire de la phy- 
sique et de la chimie a joué le rale de lien entre ces deux branches 
de la science; elle consiste en une décomposition chimique par 
la force électrique, dkcoinposition capable de vaincre les affinités 
les plus puissantes et dont l'étude est depuis longtemps l'occupa- 
tion préférée de nombreux pliysiciens. 

Nous avons vu dans la théorie de la dissociation électrolytique 
(T. 1, p. 404) que le déplacement des ions libres (c'est-h-dire 
non réunis ensemble en molécules neutres) dans le dissolvant, 
des ions positifs de l'anode vers la cathode, et des ions négatifs 
dans la direction inverse, par l'effet des forces électriques, consti- 
tue le pliénomène de la conduction du courant ; une solution 
conduit donc le courant d'autant mieux que les ions y sont plus noni- 
breux et que le frottement que subissent ceux-ci dans leur mouvc- 
ment est plus faible. Cette représentation s'applique sans cliange- 
ment à toute substance possédant la conduction électrolytique, 
qu'ellc soit gazeusc, liquide ou solide, qu'elle soit uii corps uni- 
taire ou un mhlnnge. 

La charge électrique des ions est la meme, qu'ils se trouvent 
dans une solution ou dans une substance de composition unitaire, 
car la  loi fondamentale de l'électrolyse de FARADAY s'applir[uc 
aussi bien aux corps fondus qu'aux solutions aqueuses. 
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LES T~ANSFOnlATIOi7S DE L * ~ N E R G I E  31s 

Lorsque nous avons trait6 de la thilorie de la dissociatiop Blec- 
trolytique et de celle de l'affinité, nous avons exposé ce qu'il y a 
de plus important sur'la conduction électrolytique des solzrtions, 
et spécialement des solutions aqueuses. Le pouvoir conducteur 
des composés unitaires, par exemple des sels fondus, est évidem- 
ment, comme dans les solutions, directement proportionnel au 
degré de dissociation et inversement proportionnel au frottement 
des ions ; mais jusqu'alors il n'a pas 6té possible de dilcoinposer en 
ses deux facteurs le pouvoir conducteur observé, parce qu'ici un 
phénomène analoguc à celui dcs changenients de concentration 
aux électrodes par suite du transport de HITTORF nous fait nbsolu- 
ment défaut. Nous ne sommes donc pris encore en mesure de déter- 
miner la fiaction du nombre total-des molécules d'un sel fondu 
qui est décomposée en ions, bien qu'il scml~le que la question 
puisse être résolue par voie indirecte (1). 

Electrolyse. - Lorsqu'un système de conducteurs de première 
classe est parcouru par un courant électrique, des phénoméncs 
thermiques se manifestent aux surfaces de sCparation des divers con- 
ducteurs (effet PELTIER) et dela chaleur est dégagFe dans tout le cir- 
cuit (effet JOULE), mais aucune transformation chimique n'acconi- 
pagne l e  transport de l'électricité ; si au contraire lc courant traverse 
un conducteur de la seconde classe, outre lesph4nomènes 921" m 1 1 s  

venons d'indiquer, on observe un déplaccinent de la matière (mi- 
gration des ions) et aux surfaces de séparation des conductcurs de 
première et de seconde classe se manifestent des changements chi- 
miques particuliers qui consistent essentiellement en une dissolu- 
tion des électrodes ou en une séparation des ions de l'électrolyte, 
mais qui l e  plus souvent se compliquent de réactions secondaires 
entre l'électrolyte et les produits séparés. 

Si deux électrodes métalliques de même nature plongent rlnns 
un électrolyte (solution, sel fondu ou solide), on ohticrit l'in teiisil il 1 
du courant d'après la loi d'ohm par la formule 

- E 
l = -  

W + w '  

dans laquelle w représente la r8sistance de la cellule 6lectrolyti- 
qiir, E la force électromotrice de la source él~ctr iq~w et \Y sa 

(,l) Pour l'eau, qui est à la températrire ordinaire un très faihle électrolyte, 
le problème a été. en effet, rCsolii par des inCthodes indirectes : voir p. 90. - 
A i l  sii,iet des connaissances actuelles sur les sels fond~is, voir 111 monographie de 
1:. LOHEXI, ~ l c l i t r o l y ~ e  geschmolzener Salue, 1 et 11 (1905, cliez M.. Iinnpp). 
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résistance. Ccttc forniule n'est applicable que si le  courant ne yro- 
duit pas clans la cellule électrolytique des modifications qui créent 
une force dlectromotrice. hlais ordinairement le processus de 
l'61ectrolyse change l'état de la  surface d'une électrode, soit parce 
qu'un autre rriétnl s'y clépose, soit parce qu'un gaz dégagé s'y dis- 
sout (s'y occlut), ou encore parce que la  composition de l'électro-. 
lyte qui l~nigne les électrodes s'est modifiée d'une faqon yuelcon- 
quc; dans tous ces cas on observe l'apparit'ion dans la cellule 
klectrolytique d'uneforce électromotrice inverse, ce qu'on nonime 
la  po/ag*isahon galvanigzre. Désignant par E la valeur de cette 
force électromotrice, nous avons pour la  nouvelle intensité du 
courant 

La loi clécouvert,e par FARADAY (1833) nous fait connaître la  quan- 
tité des ions mis cn liberté ; cette quantité est proportionnelle ail 
temps et à l'intensiti? du courant, et la même quantité d'élcctricith 
électrolyse des quantités chimiquement équivalentes des électro- 
lytes les plus divers (voir T. 1, p. 410). Dans les cas où la valencc 
de l'ion est susceptible de variation, il en est de même de la quan.. 
tité de substance décomposée ; ainsi le même courant qui dépose 
200 gr. de mercure d'une solution de nitrate mercnreux (E-IgN03) 
déposera 100 gr. de métal d'une solution de cyanure mercuriqm 
[Hg(CN)". 

La quantité d'électricité qui met en liberté un équinlent- 
gramme élcctrochirnique d'une substance et qui(T. 1, p. 424) est 

1 
- x 10" 96540 coulombs (ampères-seconde) 
1,035 

sera dans ce qui suit désignée par F (FARADAY). 

Production de l'énergie Blectrique par les syst4mes chimiques. 
- Des divers dispositifs qui ont été imaginés pour ln. production 
du courant électrique et qui réalisent l a  transformation de la  cha- 
leur (piles thermo-électriques), dc l'énergie mécanique (machines 
dynamos) ou de l'énergie. chimique (piles hydro-électriques) en 
énergie électrique, nous considérerons tout particulièrenient 
la dernière catégorie d'appareils. Un élément galraniqtre est un 
système chimique dans leqixel les variations de l'énergie liées 
aux transformations matérielles produisent une fornie électromo- 
trice ; comme c'est seulement dans les condiicteurs de seconde 
classe que le passage d u  courant s'accompagne de trünsfornin- 
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tions chi~iiiques et que, d'autre part, ce n'est que dans cette 
catégorie de conducteurs que des cliaiigeiiirnts cliiinques eii6eii- 
drent un courant, les élénients galvaniques doivent nécessaire- 
iiieiit contenir des substances clouées de conductivité hlectroly- 
tique ; jusqu'ici on a cinployé presque esclusivenient des solutions 
aqueuses (piles hydro-électriques), rarement des sels en fusion. 

On peut réaliser des élénients galvaniques soit avec des conduc.- 
teurs électrolytiques seuls, soit en unissant ceux-ci ii des condiic- 
teurs de premiére classe (électrodes de niétal ou de cliarbo~i) : 
ceux de la preniiére catbgorie (cliahes liquides), formés par 
disposition à la suite des unes les autres de solutions aqueuses d'élec- 
troiytes (acides, hases, sels) et cliez lesquels les forces électronio- 
trices quinaissent aux surfaces de contact des liquides et des métaux 
sont totalement éliminées, ont fait l'ol~jet de diverses recherches 
(ouBois-R~~n~ox~ [ISGi], W o a n l - ~ I ü r , ~ ~ ~  [18'iO], PAALZOW [1874], etc.). 
Dans ces deriiiers temps, ces piles ont acquis un nuuvel intérêt, 
parce que, grhce à la nouvelle théorie des solutions, elles nous 
fournissent une idée du mécaiiisnie de la production du couraiit 
(cliap. VIII) ; ici l'action électroniotrice réside exclusivcnient dans . - 
la yénétration réciproque de diverses dissolutions. Mais cliez les 
autres éléments, la nature des processus qui doiirient naissance nu 
courant est aussi, dans la plupart des ç a ,  simple et évidente ; le 
courant fourni par l'élément y produit des transformations chinii- 
ques qu'on peut presque toujours prévoir d'aprés la nature de 
l'électrode et de l'électrolyte qui l a  baigne, Dans la pile de VOLTA, 
y ar exeniple , 

Ln 1 ZnSOkacl. 1 Cu, 

le métal négatif (ziiic) se dissout et au pôle positif (cuivre) se 
dégage de l'hydrogène ; dans l'élément de DANIELL 

Zn 1 Il'SObaq. - CuSO'aq. 1 Cu, 

le phhoniéne chimique .qui produit le courant se représente par  
l'équation 

Zn = CuSO' = Cu + ZiiSO1; 
dans 11é16inent de CLARK, 

Zii 1 ZnSO'aq. ( Hg2S04 1 Hg, 
formé de mercure recouvert de sulfate merçureux, d'uiie solutioii 
saturée de sulfate de zinc. et de zinc iiiétallique, le zinc se dissout 
au pale négatif, tandis qu'il se dépose au pôle positif, mais lh, au 
lieu de former un amalgame avec le mercure, il décompose le 
sulfate mercureux solide, selon l'équation 

Zn + IIgPS04 = ZnSO' -+ 2[Ig, 
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etc. Toutes ces réactions chiîniqzres se font suitinnt la loi quantita- 
tive de FARADAY ; si la mème quantité d'électricité traverse les 
divers éléments galvaniques, dans tous les réactions se font sui- 
vant des rapports électriquenient équivalents. 

La détcrniination exporiinentale des forces électroinotriecs se fait facilement 
et avec prkision en comparant l a  force B. mesurer avec celle d'un é16ment 
narnial; coriiine le1 on eniploiel'élén~ent de CLARKE, dont l a  tension est connue 
avec une iiicertilude moindre que 1/1000; d'après JAEGPR et  KAHLE (Zeitsrh. f. 
Iristriirnentenlrunde, 1898, Helt 6, p. 161; Wied. Ann. 65, 0 i6 ,  1898) sa ten- 
sion, en prenant le volt internalioiial coirime unilC, est esprinuk par 

On prdrixe maintenant l'élément de WESTOX, qui est conslruit exactement 
coiiiiiie celui de  CLARKE, avec cette différence que le zinc et le sullaie de zinc 
sont remplacés par du cadmium et du sulfate de cadmium. La force électronio- 
trice de cet éldment est 

Et = 1,0487 - 0,0000dEi (t - IS), 

c'est-&dire que dans la plupart des cas on peut l a  considérer comme indEpen- 
dabte de la température. Pour des mesures précises de la  force électromotrice 
c t  pour plus de certitude, il est bon d'utiliser les deux éléments, qu'on peut 
facilement établir soi-même. l'our les détails de l'opération, voir ~~OHLRAUSCII, 
Leitf. d. Phys.,S Aufl., et parliculiérement JY. JAEGER, Nornialelernente, Halle, 
4902. 

Réactions électrochimiques spèciales. - En règle générale les 
ions ne se séparent pas directemelit à l'état de molécules non élcc- 
trisées, comme cela a lieu dans l'électrolyse de l'acide chlorhy- 
drique, où ils se dégagent sous forme d'hydrogène et de chlore 
gazeux, mais il se produit des complicaticm dues soit à la réaction 
réciproque des ions ou bien à leur réaction sur le métal de l'élec- 
trode, sur le dissolvant ou encore sur les autre$ substances dis- 
soutes. En voici quelques exemples exprimés par les équations 
suivantes, que l'on comprend sans effort : 

On peut considérer toutes ces réactions coinme l'effet des élec- 
trons positifs ou négatifs (T. 1, p. 450) sur l'dlectrolyte ; l'inter- 
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vciition des électrons négatifs dans la réaction signifie que le  yhé- 
noiiiène se passe à la cathode, où les ions positifs (cations) se 
séparent, et de niêine l'intervention des électrons positifs indique 
que le phénomène se passe à l'anode. Le nombre des électrons 
qui entrent en réaction nous donne le nombre de F qu'exige l a  
réaction électrochinlique considérhe. 

Pour pénétrer plus profondcment l'essence des phénomènes 6lectrochimi- 
ques, une connniseancc pr6cise des principales réactions électrochimiques cst 
indispensable ; pour cela nous renverrons à. l'étude des excellenls ouvrages de 
W. BOHCHERS, « F,lelitrometallu~~gie n 3 Aiifl. ,  Leipzig, 1903, chez Hirzel; de 
14'. lInusn, Grundriss der technischen Elelitrochemie auf tlieoretischer Grund- 
lage tl, chcz K. Oldenburg, hIiinchen-Leipzig, 1906, et de B. T~'EU~IANN, c Tlieorie 
und Praxis der analylisclicn Elektrolyse derMetalle » chez Knapp, Halle, 1897. - 
I-'o1ir l'étude expérinientale signalons tout spécialement les inti.oductions aux 
travaux pratiques électrochimiques de W. LOEB (Leipzig, 1899), de R. LORENZ 
Goettingen, 1901) et  K. Ems (Halle, 1903). LE BLANC, « Lehrbuch der glektro- 
chcinie u, a donné un exposé succinct de l'électrochimie théorique; nous devons 
[1 FOERSTER un ouvrage remarqub, * Elektrachemie wüsseriger Loesungen » 
(Leipzig, iM5, chez A. Barth). 
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CHAPITRE i - I I  

~ L E C T H O C R I M ~ E  II .  - T H ~ ~ O R I E  THhRNODYiïBM1QC& 

Travail Alectrique. - Le travail électrique est donné par le 
produit de la force électromotrice (en volts) par la quantitci 
d'électricité (en coulonibs) ; l'unité de travail électrique est le 
volt-airipère-seconde ou volt-coulomb, plus brièvement appelé 
watt-seconde ou joule; elle est fournie en une seconde par un 
courant d'un ampkre produit une tension d'un volt. Dans lc 
système al,solu, 1 volt vaut IO8 u. CGS, et 1 ampère IO-' u. CGS ; 
ainsi le joule vaut 

10' unités absolues (cm' g. sec-" ou I O 1  ergs, 

ou l ien (S. 1, y. Iti), 

Cette quantité de chaleur est dégagée, par exeinyle, lorsqu'uii 
couraiit de 1 ampère circule pendant une seconde dans une résis- 
tance d'un ohm. 

Pour mettre en liberté un Cquivalent-gramme il faut 96340 cou- 
loinbs, noiiibre que nous avons tl6signé par F. Si dans un élénieiit 
galvanique de force électroniotrice E le courant est dù ii la réac- 
tion d'un équivalent-graiiiiiie, le travail produit est 

E F joules = 96340 x 0,2387 E = '23016 E. 

Si dalis une cüvc i.lcclrolytiquc la force coiitre-électi*oiiioti*ice 
est E, le travail dépensé pour la déconiposition d'un équivalent- 
grûniirie de l'électrolyte est E F. 

Application du premier principe de la thermodynamique. - 
Daris un éléiiient galvanique de force électroinot~ricc E et de 
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résistance intérieure R ,  fcriiié par une résistance extérieure ,*, 
l'intensité du courant est, d'aprks la loi  OHM, 

E 
4 =- 

~fi .> 

et la clideur dégagée dans le circuit estérieur est 

Si 14 est esscz yctit vis-&vis de r ,  toute l ' é~ i e r~ i e  Sou~.liic pour 
1'616uient apparait clans la p i d e  estéricurc du circuit, et l'on a 

cxi désignant par v le nombre de F fournis par le cou~ant, 

Rel)resentons par U l'effet therniiquc, par Bc~uivaleut-graiilnie, 
du processus qui engendre le courant ; un élément fernii: sur lui- 
iiiênie et plongé dans un caloriniètre accusera un effet tlierniiquc 
v Ci lorsque r équivalents-granimes seront transforin6s, car, cil 
vertu du principe de la conservation de l'énergie, la chaleur mise 
en jeu ne dépend pas de la voie par laquelle s'est faite la réaction 
chimique. Mais si la portion de circuit qui ferme l'éléineut sc 
trouve en dehors du caloriiiiètre, la quantité de chaleur dégagée 
dans ce dernier est d î i nu6e  de Prt,  et si r est grand vis-A-vis 
de R, la chaleur dégagée dans le cdorinietre par la transforniü- 
tion de v équivalents est 

v L' - i2rt = v (U - FE), 
ou hieri lii. clialeur aborbée  dans l'élénieut par éyuivaleut- 
grainnie est 

I i = F E - u .  
Xous pouvons appeler H la chaleur katente de l'élériient. 

Si l'on suppose que H n'a qu'une valeur trés petite, on aura 

c'est-d-dire que la loiw électronioti~ice de 1'61éiiieiit pourra ètre 
ciilculÇe diiwteriieiit d'iq)rCs l'effet tlieriiiii~ue. L'expérience moii- 
tre que dans dc nonibreus cas, port~iculiérement clans ceux oii Z: 
pos&Bde urie gründc valcur, cctte supposition cst adriiissible ; niais 
il n'en est pas toi~jours ainsi. 

Dalu ce gui suit . I L O ~ I S  de'sigl~erotts pur U I'efl'e~ ~ l i e r m i y ~ t e  dco* 
processus klectrochimique, en nous rappelant que dans l'applica- 
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tion pratique des for~nules nous devons avoir égard au système 
d'unités dans lequel E et U doivent être exprimés. 

On a cru, et c'est une idée qui, bien que depuis longten~ps 
réfiitbe, se troiivc cncoye parfois esprimée, que la diminution de 
l'énergie totale liée à la rkaction chimique et mesurée par l'effet 
thermique, nous donne immédiatement la valeur de la force 
tJlectromotrice, ou, en d'autres termes, que l'énergie chimique 
est hnplemcnt transform6e cn énergie électrique ; s'il en était 
ainsi 1'8quation 

FE = U, 
comme nous l'avons déjs remarqué, devrait être rigoureuse ; en 
mesurant U en cal. et E en volts, on aurait 

Cette relation a été formulée sur des bases conjecturales par 
HELMHOLTZ (1847) et par W. THOMSON (1851), et elle est générale- 
nient dési,@e sous le nom de règle de THOMSON ; elle serait une 
conséquence directe de la conservation de l'énergie si I'éldnzent 
foiirnissaîzt un travail (courant) ne s'échaufait ni ne se refroidis- 
sait, s'il ne prenait ni ne cédait de la chaleur au milieu ambiant, - 

condition qui, bien que souvent réalisée d'une façon approxima- 
tive, n'est pas satisfaite rigoureusement. Longtemps on a cru 
pouvoir attribuer aux erreurs d'observation les différences des 
résultats du calcul et de l'expérience, jusqu'à cc que les recl-ier- 
ches exp6rinientales de THOMSON (1) et surtout celles de BRAUN ( a ) ,  
ainsi que les considérations thermodynamiques de HELMHOLTZ, que 
nous donnons plus loin et que suivirent des mesures exécutées 
avec le plus grand soin, eussent enfin théoriquement et expéri- 
mentalement réfuté la règle de THOMSON d'une façon définitive. 

Ce qui a surtout contribué à faire admettre si longtemps l'exac- 
titude de cette règle, c'est cette circonstance que dans le cas où 
cllc a été appliquée pour la preniièrc fois elle s'est trouvée effec- 
tiveiilent l~ien vérifiée ; dans l'élément de DABIELL, en enet, la 
force électromotrice possède presque rigoureusement la valeur 
que l'on calcule d'après l'effet thermique de la réaction chimique. 
La chaleur de forniation d'un équivalent de sulfate de zinc à 
partir du mbtsl, de l'oxygène et de l'acide sulfurique fortenient 
dilué, est 

1 - (Zn, O, S03, aq,) = 53045, 
2 

( 2 )  Wied. Ami.  i i, 2% (1880). 
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et pour le sulfate de cuivre la quantité correspondante est 

La diifëreuce de ces valeurs, 

53045 - 27980 25065, 

nous donne la quantité d'énergie qui est libe A la  trünsloriilatioii 
chiinique produite par le transport de l'unité d'électricité évü!uéc 
en niesures électrochimiques, c'est-à-dire à la séparation par l e  
zinc d'un écjuivalent-graninie de cuivre de l a  solution de sulfi~le 
de cuivre ; par la règle de THOMSON, on trouverait pour la forcc 
électromotrice de  l'élément de DANIELL, 

25065 E = - -  
2304ü 

- 1,083 volts, 

tandis que l a  mesure directe fournit 3,09 a 1,10 volts. On trouvc 
une concordance également bonne chez les éliimcnts construits 
sur le type de celui de DANIELL, dans lesquels on remplace 10 
cuivre par l'argent et  l e  zinc par le cadiilium, les deus métaux 
étant plongés dans des solutions de leurs sels. 

Mais ln règle de  THOMSON se trouve tout à fait en défaut dans 
les cliaines liquides et  dans les piles de concentration, p a r  
exemple ; ici lc processus qui engendre le courant consiste siin- 
plenient en le niélange de solutions de concentration diverse,. et 
lorsqu'on prend des solutions suffisamnent diluées l'effet thcrnii- 
que devient nul, tandis que la force électronlotrice peut acquérir 
des valeurs assez considérables. Nous verrons par la suite une 
série d'asseniblages galvaniques dans lesquels les di86renccs 
entre les forces calcul6es e t  nicsnr&cs atteigncnt d'assez grandes 
valeurs. 

Les riiêmes considérations s'applic~uent exactement aux pliéiio- 
iiiènes électrolytiques, en  remplaçant l a  force électroniotrico II, 
par la force contre-électromotrice de polarisation E .  Ici encore on 
n'obtient que des valeurs approxiinatives ; ainsi l'électrolyse 
d'une solution diluée d'acide chlorhydrique exige une force élec- 
tromotrice de 1,3 volts, tandis quc l'effet therinique du processus 
cliiniique, 

1 - - (H" Cl" = 2.2000 
2 
(HC1, aq.) = 17310 

Total t3 3'3'310 

39310 ---- 
C - - 1 ,71 volts, 
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Il  faut encore observer que U est iiidéperidaiit de la. coimmtra- 
tioii de l'acide clilorhydrique étendu, inais qu'il n'en est pas de 
niênic de s (voir Chap. YIII). - La polarisation galvanique ti'uiic 
solution de cldorure de calcium calculée d'après les équatioiis 
t herii~icjues 

,I 
- (lP, GY) = 22000 
2 
(HU, aq.) = 17310 

(HG1 aq., XaOH aq.j = 13700 
Total = W0 10 

serait 

tandis que la iiiesure directe donne environ 2,0 volts. 

Eléments réversibles. - Si dans un élélirent galvanique nous 
faisons passcr la mênle quantité d'électiicité, une premiére fois 
<lans un sens et une seconde fois dans le sens opposé, nous 
aurons deux cas à considérer : ou hien l'élément se retilouve daus 
l'état priniitif, ou bien il est clans un état différent. Ln exein1)le 
du yreniier cas nous est fourni par l'élément DANIELL constrilit 
selon le  scliénia : 

Lu 1 LnSOL 1 CuSOL 1 Cu. 

Imaginolis l'uiiité d'électricité (en niesures électrocl~iriiiques~ 
passant d'abord dans le sens de gauche i droite ; un équivalent 
de zinc se dissout à l'un des pôles, tandis qu'un équivalent dc 
cuivre se dépose à l'autre pôle ; si la même quantité d'électriciti: 
circule maintenant de droite à gauche dans l'&ment, un équiva- - - 

lent de cuivre entre en  solution et un équivalent de zinc se sépare 
de sa solution, de sorte que le systénie est ramené ri son état 
primitif. Un exemple du second cas se rencontre dans la  pile de 
Volta 

Zn ( H2S04 I CU; 

si l'unité d'électricité traverse l'élément de gauche à droite, un 
équivalent de zinc se dissout au pôle zinc et un équivalent d'lqdro- 
gène est mis en liberti: au pôle cuivre ; si, au contraire, l'uriito 
d'électricité parcourt l'élénient de droite à gauche, un équivalent 
de cuivre se dissout au pale cuivre e t  un équivalent d'hydrogène 
se dégage au pale zinc, de sorte qu'ti la  fin de l'expérience uu 
équivalent de chacun des deux métaux ziiic et cuivre a Bté dissous 
et deux Pquivaleiits d'hydroçéne ont été mis en liberté. 

1)aiis le 1)reinier cas la  chalcur dégagéc et l c  travail produit 
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dans le cycle fwm6 sont nuls ; l'élément doit donc avoir possédb 
la memc force électromotrice quand il était parcouru par le cou- 
rant dans un sens ou dans l'autre. 

Dans le second cas il doit exister une compensation pour les 
tra.nsforniations chimiques qui constituent le résultat définitif de 
l'expérience ; cette conipensation ne peut évidemment être cher- 
chée que dans la somme de travail par l n  dépense duquel l'unité 
d'électricité a pu passer dans un sens et dans l'autre ; cette somme 
ne peut donc être nulle, et par conséquent l'élément devait possé- 
der dans les deux cas une force dlectrornoltlice diflhente; ceci 
n'est possible que si le transport de l'électricité excite une force 
contre-électromotrice, autrement dit, si 1'6lément est polarisable. 

Kous désigiierons donc ces deux groupes d'6léments comme 
inzpolarifables et polarisables, ou comme récersibkcs et non t+z.ersi- 
6les. Il en est d'autres, tels que la pile de GROVE (platine, acide 
nitrique, acide sulfurique, zinc) qui sont en quelque sorte internié- 
diaires, parce qu'ils sont impolarisables dans une direction, dans 
celle où ils produisent un courant, tandis qu'ils sont polarisables 
dans la direction opposée. 

Tous les éléments réversibles peuvent être em~loyés  coinme 
acci~în~dateztrs, et inversement un bon accumulatgur doit fonction- 
ner d'une façon réversible. Seuls les éléments ré~ersibles sont 
capables de fournir l'effet utile maximum ; ceux qui ne sont pas 
réversibles sont comparables à une machine à vapeur mal construite, 
dont les pistons etles soupapes ferment imparfaitement. C'est pour- 
quoi nous nous occuperons plus spécialement des éléments qui tra- 
vaillent de la façon idéale, c'est-&-dire des éléments réversibles. 

La condition essentielle de la réversibilité, c'est d'abord que 
les phénomhes qui se passent aux électrodes soient eux-mêmes 
réversibles. Un métal plongé dans une solution d'un de ses sels 
est une (( électrode réversible », puisque lorsque le courant passe 
du métal à la solution le métal se dissout, et qu'au contraire le 
métal se dépose lorsque le courant va en sens inverse. Nous 
désignerons ces électrodes sous le nom d'électrodes révemihles d~ 
prmzGi-e esp&ce. 

Ces électrodes peuvent aussi bien être appelées (( électrodes 
réversibles par rapport au cation 1) puisque le  transport de I'dcc- 
tricité y est produit par le cation seul ; nous avons maintenant à 
examiner les électrodes réversibles de seconde espice, qu'on pour- 
rait appeler a électrodes réversibles par rapport à l'anion ». Rernii- 
wons, par exemple, une lame d'argent d'une de chloriii~c 
d'argent et plongeant l'électrode ainsi préparée dans I n  solution 
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d'lin chlorure, tel que l e  chlorure de  potassium ; les conditions 
exigées sont réalis4es. Le passage de l'électricité de l'électrode A - - 
l'électrolyte ne peut se faire que pa.rce que les ions chlore (mis en 
liberté par  l a  réduction du chlorure d'argent) entrent dans l a  solu- 
tion, ou bien parce que, le courant allant dans la direction oppos6c, 
ils se dbposent sur l'argent, auquel ils s'unissent pour former AgC1. 
Ilans les deux cas ce sont donc les ions électronégatifs qui transpor- 
tent l'électricité, c'est-ù-dire que l'électrode est réversible par rnp- 

H l'anion et qu'elle se comporte corrime si elle était faite d'une 
modification du chlore métalliquenient conductrice ; elle satisfait 
donc ii toutes les conditions de réversibilité. En général, tout 
iii6tal recouvert d'un sel insolu1)le dont il est le constituant hasi- 
que et plongé dans la solution cl'iin autre sel dont l e  constituant 
électronégatif est le ri16nie que celui du premier, représente une 
électrodc rilversible par rapport à l'anion. Comme inétal on 
cniploie avaiitageusenicnt le mercure, qui, d'une part, en sa 
qualité de lirpidc pr6sriitc: unc constitution superficielle constante, 
et, d'autre p i~r t ,  fornie avec un grand nombre de radicaux négatifs 
cles combinaisons pcu so1ul)les. Ccs dernières, qui rendent l'élec- - 
trode iiripolarisnblc, sont n p p e l i ~ s  des d~polarisezws. 

On peut répartir les é16iiieiits ~,zlvaniques réversibles en  trois 
c i i t8gor i~~  : ceux*qui sont foriiiés cle dcux électrodes réversibles d r l  
preinikre espGce, coinnie l a  pile de DANIELL ; ceux qui  possède^^ t 
une électrode réversil~lc de prciniÇi2e espèce et une de  sccontlc 
espèce, coniiiie ln pile D O Y ~ I ~ ~ L I C  dc CLARKE, et enfin ceux dont 1t.s 
deux électrodes rbversibles sont dc seconde espèce ; jusqii'ici 
aucun élément de ce typr n'n et6 eniploy6. 

Transformation de l'énergie chimique en bnergie Blectrique. - 
Xous pouvons, au riioyen d'un cycle fermé, établir une relation 
ciif iae le & p y  emettt de cl~aleui. dû aux processus qui engeiidrciit 
lc courant dans un éléirieiit réversi1)le et l e  travail cxth~ieiir pm- 
duit ou, ce qui revient au même, la force électroinotricc. Faisons 
produire à l'élénient galvanique dc force électroinotrice E (en 
mesure électrochiniique), A. la  température T, le  travail E, pour 
lcquel un équivalent de métal positif se &pose au pôle positif et 
un écpivaleut de métal nbgatif se dissout nu pdle négatif ; dési- 
gnons par U l'effet tlicrmique lié ces réactions chimiques, eil'et 
que nous pouvons calculer d'apres les données thermochiiiiicpcs 
et qiii clans l'élénient de DANIELL, par excniplc, correspond ;i l a  
dilGrence des chaleurs de forniation 

(Zn, S04, aq.) - (Cu, SOb, aq.)  ; 
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ainsi le dhgagement de chaleur dans l'élément est égal ii 

Portons maintenant l'élément de la température T à T '+ dT, cc.. 
qui amène la force électromotrice de  E i E + dE, puis renversons 
la réaction chimique de faqon à faire passer l'unité d'électricité en 
sens inverse, ce qui exige une dépense de  travail E -+ dE et 
rntraine une absorption de chaleur de 

Après refroidissenient jusqu'à la températu& T le système se 
retrouve à son état primitif. Dans ce cycle réversible, le travail 
dE a été fourni par l'extérieur et l a  quantité de chaleur E - U n 
kt6 blevée de T ü T + dT ; d'après le principe de la transforiiiabi- 
Mi! (le la  chaleur en travail extérieur on doit avoir : 

Suivant que la force éleetron~ot~ice de 1 '6 lhen t  augmentc ou 
diminue wec  l a  température, on a E ) U ou E < U, c'est-2ii.c 
c p  la  force Flectroniotrice est plus grande ou plus pctite que l'cfl'ct 
thcrmicp des phénomènes chiniicps q i i  prorluisent le coiirniit. 

L'équation lxécédente, qui d'ailleurs peut se dédiiirc de l'éqiin- 
tion fondamentale (T. 1, p. 28) en faisant la variation de 1'6nergic 
libre h = E, a été établie par II. v. HELMHOLTZ (l), et pcu aprh 
clle n été soumise par CZAPSKI (2) à une vérification espt:rimcntale 
clnnt les résultats, ainsi que ceux des travaux post6rirurs dc 
.JAEIN (3) ,  ne laisscnt aucun doute sur son exactituclc. L'espi:rience 
n. inontri. qu'il y a dcs élémcnts r6v~rsil)lcs ü corfficient d r  trmpi;- 
inture positif aussi bien que nbgatif, et que, par consérpciit, on 
p u t  obtenir des phénomènes chiniiques prodiictcurs du coiirniit 
un travail extérieur tantat plus grand, tantdt plus petit cluc l'effrt 
thermique des réactions. 

Des expériences très précises de JAHN, qui à l'aide du caloririiC- 
tre à glace de BUNSEN a mes11~é directement l a  clialeur d t : g a p ' ~  
dans la totalité du circuit d'un élbment fermé sur lui-même, chaleur 
qui correspond à U, il ressort nettenient que la différence E - U 

(1) Sitzungsbcr, der Berl. Aliacl., 2 Fchrui~r, 7 Jiili 1884; Ges. Abli., T. Il. 
( 9 )  Tlïcd. Ann. 21, 209 (2884) ; ~ o i r  aussi GOCKEL, ibid., 24, 618 (1885). 
(3) Wied. Ann. 2 8 , P I  et 491 (1886) ; ~ o i r  aussi JAHN, Elelrtrochcmir, TVicn, 

1895. 
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t3st loin d'i+c tonjours égale i zkro, ou iizènic d'être ni.gligeahle 
vis-a-vis de la variation totale de l'énergie. Dans le ttrhleaii ci- 
dessous sont indiquées pour quelques assemblages les valeurs de la 
force électromotrice E, exprimées en calories, ainsi que l'effet 
tlicriiiicjue U dc 1s rbnction chiinique, rapporté i un bquiv.-gr. 
L'cxeinple suivant iiiontrera comment on peut effrctiier Ir! calciil. 

On a troiivé pour l'élément DANIELL A. 0°, 

E = 2S263 ; G = 26055 ; E - U = 208 cal. ; 

d'autre part le  corfficient de température est 

de là, selon la formule de HELHAOLTZ, 
E -- U = 0,000034. 23046.273 = 213 cal. 

La concordance, vu l'incertitude de la faible diflhence E - 6, 
cst parfaitement  satisfaisant^. 

Combinaison 

Cu, Cu(C'HSOa)2 aq. 
Ph, Ph(C=H302)* + 100 H20 

Az, AqCI 
Zn, ZnCP + ioo H-O 

Ag, AqCl 
Zn, ZnCP + 50 Hg0 

Ag, AyC1 
ZnCi, ZnCI' + 2.5 11'0 

Ag. AgBr 
Zn, Z n W  + 25 13'0 

- 
u 

cal. 

8706 

26023 

24456 

23493 

t 9882 

E - 
Volt cal. 

0,470 

1,otJ 

1,001 

0,960 

Hg ( HgC1 - LCI- KOH - Hg90 1 Hg. 

E - U  - 
10482 

23453 

23146 

2zrGG 

Cci 4Ir:inent a iine force électromotrice de 7 3 ô  cal. : le courant v n  rle droite !t 
giiiiclie. dc sorte que la r6action qui prodiiit le coiirnnt cst 

obs. 

+ 2076 

I 1 
HgCI + KOH = - Hg20 + - H f 0  + KC1. 

2 4 

calc. 
-- 

+ 2392 

Cc processus a lieu RVCC obsm*plion de chaleur (U = - 3280). c'est-ii-dire que 
c'est u n e  réaction endotliermiqiie qui est blcctromotrice. BUGARSZKY R trouvé 
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dE 
T -= $ il%%, valeiii. relativement 1iPs gr end^, d'oii, dans la throrie 

dl' 

Polarisation galvanique. - Si nous électrolysons un sgst8ine qiii 
est en équilibre, il se produit par la décomposition électrolytique 
une déformation de l'équilibre; pour cela il faut évideninwnt 
dipenser un certain travail extérieur, travail que le courant devra 
fournir; d'oh il résulte nécessairenient que le courant qui traverse 
t'électrolyte a à z'ainc7.p une force contfae-élect?,on20trice. De la découle 
cette proposition : SI l'o12 dectrolyse un sycléme chimiqtie maintenu 
rii trny&ralurr! constante, la réaction est telle qu'elle tmd à donner 
zin corcrant de sens inverse de celui qui /a produit, ce qui est 
conforme au principe plus g5nCral de l'action et de la  réac- 
tion (p. 269). 

Comme nous l'avons dit (p. 316),17intensité du courant dans un 
circuit comprenant une force hlectromotrice E et ilne celiiile 
&vtrolytique, est donnée par la formule 

c p n d  la force polarisante devient égale ii, la force contre-électro- 
motrice, il y a équilibre, c'est-à-dire que la  cellule électrolytique 
forme un élément galvanique de force électronlotrice E = E, poiir 
lequel s'appliquera ln formule (p. =T) 

Toutefois il est ri reniarquer que U,  l'effet thermique clu phéno- 
niéne producteur du courant, ne peut être calculé que dans un 
petitnombre de cas, parce que, en règle générale, la  polarisation 
et sous la déyenclance de très mininies quantités de sul~starices 
occluses dans les électrodes e t  des cliangeinents de concentration, 
difficiles à cléterniiiier, qui SC produisent nu voisinage immPdiat 
des électrodes. Pour cette rilison la  formule pivkéclente n'a pu 
1:tre que rarenient appliquée. 

D'ailleurs, par suite de certains ph6noménes irréversibles, 
comine la. convexion, la  diffusion, et autres, E reste notablement 
en retard sur E ; voir A ce sujct HELJI~OLTZ (Sitzungshericlite der 
Berliner Akademie, 1883, p. 660 ; Ges. Abli. T. III). 

Les yhénonièncs therniiques qui accoinpagnent la  polarisation 
ont Cté étudiés d'une façon très approfondie par JAHN (1). 

(1) Zeitsrhr. physik. Chcm. 18,399 (189;); 88, 385 (1898) ; P9, 77 (i899). 
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Calcul thermodynamique des forces électromotrices d'aprés'les 
tensions de vapeur. - Puisque la force électromotrice des élé- 
ments galvaniques réversibles est la mesure du travail maximum 
que le processus productcur du courant, clans les nieilleures con- 
ditions d'utilisation, est capable de fournir, et puisque cette 
grandeur, une température donnée, a une valeur bien dMnie, 
il est possible de trouver par le calcul la force Clrctronzot~ice 
d'une co?~zbinnison galvaniqzre qzrelconyue, si t on  connail I'afk- 
nité de Zn réaction prodztctrice du covmnt. C'est d'abord le cas 
dans ce qu'on nomme les piles de concentration, chez lesc~uclles 
le processus électromoteur consiste siinpIcment en le mélangc de 
solutions inogalement concentrées. Un calcul de la force de tclles 
piles de concentration a ét6 eEectué pour la première fois par 
HELMHOLTZ (1 ; si l'on plonge deux klectrodes en cuivre dans deus 
solutions d'un sel de cuivre communiquant entre elles, le cuivre 
se dissout dans la solution la plus diluée, tandis qu'il se dépose 
de la solution plus concentr6e ; comme phénomène producteur 
du courant, nous n'avons ici que les changements de concentra- 
tion des solutions qui baignent les électrodes. Que nous puissions 
de différentes façons calculer le travail maximum qui peut ktrc 
olhenu, et que la plus simple repose sur la considération de ln. 
distillation isotherme, c'est ce qui a déjh été expliqué (T. 1, 
p. 126), et nous voyons maintenant que ce tramil doit être égal 
à la force électromotrice, ce que l'expérience a confirmé pnrfaite- 
ment (2). Plus tard j'ai simplifié notablement la théorie d e  
TIELMHOLTZ pour les solutions diluées par 17eniploi de la loi de 
 VAN'^ HOFF (3)' et en me servant d'électrodes r6vcrsibles dc . . 
srconde espèce (voir le chap. suivant) j'ai pu la soiiincttrr ;i 
iine vbriiication expérimentale relativement précisc. 

Une autre cspiw ci(? piles de concentrafion a éti. p h  tard 6tiidic:c csp6riincn- 
Ialcment d'iinp h ~ o n  approfondie par G .  MEYER 1Zcitsr1~1'. pliysilc. (:hein. 7. 
477, 18913, aprés qiie Tunrs en a cil donnG iine fitilde th~:oricliic (ibiil., 5, 340, 
4890). Dans un Cltimcnt de pile construit sclon Ic srhénia. 

le métal dissous est transporté par le courant qii'il produit de I'nmnlgain~ 
conccntré & l'amalganie dilué; mais la force ~Jlectroinotrice de la pile, piiisqiie 

-\mnlgame conccntr6 Sululion d'un sel 
du métal dissous dans 

1'om:i Iga me 

(1) Wied. Ann. 3, 401 (1877); Ges. Abh. 1, p. 840. 
(21 J. ~ I O S E R ,  Wied. Ann. 14, 61 (1881). 
(3) Zcitschr. physik. Chem. 4, 129 (1889). 

Amrlgnine dilué, 
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le plilnomène est rd~~crs i l~ le ,  est encore la nlesure du travail mariniiim d l -  
rieur que le processus éIcctroinoteur est rapnhle de produire. D'aiitre part, ln 
pression osmotiqne Inqiielle est soumis le métal dissous dans le  nicrciirc cst 
encore une mesiirc dc la mênie grnndeiir, c t  l'on voit ainsi quc la mesiiie de 
In force filectroniotriçe des piles constivitss selon le type prCrédenl contliiit il 

une d6terminntion de ln pression osniotique di1 mCtal dissnns. Dnns loiis les 
cas Ptiidiés (Zn. Cd, Pb. Sn, Cu, Na) on a 01)servé : 10 que lii pression osnJo* 
tique des mCt:iqx tlissoiis cl:ins le niercure est proportionnelle à la concenlra- 
tion ; 20 pue sa viilcur (a qiiclqiies centièmes près) est celle qui se cnlciilc 
d'apréa la lernpfiraturc (ordinoirrment dc 48O :L 30') et In ronroiitriition de 
I':imalgame, en ndmcttnnt qiic l~ poitls mol~'cw2airco d u  mital dissozis est I P  
nzr^mr que son poids a t o m i p c ;  ce dernier rfisultat est d'nilleiirs en pnrf:iilc 
concordance avec d'autres dfiternrinationy de ln pression osmotique des infitans 
dissous dans le n1crciii.e (T.  1, p. 40.41. 

Appliquée à I'fiqiiilihrc entre les t%ts d'ngrfigation solide et liqiiide. la con- 
sidérotion pr6cédente nous indique qii'il la tcinp6ralure de fusion iino 6lertrode 
rnétnllique doit nvoir In même acfion électromotrice zous lrs driix 6tnts ; lit 
force d'un 616mrnt n'Cproiive ainsi auciin chnngeinent par la fiisioii rl'iine 
Clcctrodc, ce qile confirment les rxp6rieiices de .Ilrr,r.i.:n (Zcilschr. physili. Chern, 
10,459,4892). 

Application de la, Thermodynamique l'accumulateur A lames de 
plomb. - Les considérations thermodynamiques qui préc6clent ont 
trouyé leur application dans un travail intéressant de F. DOLETA- 
LeK (1) sur l'accumulateur à laines de ploiiib. Si l'on adinpt, 
comme PLANTI? l'avait dkji  présumé, quc le processus qui eriFen- 
dre le courant est exprinié par l'équation 

PbO" Pb + 2 J I i S O k  22PI)SO+ 21120, 

la force 4lectromotrice doit n6cessairenicnt s'accroître lorsque l n  
concentration de l'acide sulfiirique augmente et que ccllr dc  l'enii 
diminue. Lorspu'on oppose dans ilr i  même circuit deus acciiniii- 
liiteurs remplis d'acide siilfurique aqueux de coiic~ntratiori tliflb- 
rente, le  processus producteur du courant consiste ~iinpl~ri ir i i t  r n  

ce que, pour 2F,  2 mols d'acide sulfiirique sont transportk tlii 
prerriier accumulateur au second, en niêine temps que 2 niolç 
d'eau passent du second au premier. Désignant par pi et p,  lcs 
tensions de vapeur de l'acide sulfurigue, par Pi et P, celles dc 
l'eau des deux accumulateurs placés & la  suite l'un de l'autre, l c  
travail fourni par F, lequel est égal li la  force élcctroinotricr AE 
des deux accumulateurs opposés, est 

( 2 )  Zeitsclir. f. Elelrtrochemie, 4, 349 (1895) ; Wied. Ann., 65, 804 (1898) ; 
voir aussi ln monographie du mPme auteur, n Théorie des T3leialikiim1ileloi~s », 
Halle, 4891, chez Knnpp. 
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Les tendons de 1-apeur de l'eau au-dessus de l'acide sulfiiricpe 
sont bien connues (T. 1, p. 184) ; celles de l'acide siilfurique, cn 
raison de leur petitesse, ont jusqu'ici échappé H la niesure 
directe. D'après lcs considérations de T. 1, p. 128, nous pouvons 
calculer la tension de vapeur de l'un des coniposants d'un 
inélangc lorsque nous connaissons celle de l'autre composant 
dans sa relation avec la compositioii ; nous pouvons donc, dans 

l'équation (l), exprimer L ~ -  par la  tension de vapeur P de l'eau; 
Pz 

nous avons trouvé (T. 1, p. 128) 

Po Lç- $- x Lç-- Po -Sy, - ,, 
P P 1' 

et cette équation appliquée aux deux solutions dont l'une contient 
n., et l'autre xS mols d'eau par mol d'acide sulfurique, devient 

P 1 ,gE = xi L ç  P, - z,Lg P, - / " ~g Pdx, 
Pi .. .TL 

~t ainsi 

AE = RT (r2 Lg P, - x, Lg Pi - A:L~ P ~ X  + 

Pour obtenir .il? en volts, il faut faire 

R = 0,861.10-4 (p. 333) 

DOLEZALKK calcule encore la force de deux accuinulateurs oppo- 
sés par la  formule 

oii U se calcule d'après la chaleur de dilution de l'acide sulfuri- 
3lrE 

que et où - s'obtient par les mesures de STREINTZ (1) sur la  rela- 
sT 

tion entre le coefficient de tempkrature et l a  concentration de 
aAE 

l'acide clc l'accumulateur. D'ailleurs T - est tr& petit (0,0.2 volt 
aT 

au maximum), ce q u i  est parfaitement d'accord avec les considéra- 
tions développées T. 1, p. 185, selon lesquelles. la  chaleur de 
dilution des m6lang.e~ de l'acide sulfurique est h peu près équiw- 
lente au travail masimuin produit par la  dilution. Le tableau sui- 
vant contient les rkultats du calcul et montre la  concordance 
excellente entre les forces électromotrices mesurées par divers 
observateurs et calculées suivant divers procédés. 
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-- 

I P. c .  in. E en volts (a*) 

en 
nm.Hg *-- 

p a r P  p a r t i  

--- 

Pciidaiit la cliarge d'iiii azci~riiulatei~r. l'ucidé, d'aprbs I'Gqiiatioii de rdaclion 
précédente, devient plils com:eiiir6 ; pendtint la cléchtirge il d e ~ i e n t  plus étendu ; 
par conséqueiit la force de l'i~ccunliilüteiir doit augnicnier l~eiidant la c1i:irge e l  
diiiiiiiiiei lois de la décliarge. Si In cliarge et  l a  décharge sont lailes avec des 
densith (le coiir;int considérables, il se produit au voisinage des Iariics des vüria- 
tions de concentration reli~tiveinent grandes ; p:ir suite l'accumulateur a une 
force beaucoup plus grande lors dc la charge e l  beaucoup nioindre lors de la 
dticliarge que la force noriniile 14~95 ~volts) ; c'est ce que l'expérience a conslait':. 
Il se produit ainsi dans I'acçumulatciir une poliirisation d'espèce particulière 
due à une vaiiation tle la concentruliori de l'acide, qui agit. dans le niCrne scns 
HUS lames positive cl nlgat iw (un peu plus coiisidérdh au p d e  positif). - 
I,'acciiinulateiir, qui de tous les ilénients galraniqiies est cclui qui a la plus 
grande importaiicc, est encore nu point de vue tlierinodgnamiqiie, ainsi que l'a 
montré L)OLEAALEK daus la inonogi-üpliie précilée, la conil~inaison gnlraniqiic la 
yliis inléressante : en méme temps l'élude therniodjnoniique a fourni cc résiil- 
la l  important, que Z'acczintuk~~t~ur travaille d'une fa~o11 réversible sclori 
l'équation de r6uction pricédettte. 

Force Blectromotrice et Bquilibre chimique. - Le travail niasi- 
n i u n i  qu'un pliéuoméne chimique est capable de f o u r n i r  est 
(p. 239) 

CI"L cpw. .. . A = RT Lg 
ç,lllll. cp*,, . .  + R T L &  (1, 

(L) C;es.lALh. T. 111, p. 10'6. 
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Ccs équations se trouvent dé$ développées chcz ~IELNHOLTZ 
(1889) (1), bien que sous une forme diflbrente, niais claire dans 
son principe. 

Pour obtenir E exprimé en volts, observons que (T. 1, p. 57) 

R = 1,985 cal. gr., 
et que, par conséquent (p. 320), 

Dans ces derniers tcmps C. KNÜPFFER (1) a vérifié cette équation 
puur la réaction 

TlCl + IiSCNaq = TlSCN + IiC1 aq; 

ii l'instigation de BREDIG, il a déterminé l'équilibre de la réaction 
l~récédente et la force électromotrice de la combinaison 

Tl-amalg. 1 TlCl - KCI - RSCN - TJSCN 1 TI-amalg. 
L'application des formules (1) et (2) à la pile à gaz 

Pt 1 HZ 1 H'O 1 O 1 1% 

a fourni des résultats particiiliérement surprenants ; en adniettüiit 
que l 'hydro~ène et l'oxygène soient à la pression 1, on obticnt 

K, ct z2 rcyrbscntant les pressions partielles de l7liyIro~8ne c l  dc 
l'osygéiie dans la vapeur d'eau saturée. Par esen~ple, pour 
T = 290 ( t  = I l o ) ,  on a, p. 2'76, 

et, riinienant a la tension de la vapeur d'eau = 0,0191 atm., 

Ainsi, il vient 

ct de l i  

E = 0,01438 log,, i,92.2055 = 1,2322 volts A 17". 
Cette valeur, calculée par WARTENBERB et moi (2), parut d'abord 

peu probable, parce que  les mesures directes, dans lesquelles 
d'ailleurs, pour évitcr la polarisation, on avait employé au lieu 
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d'eau pure des solutions faiblement acides ou alcalines, avaient 
donné la valeur plus faible 1,15 volts. Mais il est évident que 
cette dahrence s'explique parce que l'électrode à l'oxygène n'est 
pas chargée à son potentiel complet, de sorte que dans de telles 
rnesures ou a probublement affaire au potentiel plus faible d'un 
oxyde de platine. Si la chaleur de formation de cet oxyde est 
faible (conime i l  paraît très probable), on comprend que le coefii- 
cient de température de la pile à gaz obéisse à l'éq. (l), p. 327. 

D'ailleurs BHOEXSTED (1) a retrouvé par une voie indirecte la  
valeur 1,238 volts, identique à la précédente ; dans un paragra- 
yl-ie suivant nous arriverons à la même valeur par une autre 
méthode tout à fait indépendante. 

Enfin rappelons encore que dans l'éq. (1) nous pouvons calcu- 
ler avec les pressions partielles au lieu des concentrations ; natu- 
rellement on devra alors opérer de la  même façoh pour le calcul 
de la constante d'équilibre K. 

Calcul des forces électromotrices au moyen des grandeurs ther- 
miques. Historique. - Comme nous l'avons déjà exposé p. 322, 
H E L ~ O L T Z  (1847), et plus tard W. T n o ~ s o ~  (18S2), avaient espsinié 
cette proposition, que dans un élément galvanique l'énergie chi- 
niique se transfornie entièrement en énergie électrique ; expri- 
nions en cal. gr. par équiv. gr. l'énergie chimique U que l'on 
trouve dans les tables thermochiniicjues; d'après cela l a  force 
électromotrice E se calculerait par la formule simple 

U E T - -  
na oae 

Il est manifeste que cette équation (voir p. 292et 322) se confond 
en principe avec la règle du  travail maximum de BERTHELOT, selon 
laquelle la marche des réactions chimiques dépendrait simple- 
ment de la chaleur dégagée ; de plus il est certain que très souvent 
ces deux propositions se trouvent être approxiniativement véri- 
fiées, et cependant i l  est impossible de les considérer comme de 
véritables lois de la nature. 

Un progrès important a été réalisé par l'application, due ii 
GIBBS et à HELMHOLTZ (p. 327), du second principe de la tlicr- 
modynamique aux éléments galvaniques. Par là, en faisant 
23046 E=A, on obtient la relation 

(1) Zeitsclir. ph~s ik ,  Chcm. 62, 353 (1908), 
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Illais cette bquacion ne doline pas à proprenient parler la solu- 
tion du problème, car la force électromotrice ne se déduit de 
l'effet tlieiwiique que par une intCgration, ce qui introduit une 
constante qui est tout d'abord absolument indéterminée. Cette 
circonstance que A et U sont si souvent égaux exige, d'après 
l'kq. (2), que le  coefficient de température de la force électromo- 
trice soit lui-niêine souvent très petit, d'où i l  suit que pour de 
faibles valeurs de la tenipérature absolue, par exeniple aux teni- 
yératures ordinaires, la dflérence entre U et T doit être ininiiiie. 
Pourquoi ce coefficient de température a-t-il fréqueiiiinent dc 
faibles valeurs? c'est ce qui reste inexpliqué, et l'équation @) lie 
nous donne pas non plus le moyen de calculer les forces électro- 
riiotrices d'après les effets thermiques. 

Applications du nouveau théoreme de thermodynamique. - Le 
tliforéme développé p. 297 et suiv. nous fournit la solution du 
proLlknie en question. Si l'élément salvanique n'est formé quc 
(le substances pures liquides ou solides, on peut lui appliquer les 
relations ; 

U = Li, + PT9+ yTa +... (3) 
'I A = U  -PT"- T L - .  .. 
e ( 4 )  

Sous trouvoiis couinie yrbcédeninient la signification des coeffi- 
cients ,!3, y, . . . en différentiant U par rapport ii T ; nous obtenons 

où C ,  - C, représente la difkence des capacités calorifiques 
avant et après la transforriiation d'un équiv. gr. ; l'équation ( S )  
cst donc vérifiée si nous pouvons poser pour les chaleurs niolé- 
çulaires C des coniposants réagissants 

c = C, + 2 9 ~  + J ~ ~ T ~  + . . .  
Il sera utile d'esaiiiiner ces propositions un peu plus eu 

clétail. 
1. Les équatioris (3j et (4) doivent d'abord être restreintes aux 

substances p n b r s ,  solides et liqriitles, car il est très probable 
qu'au zéro absolu i l  n'y a que les siibstances conq)osées de iriolé- 
cules unitaires qui puissent constituer les phases d'un systùnic 
liétérogène. Il n'est d'ailleurs pas difficile, daiis l i t  plupart des 
ctls, de modifier le  calcul pour les assemblages qui ne satisfont 
pas à. cette condition. Considérons, par exemple, la pile 

Pb 1 PbBr3 saturé dansi'eau 1 Br 1 Pt ;  
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LES TRANSFORM.4TIONS DE L%NERGIE 337 

le processus qui eugeridre l e  courant e ~ t  exp r i~ i i~  par l'équatioi~ 

1% + Ur' = Pblli". 

Ici les substances Pb et PLBr' se trouverit à l'état pur, niais le 
bronie liquide dissout un peu d'eau. Par absorption d'eau la solu- 
bilité est diiiiinuéc (T. 1, y. 167) coiiforméinent à la loi de l'abais- 
sement relatif de la solubilité, et par conséquent l n  force électro- 
motrice est elle-riiéiiie devenue un peu plus petite ; on peut donc, 
en s'appuyant sur cette loi, déterminer la solubilité du l m m e  et 
ramener la force électromotrice B la. valeur qui correspond & l'état 
de pure té parfaite du brome. 

2. Les équations (3) et (8) ne doivent pas être appliquées au 
cas où des gaz interviennent dans l'équation de la réaction pro- 
ductrice du courant, puisque les gaz ne peuvent esister au zéro 
absolu ; cependant, comme nous l'avons déj i  vu p. 304, la théorie 
peut s'étendre i ce cas (voir plus loin). 

3. Au sujet dc la connaissance des chaleurs sp&cifiyues, qiii 
est nécessaire en principe, voir les remarques p. 304. Au point 
d'ébullition de l'hydrogène, la. difipence entre la chaleur et 
l'bnergie chimique dans l'équation ( 2 )  atteint à peine 0,001 volt. 

Ainsi pour le  calcul des forces électromotrices d 'q~rùs  les efYcts 
thermiques, on pourra employer la régle su i~an te  : Par üpplica- 
tion du premier principe de la clialeur, on calcule par extrnpola- 
tion pour les températures aussi basses que possible les ~ioiitbrcs 
tliermochimiques dont on connait les valeurs pour les t ~ i i i p ~ r u -  
tares ordinaires ; on pose 

u E = -  
23046 ' 

et,  ou bien seulcinerit au nioyeri du second priiicipe (Bq. (2))' u11 

plus siniplenient au moyen de l'équation (4), on fait le calciil pour 
1ü. tenipérature A. laquelle on veut connaître la force élcctroino- 
trice. Naturellement la coinbinaison galvanique eu question doit 
satisfaire aux conditions 1, sans quoi le calcul doit être coiivc- 
nühlenicnt modifié. 

Coiriiiie exemple prenons l'élément de CLARK. Les tquations (3) et (4), nous 
l'avons vil, ne peiivent ètre nppliqiiées qu'à des combinaisons gnlvnniqiies for- 
inécs de siibsfanccs puics; il faut soiivent employer un artilire approprie pour 
rnmcner le cnlciil E la forme ni.cessnire. Pour 1'61Cmcnt de C~aiin. on peut le 
1'~ii.e facileiiient, en lc considérant ails basses Lcinptkalurcs, nuxqiielles I'eaii 
iiilcr~ient coniirie corps de fonds. Alors le processus produclcur (lu cour;iril e d  
représent6 par l'équation : 

Zn + HgSSOb + itl" (glace) = %nSOb, 7II90+2Hg. 
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Le dégagement de chaleur dans cette! rdadtion se calcule au moyed des dod- 
nées siiivantes : 

(Ln, S, 20%) = 230 O90 ; (2 Hg, S, 40" = 175 000 ; (LnSOE, 7HaO) = 22 690 ; 

Çhal. de fusiod de la  glace par mol, & 17@ = 1580 ; on obtient : 

BU = 66 720, à T - 2900. 

Pour les chaleurs moléculaires, nous prendrons les valeurs : 

Zn = 6,O (107 ; HgPSO* = 31,O (JO0) ; 7 HsO = 63,7 (IO0) 
ZnSOb, 7H'O = 89,d (100) ; ZHg = 13,$ (100). 

Les valeurs de Hg504 et ZnSO6, 7H'O ont été déterminées i-écemnient par 
SCHOTTKY (p.  313); l a  moins sûre est celle de  l a  glace, qui a dû être extrapolée 
pour IO0 d'aprks les observations de PERSON, KEORAUL~ et DEWAR. 11 résulte des 
nombres prdcédents 

naturcllemcnt cetté valeur n'est pas très sùi'e, les chaleurs spScifiques iic se 
rapportant pas toutes iilainême température. M ~ i s ,  d'autre part, il faut remara 
quer qu'il ne s'agit que d ' u d e r m e  correctif très petit, e t  que même une incer- 
titude de 0,s cal. sur l a  valeur prkcédente n'eatrafnerait qu'une erreur de 
0,005 volt. 

On a donc : 
U r 3 8  505- 0,0017 T2, 
A = 38 505 $0,001? Ta. 

La force électromotrice de l'élément de CLARK & ?=266, OU la glace inter- 
vient comme corps de fond, est : 

l$= 1,4626 volts (0bs.j ; 

la formule précédente donne pour cette température : 

A Er-- - 2,4592 volts (calc .) ; 
%Y O26 

elle montre i.galen1ent que pour T = 100, A et U différent d6ji de moins de 
4 pour 1000. - Pour l'6lérnent de CLARK USIIC~, OU les propriétés de l a  solution 
exercent leur influence, la différence entre A et  U devient considérable (resp. 
32937 et  40965, pour T = 291). 

Pouf d'autres applications, voir NEUNBT, Sileungsber. Berl. Altad., $1 Januar 
1909. 

Pour déterminer la force électromotrice d'une pile à gaz à 
l'aide du nouveau théorème de thermodynamique, le plus simple 
est d'employer la formule (l),  p. 292, dans laquelle pour log K,  ou 
bien, si nous cülculoris partout avec les pressions partielles au 
lieu des concentrations, pour log Ir, nous introduirons les équa- 
tions (17) p. 306 et (19) p. 307. 

Kous voyons immédiatement que la force des piles à gaz peut 
aussi se calculer au moyea des données thermiques de la réac- 
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tiufi qui produit le courant et dés constantes cliimicjues des gaz 
en question (qui n'interviennent pas comnie corps de fond). 

A titre d'exemple, nous allons déternilner la force de la pile k 
gaz tonnant. Si l'hydrogène et l'oxygène se trouvent dans la pile 
ù la pression d'une atmosphère, on a (voir aussi y. 331). 

0,0001983 1 
E == 

4 
log - 

1I'd ' 

.;r dhsignailt la tension de vapeur de l'eau en at~i ios~~liCr~s 

(= 0,0191 à T = 290) ; 

Ii' doit être caiculé diaprês p. 308. On fr0iii.e ainsi, cil cuncur- 
dance avec les vafeuks dohiiées p. 334. 

E = 1,237 volts à T = 290. 

C&lculons par la formule approximative pi)i p. 309, il vient 

IlJi60 
log K'= -- + 1,75 10gT- 1'2, 

a,~ ' i i  T 
ct de h. on trolive 

E = 1,23 volts, 

valeur quand m h e  assea exacte. A des temp&ratures plus 61c- 
véee, où l'influence des chaleurs syéciftcpcç devient plus fortc, 
la formule d'approximation conduirait naturellement i, des 

, valeurs plus fautives. 
Ea générd, au moins pour la premibre orientation dans lc 

calcol des forces électron~at~ices, la formule approximative yrécé- 
deate, d'un manienidnt si facile, pdraft t r b  utilisable. Ainsi les 
chaleurs de formdtion de nombrduft iodures et chlorures ont 6th 
comparees par BODZAE~~DER (i) &véc lee forces électromotrices cles 
réactions correspanditnfea. II s'est trdntr8 que chez les iodures leu 
diBéranees entre ces deux grandeurs étaient faibles ; dans le sens 
dé nos $ormtdes 

23046 E = Uo - FT', C = U0 + ;Tg; 
ceci s'explique parce que l'influence du coefficient F est iniriimc 
et parce que pour différentes combinaisons peut ne pas avoir le 
même signe. Pour les chlorures BODLAENDER a trouvé en moyenne 
une bonne concordande en retrnrichnnt des chaleurs de forniation, 
pal' t5quivalen#, 

50GO cal. = 0,23 volt. 

La dis~ussiun précédente montrè que, tout en négligeant lc 
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340 CHIMIE G ~ N ~ R A L B  

coefficient 8 toujours très petit, la différence des deux grandeurs 
est 

4,371 290 (1,75 log T + 3'2) - 
2 

- 4971 cal. = 0,217 volt. 

Le résultat enipirique de BODLAENDER est ainsi expliqué quantita- 
tivement par notre thkorie. 

Nous donnons dans le tableau suivant les forces électroinotrices 
calcul6es jusqu'ici au moyen du nouveau théorème (d'après NERKST, 
1. c., p. 338). 

Phénoméne chimique 

Pb + zAgC1 = aAm + PbC12 
Hg + AgCl = H el + A, 
Zn + Hg3SOb + 76s~ (glace) 

= ZnSO4,7H?O + 2Hg 
~b + I- pb13 

Hz + CI* = zHC1 (G n. )  
€12 + Cl2 = 2IXI (1 n.) 

E obs. 

Dans la plupart des cas les écarts entre le calcul et l'observatiou 
rie dépassent pas quelques niillil-olts ; ils sont donc compris dans 
les limites d'incertitude des mcsures theriliochiiiiiques. Dans trois 
cas seulenient les différences s'hléveiit A quelques ~ent~ivo1t.s ; on 
aura ici à examiner si elles ne tiennent pas à des irr&gularités dans 
la niarche des chaleurs spécifiques aux basses températures. Mais 
on peut considérer coninie établi p'i l'aide du nouveau théorème 
les forces électromotrices peuvent être calculCes avec plus de 
sî~reté et de précision que par la regle de HELMHOLTZ et dc 
W. T~oasox. 

L'blbment galvanique considbrb comme systbme chimique. - U ~ I  
élément galvanique nous représente un système c.liimique qui, h. 
la. vérit6, se distingue par certaines particularités, mais qui pour 
le reste, en ce qui concerne l'influence du rapport des masses et 
de la  tempurature, est soumis aux lois que nous avons trouvhes 
p u r  les systèmes chimiques hétérogénes ordinaires. La particula- 
rith qui sépare les éléments galvaniques des autres systàmes clii- 
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niétaux est nécessaire pour que la réaction se produise ; un 816- 
nient de CLARK non fermé peut être conservé aussi longtemps qu'on 
voudra sans qu'on puisse constater aucune transformation cliimi- 
que. mais nous ne devons pas en conclure qu'il représente un 
systéme en équilibre ; cette conclusion ne serait pas plus justifiCe 
que pour le cas assez analogue d'un niélange d'hydrogéne et 
d'oxyg+ne (p. 268). Dans un élément non fernié la vitesse de réac- 
tion est, sinon absolument, du nioins pratiquement nulle, et c'est 
par la réunion conductive des deux pôles qu'elle prend une 
valeur mesurable, que nous pouvons faire varier à volonté en 
changeant la résistance du circuit et qui est de plus proportionnelle 
h l'intensité du courant (l), d'après la loi de Faraday. Il ne peut 
donc être question d'équilibre que s'il y a communication conduc- 
tive des deus pales et si l a  différence de potentiel est compensée 
d'une façon quelconque par une force électromotrice opposée ; 
cette force contre-électromotrice est tout à fait analogue à la pres- 
sion que nous devons exercer sur le sel ammoniac solide, par 
cxeiiiple, pour empêcher sa sublimation totale et sa décoinposition 
en ses deux produits de dissociation. 

(1) La fermeture du circuit dans un Clément galvanique représente d'nilleiirs 
le cas le plus simple et le plus frappant de la catalyse chimiqiir. 
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wecitnisme de la productioq $y courant dans lefi solutions. - 
Les consiclérations que nous avons établies jusqu'ici reposent 
essentiellement sur une b a s  thermodynamique ; cette méthodo de 
recherche employée avec circonspection couduit indubitablement 
à des résultats exacts, il est vrai, mais pas toujours frappants ni 
filcilerncnt intelligibles. Le niécapisme de  la production du cou- 
rant, en particulier, est resté totalement en  dehors de notre étude. 
Mais il se trouve que les nouvelles conceptions sur la théorie rlcs 
ions sont capables de nous faire avancer d'un grand pas ; c'est 
pourquoi ce chapitre sera consacré à l'exposé d'une théorie plus 
spéciale de l'activité électromotrice des ions, théorie que j'ai déve- 
loppée et 1885-89 et qui semble actuellement avoir été assez çéné- 
ralement acceptée. 

Déjà nous sommes arrivés à cette conception (T. 1, p. 422) que 
par le contact de deux solutions inégalement concentrées d'un même 
hlectrolyte une force électromotrice agit entre elles, de sorte que 
l'un des ions tend à se déplacer plus vite que l'autre ; c'est de cette 
façon qu'on a pu obtenir la  preniibre explication niAcanique de ln 
différence de potentiel de deus sul~stances et calculer sa valeur en 

dP inesurc absolue. Résolvons par rapport à -1'kcluntion d i f f h n -  
d.T 

ticlle Ctablie T. 1, p. 423, 

nous obtcnoils 
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ou, en tenant compte des Bq. (2), T. 1, p. 423, 

dP u - v 4 dp -- -c--- 
dx u +  v dx' 

Ecrivons pour la pression osmotique 

p = -qRT, 
et intbgrons, II vient 

où P, - P, reprdsente la diffhrence de potentiel entre les deux 
solutions du même électrolyte formé de deux ions univalents et 
considéré comme totalement dissocie, les deux solutions ayant les 
concentrations q, et 3,. 

La îormule prhcédente peut, cominc je l'ai montré (Zeitschr. physik, Chern. 4, 
129, 1889), s'établir par voie thermorlynamique de la façon suivante. Faisons 
passer la quantité d'électricitb F B travers l a  surface de contact des deux solu- 

u 
tions, par cxern~lc, de  la plus concentivk vers la plus étendue ; alors - 6quiv. 

u+v 
v 

gr. de calions se déplacent dans la méme direction et - équiv. gr. d'anions, 
u + u  

dans la direction ~pposée .  Comme de cette façon les cations passerit de la con- 
centration p i  B la c~ncent~ei t ion aa, ils peuvent produire un travail de dilatation 

u ai  
(T. 1, p. 62) - RT Lg - , tandis qu'inversement les anions nCcessilcnt un 

u t v  n s 
v n 

apport de travail - RT Lg 2 ; en somme le travail produit dans ce proces- 
ut-v '7, 

sus est 

cxpressïon qui est égale & l a  force électromotrice Pz - P,. Si v ,  > ri ,  et u > v, 
on a A > 0, c'est-&-dire qu'il existe une force électromotrice tendant produire 
un courant de la solution concentrée & la solution dtendue. - Polir Ics solii- 
tions incon~plètement dissociées, il faut  rrinplacer v par  les concentrations 
récllrs des ions. 

De la même façon s'expliquera niécaniqueinent la différence d r  
potentiel qui s'établit au contsct des solzrtions d e  deux éleclroZ!p.i 
difféents (1). Mettons en contact une solution d'acide chlorhydri- 
que et une solut,ion de bromure de lithium, par esemple ; d'uiw 
part, de la premiére solution vont se diffuser dans la secoiidc 
plus d'ions hydroghe que dyons cldore et la seconde solution va 

(1) NERNST, Zeitschr. physik. Cliem., 2, 613 (4888) ; 4, 429 (1889); Wied. 
Ann. 45, 360 (1892). 
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yrentlre une charge positive; d'autre part, de la seconde solution 
se diffuseront dans la prciiiière, il cause de la plus grande inobi- 
lit6 du bronie, ylus d'ions brome que d'ions lithium, ce qui aug- 
mentera encore la charge positive de la seconde solution. Aussi 
ces forces électromotrices yeuvent-elles être calculées en mesure 
absolue d'après les lois des gaz et la niobilité des ions, et c'est 
pour le faire que PLAKCK ( 1 )  a développé les formules par l'intk- 
:;.ration des éqiiations différentielles que j'avais établies. Ainsi se 
trouve donc résolu d'une fayon ghéra le  le probléme qui consiste 
A cnlculer théoriquement, par les lois des gaz et les niohilités des 
ions, les forces klectromotrices de chaines liquides quelconques, 
pourvu qu'on n'emploie que des solutions étendues, et A pénétrer 
dans toutes ses particularités le mkxmisme par lequel ces chaînes 
produisent un courant. 

Les forc,es électromotrices entre dcux solutions diff6renies sont, 
d'ailleurs presque toujours asscz petites, et s'évnluent ordinaire- 
nient en centiCnies oii millièmes de volt; toutefois dans des calc.uls 
exacts elles ne doivent pas être négligées, d'autant ylus qiie dans 
des cas particuliers on peut presque toujours les évaluer i~vec 
une précision suffisante. Si l'on opère avec des solutions étendues, 
il y a un moyen très simple de les éliminer presque complète- 
ment; il suffit de prendre comnie dissolvant, non de l'eau pure, 
mais une solution convenable d'un électrolyte indifférent. Dans 
ces conditions le courant passe presque totalement par l'électro- 
lyte indifférent, et ainsi aucun travail osmotique sensible n'est 
produit dans la soliition, c'est-&-dire que la diff érencc de potentiel 
en clle s'évanouit. 

La constante des gaz R s'exprimera de la façon suivante dans le 
systénie électrochinlique de mesure. On a 

po désignant la pression osmotique dans un espace ou la concen- 
tration est Ggale ti l'unité. Exprimons la concentration en mols par 
ccn t i~n~t re  cube, on a (T. 1, p. 49) 

po = 22412 atm. = 83312.1033,3.981 unités a h .  

Maintenant l a  quantité 1 d'électricitk en mesure absolue est 
liée à 1,035.10-4 mols d'un ion univalent; donc en choisissant 
l'unité de concentration correspondant à 1,038.10-4, 

po = 22Sle.l O33,3.981 .l,O38.10-4, 
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et par suite, coiniiie nous l'avions trou~i:  p. 334, 

R = 0,861.104 unit6s abs, ; 

mais pour avoir la différence de potentiel en volts, il faut multi- 
plier ln. valeur préc6dcnte par 10-8, l'on a ainsi 

R = 0,861 .lW6. 
Donc on trouve 

P 1'1 P i  RT 1,g 2 = 0,8Gl.10-* T Lg -= 0,0001983 T log,, -volts. 
- ?'B Pz 112 

Faisons T = 273 + 18, nous obtenons 

P P3 RT L g L  = 0,0577 log,, - volts. 
;O, rb 

La dissolution des métaux. - Pour nous rendre compte de 
l'wtivité de l'clément galvanique, examinons de plus prés le pro- 
cessus proclucteur du courant, que tout d'abord nous pouvons 
envisager coninie une dissolution ou une précipitation du niCtal 
de 1'6lectrode; nous voyons immédiatement que les métaiis se 
distinguent en ce qu'ih sont toujours chargés po.ritivem;nt, c'est-8- 
dire que c'est soz~sfoî.me d'ions positifs qdi l s  sont capables d'enlrer 
en soiution ; soit que, par exemple, par l'électrolyse d'un nitrate 
nous transforrnions l'argent employé comme anode en nitrate 
d'argent, soit que nous transformions le zinc en sulfate de zinc en 
le plongeant simplement dans de l'acide sulfurique étendu, dans 
toutes ces circonstances les ions du niétal entrent en solution et y 
demeurent en liberth ou bien s'unissent à l'ion négatif du sr1 en 
solution en formant des molécules Blectriquement neutres. 

Ainsi le phénomène cle la dissolution des métaux nous apparalt. 
sous un jour particulier ; nous voyons que dans ce processus clii- 
niique les forces de nature électrique jouent un rôle prépondé- 
rant, et effectivement nous pouvons par les considérations que 
nous avons développées expliquer d'une façon simple et naturelle 
l'activité électromotrice des métaux, en nous aidant de la. con- 
ception que nous nous sornmes faite du phénomène de la disso- 
liition en général (T. 1, p. 161 et T. II, p. 53). 

D'aprBs cela nous attribuerons à un métal une certaine tension 
CEE dissolu~ion vis-&-vis de l'eau, comme celle que doit posséder 
toute substance pour un dissolvdnt quelconque, et nous enten- 
dons par la l a  force expansive qui pousse les molécules de la  
substance dans la dissolution. Cette force expansive, pour les 
molécules électriquement neutres, est équilibrée par la pression 
osmotique de la solution satur6e ; mais chez les métaux vient 
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s'ajouter commc signc caractéristique cette circonstance que le.9 
moléczdes qui, en vertu de leur tension de dissolution, tendent à 
entrer eV solz~tion sont chargées d'électricitd posititle. On dit que 
leur tension de dissolution est a e'/ectrq(ytique B .  

Il  est maintenant facile d'embrasser d'un coup d'œil les phéno- 
mènes qui se produisent lorsqu'on plonge un métal dans l'eau pure 
ou dans une solution quelconque. Considérons d'abord le cas où 
dans l a  solution 1cs ions du niétal no se trouvent qu'en quantité 
nulle ou infinitésimale ; alors, sous l'impulsion de la tension de 
dissolution du nlétal, un certain nombre d'ions passent dans la 
solution, et la conséquence immédiate, c'est que la solution se 
charge positivement et, le métal négativement. Mais ces charges 
électriques fournissent (exactement comme nous l'avons vu dans 
l'étude de la diffusion des électrolytes, T. 1, p. 422) une force qui, 
d'une part, s'oppose à la phnétration de nouveaux ions métalliques 
et, d'autre part, repousse de la solution vers le  métal lcs ions 
qui ee trouvent dans la solution. Vu l'énorme capacité électrostati- 
que des ians,cettef~rce atteint une valeur extraordinairenientgrande 
avant, que des quantités pondérables, soient entrées en solution. 

Maintenant les chases peuvent se passer de deux façons diffkren- 
tes : Ou bien l'effet de la  tensian de dissolution du métal se trouve 
compensé par 10s cliarges Blectrostatiques et un état d'bquilibre 
s'utablit ; dans oe cas, ni de nouvelles quantités de niétal n'entrent 
en siolution, ni des ions positifs ne sont cliassés de la solution, 
Ceci se p rdu i t ,  par exemple, larsqu'on plonge de l'argent dans 
des solutions salines ; de cs que dans ces conditions l'argent ne se 
dissout pas, an ne doit pas ooncllum que sa tensian de dissolution 
p'a qu'une valeur inapprbciable ; il semble plutbt que cette ten- 
sion daive se cbiff~er par des piilliers $'atmosplibrefi, mais que 
son efYeD  oit compensé pal, la charge électrostütiquct que prontl 
la solutiaii par son contact avec le métal, 

Ou hien il peut se faire que, par mite de ln çrandeiii, de la ton- 
siop de dissrrlutian, les cbarçes élec3trostatiyucs acquièrent une 
grandeur telle que d'autres iaos positif# qui sic trouvent duntr la 
solution soient chssstis de ln. solution vers le  metal ; on 01,scr)ve ce 
cas dans la prPcipitation d ' r c r ,  rrzéinl par zrn second, par exoniyle 
lorsq~1'011 plonge du fer dans une soIution de siillate de cuivre, ~ i i  
les ions fer entrent cn dissolution, tandis qu'une quantité électri7 
quement équivalente d'ions cuivre, sournis à la ~épulsiori élcutro- 
statique dq la solution et à l'attraction électrostatique du inétal, so 
dhposerit sur çe dernier. Noue trouvons le même pracessus dans le 
dégag.einent de l'hydrogène, etc. 
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Les sonsidérations pr&bdentes opt trouv6 une confrrn~atiop cxp6riycntalc 
frappante dans les expuriences de W. PALMAEH (Zeitsclîr. ~i~ 49. 
yhiysik. Cbem. 25, 265, 1898). si ,  comme le montxc la 
fia. 49, du mcrcure tombe goutte & goutte dans une solu- 
tion qui ne eonticnt que peu d'ions inercure, sur cliaquc 
goutte vont se d6poseil des ions merrureur, c,ar le merrure, 
qui est un métal noble, n'a qu'une fnihle tension da disso- 
lution. Q u a ~ d  les gouttes 8'unisscnt au Iilercure qui cst $u 
fopd, leur cliayge <lisparaft, c'est-&-dirc (pic la elles regti- 
tuent dcs ions incrcureus h la solulion: Nous voyons donc 
que 18 où de nouvelles surl'aces de mercure se forment con- 
tinuellement, c2est-&-dire & l'orifice d'dcouleiiieril de l'enton- 
noir, l a  solution s'appauvrit en sel de mcrcwe, tandis qu'b. 
l'endroit où le* gouttes de mercurç se réunisqent eu faisapt 
ainsi dinîinuer la surfacc de coplacl de I 'dcr t~olyte  et  du 
rnétal, la solution doit s'enrichir en sel de mercure. On avait 
dcpiiis longtcnips observC que dcs différences de potentiel 
s'établissent entre le mercure qui tombe par goiiltcs ct celiii qui est en repos; 
j'avais montré slow (voir mon rapport sur ~'i.iecti8ieité de contact, Beilnge zu 
Wied. Ann,, 1896, Heft 8) qiic, dans  le sens des coi~sitldrntions qui vienneiit 
d'être rl6vcloppécs, il ne $'agit ici d';uitre cliose que d'une pile dc conrcritration 
(voir plus loin), e t  PALM.LER~. réuss; ù prouver 1)ar l ' c rp~iknce  qii'cIl'~~rlivci~cnt 
il se produit des variations de concenlration dans lc sens prévii: il n pu je 
montrer non seulement pal? les mesures des difffirencea de polcniiel do pdilcs 
electrodes de mercure introduites dans la solution, mais encore arec une ccrti- 
tudc absolue par une pîétliode purement chiinique (ibid, 38, 327,1899). 

Théorie de la production du courant. - Le% développements con- 
tenus dans le paragraphe précédent nous donnent imnlédiciteirierit 
une notion précise de la production du courant dans les systàines 
chimiques électromoteurs contenant un métal. Pour fixer les itl6es, 
nous prendrons un exernyle particulier, celui del'élément D A N I ~ L L .  

Une laine de zinc (fig. 60) plonge dans la solution d'un sa1 de 
zinc (p. ex. de ZnSQ') et une lame de cuivre dans la soliitioii 
d'un sel de cuivre (CiiS04) ; par suite de sa grande tension de 
dissolution, le zinc va émettre Fig. 50. 
clans la solution vile oertaine 
quantité d'ions positifs, tandis 
que, inve~seinent, ~upposé que la 
pression osmotique des p, 'ions cui- 
vre soit assez grande, ces ions se 
dépose sur le cuivre, qui se 
trouvent ainsi être charge positi- 
vement. 

Si l'élément n'est pas fermt?, 
ni les ions zinc ni les ions cuivre 
l ie  lmwent passer dans ,la. solution, parce que le3 tensions tlc d:s 
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solution électrolytique de ces métaus sont tfquilibrées par les 
cliarges électriques qu'ils ont prises par le  passage des ions (en 
quantité infinitésiniale) dans la solution, et ainsi tout changement 
cliiiiiique dans l'élé~nent devient impossible. 

Mais ceci change dés que les deux pôles de l'élément sont en 
conimunication conductrice, parce que les telisions électriques 
dues i la dissolution et h l a  précipitation respectives des deux 
niétaus se trouvent i?galisées, et en fait la réaction se fait dans un 
sens tel que le inétal qiii a la plus grande tension de dissolution 
envoie ses ions dans la solution et qu'inversenient le métal dont 
la tension de dissolution est la plus faible se précipite. En consé- 
quence, dans l'élément de DANIELL c'est le zinc qui se dissout et 
une quantité équivalente de cuivre se ddpose, puisque la force qui 
tend à faire entrer les ions en dissolution est plus grande pour le 
zinc que pour le cuivre. La dissolution du zinc et la précipitation 
du cuivre a pour conséquence nécessaire un mouvement de l'élec- 
tricité positive du cuivre au zinc dans le circuit estérieur, c'est-k- 
dire la prodztction d'un coumat ti/ectt*iptse dans le sens indiqué. 

Nous avons vu plus haut que la pression osmotique des ions 
d'un métal agit en sens inverse de l a  tension de dissolution de ce 
métal; la force qui pousse les ions zinc dans la dissolution sera 
donc d'autant moindre que le sulfate de zinc est plus concentré, 
et de même la force qui produit la séparation des ions cuivre sera 
d'autant ylus grande que le  sulfate de cuivre sera en solution ylus 
concentrée. La force électromotrice de l'élément de DANIELL doit, 
donc augnieriter si l'on dilue davantage la  solution de sulfate dc 
zinc et diminuer si l'on dilue celle de sulfate de cuivre, ce quo 
l'expérience confirme parfaitement. 

De la formiile établie plus loin on déduit pour la force 6lectromotrice de 1'6- 
lément de Danicll : 

en nc tenant pas compte de la ires petite diffbrence de potentiel qui règne t~ lit 

siirf'ace de contact des dcur Clectrolytes. 

Piles de concentration. - Les considérations qui précèdeut 
nous conduisent immédiatement à une expression trés simple de 
la différence de potentiel entre un métal et une solution qui con- 
tient une quantité plus ou moins grande des ions de ce métal. 
Soit A le  travail qui est fourni par la dissolution dans l'électro- 
lytc d'un éqiiiv. gr. élcctrochjmique du m4tal de l'Plectrode, la 
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LES TRANSE'ORYATIONS DE L'ÉNERGIE 349 

pression osmotique des ions univalents du métal étant p ; on a 
évidemment 

A = E ,  

E désignant la  diflérence de potentiel cherchée. Faisons varier 1s 
pression osniotique de p à p + dp, le  travail devient A + dA et 1ii 
différence de potentiel E + dE. 1)issolvons riiaiiitcnsnt un équiv. 
gr. élcctrocliimique, d A  est simplement égal au travail qui est 
produit lorsque cet équiv.-gr. passe de 1s pression p + c/p ù. p. 
Celui-ci est pdv (v étant le volume qu'occupe 1'équiv.-gr. dans la. 
solution) ; ainsi 

dp d E = d A = p d ~ = - R T - ,  
P 

ou, par intégration 

E = - RT Lg p + const., 

et, par transformation, 
1' 

E = R T L g - .  
P 

Dans cette équation, E devient égal à zkro lorsquc P - p, CC 
ainsi P représente simplement la  tension de dissolutioii dectro- 
lytique du niétal considoré. Au lieu de calculer avec p ,  rious 
pouvons eniployer la  concentration c des ions, qui est yropo~tion- 
nelle àp, et nous avons 

C, 
E = R T L g - ,  

C (11) 
C Btaiit la  conceiitration qui correspond ;i. la pression osnioti- 
que P. Dans ce qui suit nous désigneroiis aussi C coimie tension 
de dissolution. 

se déduit d'ailleurs aussi directement de la tliéorie (lu potentiel tliel.riiocl,ynaiiii- 
que, p. 260. 

S'il s'agit de la dissolution, non plus c l ' i i ~ i  ioii univalciit, iiiais 
d'un ion de valence f i ,  on a 

et, par coriséquent 

Les bquatioiis précédentes, que j'ai étaldies en 1889, voutieii- 
ncnt aussi bien la. tliéorie du courant électrique qire ccllc de k 
polarisation Bleçtrolyticliie. 
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Considéroiis iiiaintenant le cas où deux élect~~dee;  d'un in8nie 
niétal univalent sont plongées dans deux solutions inégdlenient 
coricentrécs d'un même sel du métal; nous avons une pile de 
coiicentration construite seloh le schéma 

Dans cette conibinaison gdvaidque nous avons trois surfaces 
de contact des divers conducteurs et, par conséquent, trois diffé- 
rentes de potentiel, que nous pouvons calculer chacune séparé- 
inent, et dont la soinirie constitùe ia force totale de la pile. A 
l a  surface de contact métal-électrolyte, nous avons l a  force 

C 
RT Lg-; à l a  surface de contact des deus solutions, la force 

c, 
u-v  - IiT Lg. 5 (p. 313), et d l'autre contact mdtal-dleclrolyte, la 
IL + v Cs 

C 
force - IlT Lg- , et ainsi l a  force électromotrice totale de la 

C, 

pilei est 

Yi, par exeniple, c, == 0, i  et c, = 0,01 mols par litre-, on a à la 
ten1p6ratui-e ordinaire (d'après p. 345), 

E = 2.O,Eif2.0,0~17 = 0,0004 volts 

- 0,522, T. 1, p. 418 ; l'espérience a donné 0,035 volts, 

valeur un peu plus faible. Mais il est B. remarquer que dans les 
solutions einployées l a  dissociation électrolytique n'était pas com- 
pléte ; en en tenant compte, le calcul donnerait 0,057, nombre dont 
l'accord avec celui de l'expérience est satisfaisant. - Plongeoiis 
deux électrodes métalliques dans la même solution d'uh électro- 
lyte indifférent; ajoutons à. la solution au voisinage d'une de$ 
électrodes une petite qunntitb d'ion& du même métal jusqu'à 
une coriceiitration c,, et autour de la secoiide 6lectrode, des ions 
jusc~u'&concentration c, ; si e, et c, sont petits en comparaison de 
la concentration de l'6lectrolyte indiffhrcnt employh, la force aux 
surlaces de contact des deux électrolytes s'annule ii pcu près, 
car, puisque dans ces conditions la conduction se fait presque 
exclusivement par I'électrolyte indifférent, il n'y a à peu près 
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pilesi de cohccntration construites selon ce type, on a 1s formule 
simple 

La force élcctroniotrice de telles piles peut même dans cer- 
taines conditions devenir très considérable, si, par exemple, nous 
faisons l'une des concentrations (c, ou c,) excessivement faible; 
ainsi la force électromotrice de la  pile 

Ag 1 (i,1 AgIiTO" 1 '0 IiC1 1 Agd 1 Ag 
a été trouvée égale à 0,91 volts ; 1s force électromotrice relütive- 
nient élevbe de cette pile possédant deux électrodes métalliques 
identiques s'explique parce que la  pression osmotique des ions 
argent dans la solution de nitrate d'arsent est considérable, tandis 
qu'elle est ei;tr&rnement minime dans la  solution de chlorure 
de potassium contenant du chlorure d'argent en suspension, à 
causc de la faible solubilité du chlorure d'argent, qui est encore 
en outre diminuée par la présence des ions chlore. Nous pouvons 
même confirmer quantitativement cette manière de voir : ci = 0 , l  
ion-gr. par litre, puisque la solution de nitrate d'argent était 0,1 
normale ; c, serait, à 200, d'aprhs p. 246, 1 , l  x 10-5 s'il n'y avait 
pas de chlorure de potassium en présence, et comme ce dernier 
est en solution normale, la  solubilité, d'après p. 111, tombe à 
(1,l X 10-5)2 = 1,21 x 10-10. Ainsi on calcule pour la  force 
électromotrice de l a  pile 

0,058 (9 - log ,, 1,211 = 0,52 volt, 

ce qui est assez proche de la valeur donnée par la  mesure 
directe (0,51) ; si l'on tenait compte de ce que la dissociation tilcc- 
trolytique de KCl et de AgN03 n'est pas complète, on trouverait 
une valeur encore un peu plils faible (3) .  

S'Il s'agit de l a  dissolution d'ions hegalifs (comme c'est le cas, par exemple, 
d'une électrode de platine chargée de chlore), il y a un changenient de signe 
de la ditïtirence de potentiel ; on a alors 

Hecouvrons le mercure de chlorure mercureur très peu soluble ; lors du pas- 
sage du  courant par cette électrode, suivant le sens, du calomel se forincra ou 
se rbduira ; en d'autres termes, des ions clilole sortiront de la solution ou g 
entretoht. Unc tc lk Clectrrrde se comporte donc au point de 7de électrolyticjue 
comme si elle était faite d'une modification mdtcillique ct  conductrice du chlore, 
et l'équation (III) précédente y trouve son application. De telles klectrodes, qui 

(1) Voir Gooowt~, Zeitsclir. pliysili, Chem. 13, 577 (1894). 
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sont J'oriiiées d'un nietid recouvert d'un de ses sels peu solubles et qui sont biii- 

gnées d'une solution ou la concentration des anions est c,, ont été désignées 
p. 325 sous le nom d'électrodes r4versibEes de seconde espècr, tandis qiie les 
4lectrodes pour lesquelles s'applique la  formule (11) sont des e'lectg.odes récelai- 
l les  de première espèce. - Qu'on puisse d'ailleurs ramener les électrodes de 
seconde espèce ii celles de prciniére, c'est cc qui rhu l te  des calculs qiie nous 
avons faits pour l'électrode dc seconde espéce bg(iigC1). 

Si l'on considère la pile de concentration 

Hg 1 IIgC1 1 Çlilorure iiierc~irique ci 1 Clilorure iiieiwriq~ie c, 1 lI$I 1 Hg. 

on peut l'aide des équütioris (1) et  (III) calculer sa force éleclroniolrice, e x w  
tcment conme nous l'avons fait p. 351 pour les piles de concentration h électro- 
des de première espéce . On obtient ainsi : 

Par exernplc, jlai trouvé (Zeitsclir. physik. Cliem. 4, 161: 1880). 

Uüns la preinikre de ces trois combinaisoiis la ïorce qui agit a la surl'acc coiri- 
iiiune des tleux électrol~tes s'ajoute Lt la force totale : dans la troisi8inc ellc se 
rctiaanclie de la force totale ; dans la seconde elle est presque nulle. 

calc. 

Tensions normales et anormales. - D'après l'dquation 

IlCl 
KCl 
LiCI 

0.05H 
la, difi6rence de poteiitiel metal 1 ékctrolytt  varie de -volts 

71 

quand la concentration des ious de valence ?z \-arie dans le rapport 
(le 10 ; les variations de la force électroniotrice sont donc toujours 
relativement faibles quand on opère avec des coiicentrations 
moyennes, ct même lorsque la coricentration des ions devient 
plusieurs fois plus g r a d e  ou plus petite, la force électroniotrice 
rie varie que de quelques centihies. Il en est autrement lorsque 
la concentration des ions est réduite dans le rapport de quelques 
puissaiices de 10 ; alors la force électroinotrice éprouve des clinu- 
,ycnients consiclérablcs. 

Ainsi l'argent a dans les solutions de eonçeiitrntioii nioyenne 

0 3 1  

0 9 1  

" Y I  

O, 01 

D, 01 

O, 01 

O, 0926 
O, 0532 
O, 0354 

O, og.%~ 
O ,  0542 
O ,  0336 
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d'un sel d'argent t i  peu près la iriême tension ; si par un riluycii 
cpelcuiique on écarte les ions d'argent de la solution, la  tension 
kprouve uiie variation considérable. C'est ce qui peut se faire par 
deus  procédés : ou bien on précipite les ions argent sous forme 
(Le sel insoluble au moyen d'un réactif approprié (par exemple uil 
chlorure), ou bieii on ajoute un réactif (par exeniple le cyanure de 
potassiuni) (voir p. 120) qui forme avec les ions argent un sel 
cornplexe et les enlbve ainsi & l a  solution. De ces deux fa~oi is  il 
est possible de réduire l a  concentration des ions d'argent dans uu 
rapport énorme, de plusieurs puissances de 10, par exemple, et 
l'on trouve que dails de telles solutioiis les métaux présenlent unc 
diffbreiice de ie~ision K nnoririale », bien tlifférente de celle qu'ils 
possbdeiit daus les soliitions plus i.ic11es en ions, oii l'on ohserve 
des tensioiis <( noimiales D.  

Si l'on yloiige un niétal dans une solution qui ile contenait pas 
laiillitivement d'ions de ce ni;tal, on observe, contrairenient à ce 
qui a lieu dans les cas ci-dessus considérés, des tensions \-ariubles 
et incert;liiics; des triices du iiiétal entrent ni4nie eu solution cil 

cluaiitités plus OU inoins graudes, suivaut les eonditioiis (par exeiii- 
ple sous l'action de l'oxygène de l'air), et à ces quantités dissoutes 
en quelque sorte accidentelleiiient correspondent riaturellenicrit 
des forces électroiriotrices tout A fait accidentelles. 

Coiniize eseiiiplc iiioril rünt coiiibieii peut varier pnr 1;i ~~rtkipilalioii lu  ti.risiuii 
d'un indtal par rapport à l'électrolyte. noiis avons d4jii consid6i.é p. 331 iiiie 
pile (le coiiceiit.rntion dlectrodes ù'ürgciit d'iiiie force éleclioiiioli.ice cscep- 
lioiincllcriienl 6lcvie. - Si daiis l'é16iiicnl. de DAXIULL on ajoute ail cuivre uiic 
si~liilion si~lfisniiiniciil coiicerilréc ile cyaiiurc de pohssiuni, les ions ruiire soiit 
iil>s01-b6~ de telle scjrlc qiic la forcc ~~~~~~~~~~~~~~icc de 1'eiisciiil)ie cliimge (le 
signe. c'est-ii-dire qiic le ciiivrc sc dissout c t  qiie le zinc: se diipose. - On troiivc 
dicz HLTTORK (Zcitscl~r. pliysili. Clicin. 10, 3:1, ,189'2), qui Ic premier a étiitliE 
de tels cas d'iinc fiqon approhndic, uric s&rie cl'cxcmples üiialogues, et dc 
iiiZme dans l'oiivrngc cl'0s~w.ai.o (1,elirbueli ilcr allg Cliem., I I  .[un., 'i'. II), oit 
siir la Imsc tlc inn  ïorniiilc est doiinée l'expliciition qu;ililative tlc rctte nnoiiialic. 
tics I'orces 6lcclroiiiotrices, t u d i s  que le c;ilciil quanlilillif avait étt: fait polir 1ii 

preiniiye b i s  dans 1ü i r e  dtlilioii (1893) (le ce Iriiité. 

Piles B gaz. - Le platine charge d'hyclroghic se coiiipoi4e au 
poiiit de vue klcctrul>tiqiie coiiiiiic U L ~ C  i:lttctrocle faite d'liytlrogbiie 
iiibtalliqueniciit coiitlucteiir, et le plîiiiiie cliargh d'osyghic coiiiiiie 
iule électrode tl'osygùiic iiii~si niélallicpeiiient coiitliicteur. Si ces 
clectrodes soiit ploiigAes ciüiis l i ~  soliitioi~ cl'uu Flect~olyte, nous 
ilvoiis une çoiiihinaison galvaiiique dont la force i.lectroiiiotricc est 
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C et C ,  sont les teiisions de dissociation des deux électrodes ; c et 
c, sont les concentrations des ions hydrogène et des ions oxygène, 
ceux-ci ayant une charge double. Comme dans les solutions aqueu- 
ses diluées 

C! ci = const., 

E est independant de la nature de la substance dissoute ; à la 
te~npérature ordinaire il a la valeur de 1,23 volts (p. 334)' très 
importante pour les calculs électrochimiques. 

La tension d'une blectrode d'hydrogène présente une grande 
différence (0,s volt environ) dans les solutions acides et alcalines, 
parce que les ions hydrogène possèdent dans les deux cas des 
concentrations excessivement différentes (p. 91)' et la méme chose 
a lieu naturellement pour les électrodes d'oxygène. Les formules 
précédentes permettent de calculer tous ces rapports quantitati- 
vement. 

On peut de la niêine façon, ti l'aide de la théorie osmotique, 
faire la tliirorie de toutes les piles à qui contiennent comme 
Plectrolyte des solutions diluées. Toutefois il est à remarquer que 
In. tension de dissociation d'une électrode chargée d'un gaz, dépend 
de l'état de saturation de l'électrode par le gaz et naturellement 
la tension de dissolution augmente avec la concentration du gaz 
dissous (Voir éq. (1)' p. 333). 

Piles d'oxydation e t  de réduction. - Au point de vue chimique 
un oxydant est caractérisé parce qu'il peut dégager de l'oxyghe, 
et un réducteur parce qu'il peut dégager de l'hydrogène. Dans 
certains cas spéciaux cette propriété va jusqu'à donner lieu à un 
dégagenient de gaz très apparent : le peronyle d'hydrogène pro- 
duit à la surface du platine un dégagement tumultueux d'oxygène ; 
la solution d'un sel chromeux, un dogagenient d'hydrogène, etc. 
Il est manifeste que la force oxydante ou réductrice est d'autant 
plus grande que le dégagement gazeux peut se faire avec une plus 
grande pression. 

Plongeons donc des électrodes de platine dans des solutions qui 
contiennent un oxydant ou un réducteur; elles se chargeront 
d'oxygène ou d'hydrogène ; combinons un élément selon le schéma 

Pt ( Oxydant 1 Solution indifférente 1 Réducteur 1 Pt, 

nous avons une pile à gaz tonnant, avec cette particularité que, 
suivant la nature de l'oxydant ou du réducteur, la charge en 
oxygène ou en hydrogène peut être plus grande ou plus petite 
vue si elle se foisait sous l n  pression atmosphérique comme dans 
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la pile à gaz ordinaire. En d'autres termes les valeurs C, e t  C 
dans les f ~ r m u l e s  du paragrriplie précédent dependent de l a  
nature des réactifs einployks. 

Il résulte de 1ù que (pour une charge demcurilnt constante du  
platine) la différence de potentiel de chaque électrode par rapport 
ü. la solution dépend de la  concentration des ions h y d r o ~ ~  ~ h e  et 
hydroxyle, et que s'il y a en même temps plusieurs oxydants clans 
la  solution, celui-là déterminera la différence de potentiel, qui est 
le plus fort, c'est-à-dire qui charge le plus fortement l'électrode 
d'oxygène. La même chose est dvidemment vraie pour les réduc- 
teurs. 

Quand un oxydant et un réducteur sont en même temps dans 
une solution, il se produit souvent, niais pas toujours, une action 
chimique; celle-ci se produira dés qu'on introduira du platinr 
dans la  solution et que la cliarge do gaz aura atteint une çertaiiw 
valeur, car l 'hydroghe et l'oxygène occlus dans le platine  dag gis- 
sent éncrgiquement, 

Pour calculer la relation entre la dilfhwice de potentiel e t  Iri. roncriitriilioii 
des substariccs réagissantes, il faut dans cliaquc casparliculicr Flablir l'éqriiitioii 
de réaction pour le dégügement dc l'osygéno. Le sulfatc ferreux, par ese~iiplc, 
cliarge le platine sclon l'équation 

donc la cliarge en hydrogène est proportionnelle h la concentration tlcs ions 
I'crreux et des ions hydrogéne, et en raison inverse de ccllc des ions frrriipic~s. 
Voir k ce sujet le  t r a ~ a i l  riche en ohservnbions intéressantes do PBTERY, iS~itsc111~. 
pliysili. Chem. 26,193 (1898). Qu'ime élcctrodc de palliidiuiri plongéc dans uii 

rkdurteur se charge d'liydrogènc, c'est ce qui a pu être montré dircçtciiic~iiL 
par la diffusion de l'hydrogène dégag6 l~ travers 1'6lcctrodc (SERNST et  LESSING, 
Gott. Kaclir., 22 Febr. 1902). - C'est OSTWALD qui a le prcrnicr ezl~rirn6 que 
la grandeur do la force dectroinotrice mesure l'action nxydant~ oii réduçtiice 
des substances réitgissnrites; voir Allg. Chem. 2 diitl., II,  y. YS3 et suiv. : Leipzig, 
1893). 

Théorie de l'électralyse. - Coiisi(l6rans une cellule électroly tique 
avec deux électrodes inattaquables ; lors de l'électrolyse les cations 
devront se dégager à la  cathode et les anions à l'anode ; désignoiis 
par 5 la  force électroniotrice dont. nous avons besoin pour 10 
prerriier effet et par c3, cellc qui correspond au sccond ; dors  la 
force contre-électromotrice de polarisation est 
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Le cation se dkgagera d'autant plus facilement à la cathode que 
sa couceiitration sera plus forte, et d'autant plus difficilemeilt que 
la dilution est plus grande ; par des considératioils seniblal~les à 
celles que iious avons développés p. 3i9, nous trouvons 

;\Iaiiiteiiant si nous avons siniultanbnieiit diverses espkws dc 
catioiis et d'ions en dissolution, cas qui se présente toujours lors- 
que nous opérons a7-ec des solutions aqueiiscs, daiis lesquels, 
outre les ions de la substance dissoute, se trouvent aussi ceux de 
I'eau. I'élecivolyse aura l ieu lorsque lu force 6locdrontotrice E ,  que 
/ 'ou clésigne ye't&aken~ent sous le nom d e  lension de dkcomposilion, 
.se,.tz decenue assez yî.nn& pour skparer l'zme des esp4ce.s pre'.sr/l/e.s 
(10 cations et l'une des espdces cl'ar~ions. Le grand iiiérite que LE 
BLANC (1) s'est acquis dans la théorie d e  la décomposition électro- 
lytique, c'est d'avoir insisté sur ce poirlt et de l'avoir dCnioiitré 
expérimentalement d'une façon parfaite, comyletant ainsi les 
expériences plus anciennes de HELIHOLTZ, BE~TBELOT et autres. LE 
BLANC a montré aussi que les idées et les formules que j'ai intro- 
duites pour la production du courant galvanique s'appliquent éga- 
lement au phénomène inverse, à l'électrolyse, et il n. ainsi posé la 
Lase de la thhorie osniotique de lli?lectrolyse ; il a d'ailleurs fait 
de nombreuses et importantes applications de son principe. 

Ainsi, par exemple, il est devenu possible (2), de séparer élec- 
ti*olytiquement divers métaux les uns des autres par l'eniploi de 
tensions différentes ; ce n'cst pas la densité du courant quiexerce 
l'influence prépondérante sur le phénomène électrolytique pri- 
maire, mais bien la tension aztx électrodes. 

Dans le taldeau suivant, que W i ~ s ~ o a ~  (3) a calculé, sont rns- 
seinblées, d'après un exanien critique des niesures esistantrs, les 
diffërences de potentiel pour les électrodes les plus iiiiportantes. 

(1) Leitsclir. physik. Chern. 8, 499 (189.1) ; 12, 333 (1892i. 
(2) C'est ce qu'avait déjhmontre M. I~ILIANI (1883) ; sur les conseilsde LE BLANC, 

H.  FHEUDENBERG a poursuivi le développement de cctte idée, Zeitschr. physik. 
Cheiri. 12, 97 (1893). 

(3) Zeilsclir. plysik. Cliem, 35, 29'31 (1CWj. 
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pour des cortcenti.ations normales 

(cations) c, (anions) 
+ 1,489 1 - 0,520 
+1,976 H = k Q  Br - 0,093 
4- 1,075 0 - 1,23' 

Z n  + 0,770 C l  - 1,333 
Cd + 0,420 OH - 1,68' 
Fe + 0,344 soc - i,!) 
CO + 0,232 CHKOO - 2,:; 
N i  +- 0,228 HS04 - 2,G 
Pb + 0,101 
CU - 0,329 
Hg - 0,753 
Ag - 0,771 

Ces nombres (voir les formules précédentes) se rapportent aux 
concentrations normales des ions ; une réduction de la concentra- 
tion au 1/10 élève, d'après ce que nous avons vu p. 352, les 

0,058 
valeiws de -- volts ( n  = le nombre des charges élémentaires 

il. 

nu la valence chimique de l'ion). La tension de l'hydrogbne est 
prise égale à zéro ; cornnie nous avons toujours une anode et une 
cathode, on peut ajouter à tous les nombres précédents un terme 
additif quelconqiie mais égal, c'est-à-dire qu'on peut disposer arbi- 
trairement de l'une des valeurs. Les valeurs pour OH et pour II 
(distinguées par lin astérisque) se rapportent A une solr tr io~t  de roll- 

r.entmtion nornzake des ions h y d r o g h ~ .  Pour séparer O aussi bien 
que OH d'une solution de concentration normide en 011, i l  fant 
0,8 volt de moins, et pour mettre H en liberté de la même solu- 
tion, il faut 0 ,s  volt de plus, que d'une solution acide, ainsi qu'on 
peut le calculer d'après l a  concentration des ions de l'eau. 

Des nonibres préc6dents on peut tirer une série de conclusions 
importantes. Ainsi nous pouvons indiquer iinmédiatement les 
tensions de décomposition de toutes les conibinaisons d'ions. Le 
broinure de zinc, par exemple, a besoin pour se ddcomposer de 
0,09 + 0,77 = 1,76 volts, si les ions se trouvent en conc~ntrci- 
tion normale. La décomposition de l'acide chlorhydric~ue exige 
2,383 +- O = 1,353 volts, etc. Nous voyons qu'on peut facilcnient 
par électrolyse séparer l'argent du cuivre, puisque la  diff6rmce 
de leurs tensions de dissolution atteint presque 0,s volt; mais In. 
séparation électrolytique de l'iode et du brome ou du brome rt di i  
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chlore est aussi réalisable (1). La décomposition électrolytique de 
l'iodure d'argcnt en solution normale, d'après les nombres précé- 
dents, non seulement n'exigerait aucune force, mais fournirait au 
contraire une force électroinotrice de 0,26 volt ( 0 , B  - 0,78 = 
- 0,26). ilfais en raison de sa très faible solubilité l'iodure d'argent 
ne peut être o l h n u  avec de telles concentrations, et même nous 
~ O U Y O I I S  déduire des noinlwes procklents que 'l'iodure d'argent 
stable doit être estrBincnicnt peu soluble à la  température ordi- 
naire, coiiclusion qu'il est évidemment facile de généraliser. 

Xati~rellement les nombres précédents donnent en même temps 
la  force électromotrice des éléincnts de pile que l'on peut former 
avec les électrodes iircliqiiées; ainsi, par exemple, on trouve pour 
l'dément de D A K I ~ L L  0,770 + O,  320 = l,OW volts. 

Coninle autre exeinple, qui nous conduira Li quelques conside- 
rations intéressantes, nous prendrons l'électrolyse de l'acide sul- 
furique. On sait qu'à. la cathode sc dégage de l'hydrogène et & 
l'anode de l 'oxyghe, pouilvu qii'oil opère avec des électrodes inat- 
taquables. Du tableau précédent nous déduisons que l'électrolyse 
a lieu lorsque l'on einploie une tcnsion supérieure à 1,23 volts ; 
avec cette tension peuvent se ciiigager it la  cathode les ions hydro- 
@nes et à l'anode les ions oxygène à double charge. On trouve 
effectivement que si la cathode est une petite pointe de platinc et 
l'anode une grande laine de platine platiné, l'hydrogène se dégngo 
tnmultuetisenient à la petite pointe, et que l'élect,rolyse peut SC 
continuer asscz longtemps avec cette force. Rous avons donc 
ici l'iriverse de l a  pile ù gaz considérée p.  384. Mais prenons 
comnie cathode une grande lanie de platine char@e tl'hy- 
tlrogene, et c,omtne anode une petite pointe de platine ; des bullcs 
n'apparaisseht que p u r  des forces supérieures à 3,6G volts, 
c'est-à-dire lorsqi~e le point de décomposition des ions liytlro- 
syle est dkptlssé, et 1't;lcctrol~se ne devient réellement triniiiltueusc 
que pollia des forces Clcctroincitrices cncore plus iklc~C.cs, pour 
Icsquelles les ions SOC sont eux-niêines élimin&s par 8lectrolysc. 
Les ions oxygh8 à double charge y sont inêrne en si filildes quan- 
tit6s qu'ils ne peuvent donner lieu à, une électrolyse courante, au 
contraire des ions hydrogène, qui sont abondants dans la solution 
ct p~uvén t  pat. consécpent se dégager en grande quantité dès qii'on 
a iiiic tension suffisante. La clio'se est clbj i~  plus favoral~le polir les 
ions liydroxyle, dont la coiicentration est henuccup plus grantic 
que celle des ions oxygène à charge double ; mais pour qu'une 
électrolyse énergique puisse avoir lieu, la t eh ion  doit être asscz 

(1) Voir SPECKETER. ~e i i s c l i r .  f .  Elclrtrodirm, 4, 539 (1898). IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



U S  TRANSFORMATIONS DE L'ÉNERGIE 3:i9 

grande pour qu'une espèce d'ions qui s'y trouve en grande concen- 
tration puisse se séparer à l'anode comme à la cathode. - Dans 
l'électrolyse des acétates, il se dbgage, conime l'a montré PREU- 
NLR (l) ,  principalement de l'oxygène aussi longtemps que la tension 
anodique est inférieure à 2,s volts; au-dessus de cette tension, 
il se firme des quantités notables d'éthane et d'acide cnrboniquc 
qui proviennent de la décharge de l'ion acétique (p. 3S7). 

Dirns l'elcctrolyse des sels de plomb on observe qu'il se dCpose du plomb à 
la cathode et du peroxyde de plomb l'anode. Selon la  conception de LIBBENOW 
(Zcitschr. f .  Elelrtrochemie, 2, p. 420, 1895-96), il ne s'agirait encore ici que 
d'une électrolyse primaire, car pour lui le sel de plomb se décompose hydroly- 
tiquement suivant l'équation 

++ - A  + 
Pb + 2HW O 1'tiOg + 4.H. 

En réalité on coiînait des combinaisons Pb02Na2, Pb09Ca, etc. Si l'on électro- 
lyse la solution d'un sel de plomb en présence d'un sel de cuivre, c'est du ciii- 
w e  qui se dépose à la cathode et non (lu plomb, parce que le'premier a iinc 
tension de dtkomposition beaucoup plus faible que le second; finalement tout 
le plomb se dépose & l'anode s ~ u s  foibme de perox~-des (Procédé de L U C K ~ W  
pour la séparation 6lectrolytique du plomb). -.Si on ajoute un sel t l ~  
plomb de l'acide oxalique, les ioas négatifs de ce dernier se dégagent iil'anoilc 
plus facilenient que les ions Pb02. lundis que tout le plomb se d6pose & lu 
cathode. + + 

Dans l'accumulateur, d'aprés la manière de voir de LIEBENOW, les ions Ph se 
- - 

séparent primairement ii la cathode et  les ions P b 0 9  l'anode. Bien qu'en rai- 
son de la faible solubilité du sulfate de plomb la solution ne contienne que peu 
de ces deux ions, elle en reçoit d'une fayon continue des deux électrodes. Ce 
n'est qu'après épuisement du sulfate de plomb que l'acide sulfurique est élec- 
trolysb et qu'il se degage de l'hydrogène à la cathode et de l'oxygéne h l'anode. 

Un phénomène trés remwqiiablc a étC, d'après mes conseils, étudi6 d'iiiir 
fayon ti2és approfondie par CABPARI !%eitsrhr. physili. Chem. 30, 89, 1899) : 
c'cst celui de l a  srparation élect1-01~-tique de I'hydrogéne qui se fait B I n  siirl;tcc 
(Lu platine platiné avec une tension très peu différente de O 10,001 voll), 1:iiidis 
r111'avec les autres métaux elle exige ordinairement des K sui-t~nsions a nssw 
considérables ; on a trouvé pour ces siirtensibns : 

A i l  0,02 ; 1'1 (poli) 0,09 ; Ag 0,15 ; Cu O,% ; Pd 0,48 : Sii 033 ; Pb 0,64 ; Zn O,7O ; 
Hg 0,78 volt. 

Grâce à cette surtension, pendant la charge rl'iin arcumiilaieur. il np SP 

dCgnge pas d'hydrogène & la cathode, mais du plomb F ? ~  dépose, e t  c'csl seiili. 
i i i ~ n t  lorsque le siilfate de plonih est rCduit et (pie 1 : ~  tcnsion S'PSI élc\i:e i l i i i B  

l'lij-droghc gazcils sc dCgiige. Eii consc'q~~rnce on a pli inontrcr (SI . : I I~~I.  1.1 
~)OLEZAI.EK,  L C ~ ~ S C ~ P .  f. I~lek~ro1~11~111ic 6. 559, 18!)!)-1900) qii? poiii' p r l i l ~ ~ i  
iritcusitCs di1 coiirant, le siilfalc dc plonil) pst r d i i i l  plus farilciiirnl :i\ci. i l i ~  

bleclrodes de plomb qu'avec des Flcclrodcs de platine, dr. ni21nc qii'ii\rr ~ I I Y  
decirodes haute surtension (siirtoiit de Ilg et de Zn), on obtient des protliiils 
de réduction qui sans cela seraient difficilcs~hobtenir (voir TAFEL, Der. ( l e ~ i s ~ l i .  

(1) Zeitschr. physik. Chem. 57,7? (2907). 
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di(.ii-i. (;es. 33, 22009, 1900). - Vi~~iscml~lnhleroent I'liydrogPnc ne peut se 
(1i;pgei sous Sorine dc 1)iillcs qiie lorsqiie les i.lcclro(les, en ont occliis des qiiaii- 
tittk notûhles: dans les in6laiix qui occliismt très peii d'hyJrogène, il Siriil (le 
inen-ic q u c  defi qii:~ntitc's siiffisantes de gaz y aient péridlrd p;ir In surtensioii 
avant d'ol-iteiiir le dt;g;igeiment de bulles gazeuses. 

On retroiiro lrs nii.mes plit~iioiiièries clicz les aiitres i,'iiz sCparahles électrolyli- 
qiiement ; ils ont $t6 i.lutlit(s poiir I'oxygbne piIr (:oeii,u et OSAKA (Zcitsclir. enorp. 
Clierii . 34, 68, 49031. Le iiiçlicl se comporte d'iine facon pnrliciilierrnient 
rciii:ii~c~i~d)lc. c:ir il n'cxige qiie l , 3  volts environ ( p ~  rnpl~ort h l'liydi'ogéne) 
IJOII~ d 6 ~ i g w  de l'osygcnc soiis Sorine de biilles dans les solntions alcnlincs, 
i:iiirlis qiic le plijtiiie exige environ 1,7 volts. - Voix poiir ln thCorit. rie ln sur- 
ivnsion I'iriti~i.rssnnle ciliide de G .  MOLLER ( h n .  der l ' ]p .  4, 27: p. (ici. 
4 908;. 

Applications chimiques de la thborie osmotique. - Depuis 
longîemps on a tiré des conclusions chimiques de l a  série des 
tensions galvaniques que nous retrouvons dans le tableau de la 
p. 357, et dont l'expression quantitative est donnée par les ten- 
sions de dissolution ou par les tensions de dbcomposition qui en 
sont l a  conséquence ; mais il ne faudrait pas en dkduire que 
toiijours le cuivre doit Gtre précipité par le zinc. La concentra- 
tion des ions, comme nous l'avons déjà fait reinarquer est aussi 
un facteur essentie1,et pr6ciséinent l'expérience mentionnée (p.353) 
avec l'élément clc DANIKLL prouve que dans des conditions coii- 
venables le zinc peut être r6duit par le cuivre. 

Des conclusions analogues peuvent être tirées des tensions dc 
décomposition des anions ; ainsi l'on sait que le bronie peut dépla- 
cer l'iode des iodures, que le chlore peut déplacer l e  brome des 
hroinures ; ces réactions se font rapidement et jusqu'ü, des limites 
trks reculées (on peut d'ailleurs, suivant les principes ci-dessus 
cl6veloppés, calculer ces limites d'après les tensions de dissolniion). 
Kous avons ici 1 ~ s  rCactions siniplcs : 

Sous voyoiis de plus que le  chlore peut degager de l'osygènc 
d'une solution acidc, niais noii le  l~i~onieni  l'iode. On sait aiissi quc 
le dégagemelit dc l'dxygènc par l'iode est extrêiilement lent, en  
opposition avec l a  rapidité avec laqiielle Ic chlore peut enlever ail 
1)ioine ses cliargos iiégtitivrs. Ceci ne peut nous siirlwendrc après 
ce cpe nous avons d6j i  vu ; en cffct, Ic chloi~e, pouia pilsser à. l'dtnt 

- - 
d'ions, a l~csoiri de l ' o sy~ùnc  0, qui n'existe qu'cri quantité extrP- 

niement failde, car l'ion OH, I~eaiicoiip plus abondant, ct qui par 
perte de sa charge riégr~tive pourrait fournir une cpnnti  té cl'osy- 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



@ne équivalente aii chlore, retient sa cllarge pn soliition ncitlo 
plus fortcli~erit de ,r,3 volt que l'ion chlore. 

Giic des r4aciiaiis les plus iiitércssantes, c'est ln d k o , y ) o s i t i o r ~  
de r e m  par les nu2a1ix n w c  digagement d'hydrogkne; nous pou- 
vons fa.cilement, d'npros iios considt!rütions yréci?dcntes (p. 335). 
(téduire les lois de ce phhoniène. Les forces électriques que nous 
avons considhées ri'agisscnt pas seulerneiit sur les ions du niétal 
ciriployé, niais encore sur tous les autres ions qui peuvent exister 
dans le systkme, par eseniple sur les ions hydrogène qiii se trou- 
wnt  dans toute solution aqueuse. La séparation des ions hyilro- 

- 

sbne doit se faire dès que lepression osmotique des ions l~ydsogbne 
el l'attraction électrostaliqzre peuvent nairccre la tension. P~PCI)*O-  
iyt iqm de dissoltition (le I'/ycl,vqène à fa  pression crtmosphérique, - 

Cn c'est-à-dire qu'on doit avoir E, > :) OU hien\/- > - , expres- 
c* c3 

sions oii l'indice 1 se rapporte au métal, et l'indice 8 d l'hydrogéne, 
et ni est l a  valence cliiniique du rriétal en question. 

En conséquence, nous voyons que les circonstances favoral~les 
pour l a  déconlposition de l'eau sont : 

Io une forte pression osinotique des ions hydrogbne, 
S0 une grande attraction électrostatique et par suite une grande 

tension de dissociation du niétal et une faible pression osmotiqric 
antagoniste des ions de ce mktnl. - 

Le potassium décoii~pose l'eau tuniultueusement en toutrs cir- 
constances par l'effet de sa trés grande tension de clissoliitioii 
i:lectrolytique, parce que nous ne pouvons faire la pression osnio- 
tique des ions hydrogène assez petite, ni celle drs  ions potassiuiii 
assez grande pour ernyêcher sa dissolution. - Le zinc possède 
une tension de dissolution suffisante pour décomposer l'eau en 
solution acide, mais i l  deviendra incapable de  le faire si nous 
rendons très g r a d e  la c~ncentrat~ion des ions zinc et trés pctitc 
celle des ions liydrogbiic, par corisiquent si nous plongeons lc 
zinc dans uiie solution neutre de siilfate de  zinc. D~LIIS les solu- 
tions fortement alcaliiics il peut (le nouveau dbcomposer l'eau 
avec vivaciti., nialgri: que la noncentration des ions hydrogène y 
soit extrnorrliiiaireriieut faible, parce que, par suite de l a  forinü- 
tion de  zincates, la c.oncentration des ions zinc prend ici unc 
valeur excessivement faible. Le niercure, nialgré sa faible tension 
de dissolutior~, déçnge de  l'hydrogùne dans une solution concen- 
trée d'acide chlorhydrique, parce qu'ici la  concentration des ions 
hydrogène est grande ct que celle des ions mercure est minime, 
la faible solubilité du chlorure mercureux étant encore climinii6e 
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par la prksence d'une grande quantité d'ions chlore. Le cuivre, 
dont les ions, coninie nous l'avons vu, sont fortement retenus par 
le cyanure de potassiuni, dogage tuinultueusenient de l'hydrogène 
clans une tcllc solution, malgré le titre alcalin de celle-ci. 

Les consirlérations précidenies ne s'appliqueiit nafurcllen-ient que polir le 
d6gagement réversible de l'hydrogène, que nous poiivoris toi\jours obtenir en 
entoiirant le nîétnl employé d'un fil de platine (il vaiit miens que ce fil soit phi- 
tiné). Biitrcment l'hydrogène ne sa dégage que lorsque l'on a 

f i > %  + a ,  
P représentant les surtensions indiquées p. 959. L'élrctrode de plomb spongieux 
d'un accumulnteur, PHP exemple, ne dégage pas d'ligdrog8ne dans de l'acide 
siilfuriqiie modérément concentré, bien qu'ici t, soit plus grand que €2 ; mais 
plle le fait dès qu'on ln touche avec un fil de platine. Dans l'acide trks concen- 
tré, il y a un degagerrient spontané, parce que l'inégalité précédente est. réalisée. 

Les conditions ci-dessus expos6es du degagenient de l'hydro- 
gène par les métaux s'appliquent sans changement à la séparation 

c9 dlcetrolytique des inétaur. Si \/-: <y , c'est le métal qui est 
7 

nt I c C, 
le plus facilement mis en liberté ; si v 2 > - , c'est l'hydro- 

Ci C2 

gène qui est dégagé. Pour l a  séparation électrolytique des nibtaux 
on devra faire en sorte que la concentration des ions métnllicpes 
soit aussi grande et celle des ions hydrogène aussi faible que 
possible. Dans les solutions aqueuses la concentration des ions 
hydrogène est inversement proportionnelle A. celle des ions 
hydroxyle ; on devra donc choisir le produit des concentrations 
(les ions m&talliques et hydroxyle aussi grand que possible. Mais 
ici en vertu des lois de la solubilité (y. 110), une limite est impo- 
d e  par la soluhilité des hydrates m&.lliques ; si donc on nt- pcuC 
rhss i r  d'aucune faqon à séparer l'alumiiiiuni ou le ningnésiuiii 
de leurs solutions aqueuses, la raison n'en est pns sciilcint~iit 
dans la grande tension de dissolution de ces m6taux, mais encoiac 
dans la faible solubilité de leurs hydrates (1). 

Les niCtaux de trop forte tension de dissolutinn, coinme par 
csciiiplc les niétniix alcalins, qui agissent sur l'eau iiistantiiiib- 
iiicrit, nc  peuvent nnturellcnient pas s'en si?purer SOLW iinc fomc  
~ X L W  (niais bien sous foriiie d ' a i i i i ~ l ~ ~ i i e ,  si on l r s  reqoit tlnris t l i i  

iiichrc3ii i ~ ) .  Le cas est d'ailleurs loiit à fiii t sciril i lal , l~ poiii. 1111 

iblc'iiieiit fortcriiciit nPptif, coninie l e  fluor; ce dcriiicli. iiwt iiis- 
taritani.iiient en liberté l'oxygène de l'eau et il n'a 1111 étrc ohtcnii 
à l'état de pureté que par l'électrolyse de l'acide fluorliyclriqiic 

(1) Voir GLASER, teitschr. f. Elcktrochemie 4, 353 (1598). IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



parfaitement anhydre et rendu conducteur par du fluorure de 
potassium (MOISSAN, 1887). 

Les élbinents et les radicaux apparaissent aux électrodes 
dépoiiillés do leur charge électrique, et leurs affiiiitbs, qui à l'état 
d'ions éhient saturées par leurs cliarges électriques, et, 5 l'état 
de molécules dissoutes non di.;sociées, l'étaient par les autres 
composaiits, deviennent clisponil~les. Ce qui est particulièrerncnt 
fréquent, c'est 17uilion de dcux ions cli!gagi:s : 2 Cl fornient Cl1; 
2 II forineilt HP ;  2 IZSO' formciit l'acide pe r~u l fu~ iquc  HSS'OR 
(explicatioii de F. W. ICUSTER) ; 2 KCOJ fournissent, d'après 
V. HANSEN et C O N S T . ~  (l), du percarbonate de potassium l<'C%'i- 
De nombreuses réaotioiis dites sccondüires, c'est-à-dire clcs 
actions chimiques des ions dépouillés de leur électricité, peuvent 
se produire. C'est I ldessus  cpe repose l'application de l'électro- 
lyse à l'oxgdntion, à l a  réduction, A. l a  chloration, etc., méthodes 
qni entre les niains de  G A T T E R R I . ~ ~ ,  ELBS, LOEB, etc., ont fourni 
clans ces derniers temps des ri.sultat,s importants. Du reste ce fait 
qu'on n'a pa.s encore pu  préparer des conibii~aisons coiiinw. S?08 ,  
IïV, etc. s'explique peut-&trc 'par des raisons analoçucs ii ccllcs 
que nous avons données pour le fluor ; on obtienclriiit probable- 
ment ces substances en  opérant avcc un dissolvant plus stal~le que 
l'eau (acide fluorhyclrique an hydre). 

La pression avec laquelle l'ion mis en liberti. se dégage h l't'kt 
gazeùx, ou la concentïation avec laquelle il se dissoiit, nc dépciid 
que de la tension asec laquelle on fait l'électrolyse ; en d'autrcs 
ternies, on peut faive variel. In masae active d'zcns façon. q ~ k o n -  
que par l'emploi de diuerses force9 pola~isantes. Ainsi, par exciii- 
ple, il est en notre poilvoir dc faire se dégager le clilore à. 1';inodc 
dans un état de dilution plus que lioinéopathique, ou hien sous 
cles pressions qui se chiffrent par des millions d'atniosphé~es, et 
cle le faire ngir chimigiwnent .  Il n'est donc pas tloiiteus que dans 
l n  production des prkparntioiis organiques par voie &lcctrocliinii- 
que on puisse obtenir tous lcs degrés dc chloration possi1)lcs par 
des variations de l a  tension. Il est vrai que la densité du courant, 
dont on s'es! surtout préoccupé jusqti'alors, varie avec ln tcnsioii 
ct est en relt~tion ktroite avec cette grandeur, innis clle tlPpciitL 
encore de lit forme dcs él~ctrodes et dr la résistance sp6cifiqiie t l ~  

1'6lcctrolytc employé ; clle ne peut donc être co~isitl~riw coiiiiiic 
la iilesuiae du pouvoii* qu'a le courant de clilorcr, osy l~~ i . ,  
réduite, etc. 

(1) Zeitschr. f. Elelctrocliemic, 3, t37 et 645 (1897). IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



1.cs priiicipes qiic? nous vrnoris de tli.vclopper ont c'id appliqwhavc~c plein sur- 
& dans u n  irawil de I ~ A H E H  (Zeilsclir. f .  Elclrtrocheriiic~, 4, 506, ,18!jG), oit il 
est rrionlri. que l'artiori r6tliiclrice sur le iiilrohenz~iic (le I'liydrogène dclgagb 
Olectrolgliqiiei~leiit ne  dGpentl qiie di1 potentiel dc la cnlliocle. On a r h s i  de la 
sorte % poiisscr la rtkluctiori jusclii'!~ l'asosybcnzbor, en nlaintenant toujours le 
potcnlicl ratliodiqne au-tlessoi~s d'iine valeur dfitcriiiinde. Une autre iipplica- 
tioii est tloni16e di~ii.; iin txiivail de I~ONY-HÉXAULT (Z. f. Elclilroi:lieinie, 6, 533, 
1!NlO), qui a osycli. qtianiila Liven-lent. conforinéineiit 8. 1:i loi de FARADAY, I ' i iI~001 

en iilrl<;li~-de, en intiiritenanl lo potentiel anodique au-ilessous d ' m e  certaine 
~iilrui.  ci.ilic[iic~ : tliins le cas contraire, il se I'ormiiit cn oiilxr de l'aride acdtiqrie 
P L  tl'nutrcs prodiiils de I'oxydi~tion de I'nlrool. 

Vitesse des réactions électrochimiques. - La transformation 
chiniique est toujours proportionnelle ri l'intensité du courant, 
coiiime l'indique l a  loi dc FARADAY; mais On observe souvent 
qu'un phénomène i.lectrochimiqiie, dans des conditions doiinées, 
ne peut s'élever au-delii d'une certaine valeur, même quand par 
accroissement de l a  tension on cherche à augmenter l'intensitk 
du courant. 

Bien que l'hypothèse établie p. 163 puisse, on le  comprend facilc- 
ment, s'appliquer au cas actuel, c'est-h-dirc qu'on puisse admettre 
qu'il l'électrode même l'équilibre s'établit d'une facon pratique- 
ment instnntanbe, on peut voir que la raison de tels ralent,issemcnts 
des phénomènes électrocliimiques se raméne A deux circonstances 
seulement : 

1" La substance à traiter (& rBduire, oxyder, chlorer, et,c.) a 
hesoin d'un certain temps pour se diîÏus~r jusqu'A l'électrode; 
8" lit su1)stnnce à produire ne se forme qu'intcrmécliaireirient par 
iiii processus chimique (qiii a lieu en pliase hoiiioghe) qui 
exige lin certain temps. 

Pour décider auquel de ces cas on a affaire, on remarquera 
que dans le premier la vitesse de réaction (l'intensité du courant) 
augmentera par une agitation énergique, tandis que dans le second 
elle variera peu ou point (p. 4 65), et que d'autre part l'influence dc 
la  t e n ~ p ~ r a t u r e  est beaucoup plus grande dans lc second cas. 

Ainsi, par exciiiple, lcs halogènes sont réduits A la cathode 
dans la niesure de lcur vitesse de diffusion ; le chlorate de potas- 
siuni, qui à la  température ordinaire ne perd son oxygène que 
d'une facon excessivenient lente, est réduit avec une hicn plus 
grande lenteur. 

Voir d'autres escinplcs, ainsi que les d6tcrminations quantits- 
tires, dans NERVST et RII.:KRIAM (l), O ~ I  l'on trouvera l'indication de 
la littorature. 

(1) Zeitsclir. pliysik. Cheni. 53, 233 (1903). IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 
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Dissolution des mdtaux. - Ou peut évideniiiieiit adopter des 
points de vue analogues pour la dissolution des niétaux, cjui 
d'après ce que nous avons vu, est un vérit;~ble pliéiioili8ne tl!lec- 
trocliiniique. 

Coiisidérons, par eseiilple, la dissolutioil d'un métal de graiirlc 
tension de dissolution dans des solutions acides; l'équilibre du 
dQagenient de l'hydrogène devrait s'établir instantanénient 6, la  
surface limite du inétal et de la solution, c'est-à-dire que l a  disso- 
lution du niétal et l e  dégagenient d'hydrogène qui lui est propor- 
tionnel devraient être égaux à l a  vitesse avec laquelle l'acitlc 
dissous se diiuse à l a  sui.face de sépar a t' ioii. 

Maintenant l'expérience nous apprend que, par exeiiiplc, Ir 
zinc pur se dissout dans les acides beaucoup plus lentement que ne 
l'iiidiqucrait la quantittl! d'acide diffusant (1). On a présuiiiC que 
dans l a  phase niktallique la réactiou 

sc h i t  lcutcniciit (a), de sorte qu'il y a ti cliaque iiistai~t dans 1c 
zinc peu prés l a  concentration d'atoiiies d'hydrogène cjui coi-rcs- 
pond à la force Blectrornotrice, niais que la foriiia tion d'hydrogéiie 
ordinaire n'a lieu que lentement. En tout cas i l  y a iiiie rclntioil 
intime entre ces phéiiomèries et ceux de la surtension (p. 3;j!)). 

Passivité. - Souvent les métaux non riohles opposeut à leui1 
dissolution électrolytique, daris l a  polarisation anoclicpe, une résis- 
tance beaucoup plus grande que celle que l'on pourrait attendre 
de leur position dans la série des tensions ; ils ont accluis, coiiiiiic 
on dit un N état passif N. Parfois on ol~serve niêine ce pliénonièiie 
saris polarisation ; ainsi le  fer se cornporte vis-à-vis de l'acide azo- 
tique comme un niétal noble et présente les caractères de l'état 
passif. Quant aux causes qui font que certains métaux peuveiit 
(laiis certaines conditions devenirpnssifs, ona pu dans quelques cas 
déiiiontrer avec certitude que pendant l'électrolyse le niétal consi- 
dkré se recoux-re d'une combinaison peu soluble qui ne peut ètrc 
ti.üvers6e par les ioiis niétalliques. Un exemple bien étudié (3) nous 
cst offert par l a  dissolutioii anodique de l'or dans le cyanure de 
potassiuin. En présence de sodium, même en faible quantité, l'or 
devient passif, tandis qu'il reste actif s'il n'y a aucune trace de 

(1) Voir les reclierclies ~'ERLCSON-AU RI^ et MT. PALNAEII, Zcilsclir. [~Ii~sili .  CIICIII. 
39, 1 (4901); 45, 182 (19û3): 56, MiI900). 

, 2 )  TAFEL, Zeitscl~r. pliysik. Cliern.. 34, 200 (1900,: E. HHUSNEK, hici., 66, 
4 i  (.1907). 

(3) COEHN e t  C. L. JACOBSEN, Zeilsdir. anorg. Cheni., 55, 321 (1907). 
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sodium. On a pu montrer que l a  raison de cette fg.çon d'être, c'est 
la formation de cyanure d'or et de sodium peu soluble. 

11 n'est pas encore démontré que l a  cause de  la passivité soit 
toujours la formation d'une couche protectrice peu soluble. Ainsi, 
par exemple, l a  formation d'une couche d'oxyde sur le fer est 
douteuse, parce que l'apparition de  l a  passivité n'est accompagnée 
d'aucun cliangeinent clans le pouvoir réflecteur. D'autre part, ce 
fait que l a  passivité disparait par l a  polarisation cathodique ou par 
l'action des réducteurs, témoigne en faveur (le l'hypothèse d'une 
couche d'oxyde protectrice (1) .  

Thborie de la polarisation galvanique. - Une quantité d'élec- 
tricité lancée dans un voltamètre produit d'abord dans tous les 
cas des chaiigenients de concentration ; l a  théorie de  l a  polarisa- 
tion galvanique est donc simplement celle des piles de  concentra- 
tion (2). 

Les cliangeniei~ts de concentration qui ont une. action électro- 
motrice pei~vent maintenant consister principalement, ou bien en 
un changement de  l a  concentration des ions du métal de l'élec- 
trode, ou bien en une variation des substances occluses par les 
6lectrodes. NOUS trouvons le premier cas dans l'électrolyse de 
l'acide sulfurique avec des électrodes de mercure. Si une quantité 
d'électricité traverse le syst,éme, la concentration des ions mercu- 
+eux diminue à. l a  cathode et augmente à l'anode, et il en résulte 
une différence de potentiel dont l a  valeur est (p. 351) 

CI 
Comme - peut devrilir excessivement gralid, il arrivera daris 

Cs 

certains cas que des forces antagonistes considérables se produi- 
ront, et en réalité une quantité donnée d'électricité entrainera des 
varintions de concmtration d'autant plus grandes que les concen- 
trations des ions du métal des électrodes htaient primitivement 
plus hihles. - Le second cas se prdsente, par exemple, dans 
l'électrolyse de l'acide sulfurique arec des lames de platine ; 
comme celles-ci sont chargées de l'oxygbne de l'air, on doit les 
considbrer comme des électrodes réversibles (appi.osimativement) 
par rapport à l'oxygène, et puisque de plus la concentration des 

(1)  Poiir Ics tIé1:tils et pour la lillért~liire sur ce su.jet, voir le chapitre rEdig6 
par A. COEHN, « Electro~l~in~ie  r dans le « Lelirbuch de ? ~ ~ ~ L L E R - ~ ' O U I L I . E T ,  IV, 
hliscliiiitt, l'assivilat, p. 61 1 . 

(3) Voir nilusi \V~aeuno, R'icd, Aun, 38, 321 (18U). 
IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



ions osygbne dans l'électrolyte n'est pas modifiée sensibleinent 
par le passage de petites quantités d'électricité, ce sont surtout 
les variations de concentration de l'oxygène occlus qui sont l a  
source dc l'action électroniotrice. La valeur de la force électromo- 
trice antagoniste est donnbe par l a  formule 

où c, et c, sont les concentrations (masses actives) de l'oxygène 
1 

clans les électrodes ; le facteur - provient de ce que la  molécule 
4 

O2 est yuadr idente  au point de vue électrochimique. 
L'étude d'autres particularités est du domaine de la pllysique 

pure. 

Calcul des potentiels des électrodes d'après les données thermi- 
ques. - Ce calcul peut se faire 5 l'aide du nouveau théorème de 
thcrniodynamique appliqué aux forces électroniotrices dans le 
chapitre précédent et des formules de la théorie osniotique kta- 
blies dans ce chapitre. 

L h s  ce but considérons un  exemple particulicr, comme ll6l& 
nicnt Ag 1 I" ; si P, et P, désignent les tensions de dissolution des 
cleux électrodes, et p ,  la pression osmotique d'une solution 
aqueuse saturée d'iodure d'argent, nous trouvons la force électro- 
motrice d'abord par la théorie osmotique, puis par la théorie tlier- 
modynamique développée p. 333 et suiv. 

Y U,, - PT9 - - T3 
Y P 2 

RTLg >+ R T L g o  =cl-e,-RTLgp,4= 
Po Po %04b 

Kous voyons ainsi yi'il est possible de calculer les tensions de 
dissolution (à un niêine facteur près) caractéristiques de chaque 
électrode, ou bien les potentiels c des électrodes, à une constante 
additive près; cette dernière disparait naturellement dans les 
applications numériques, puisqu'on peut prendre arbitraire~nent 
la tension électrodique pour une électrode, par exemple faire la 
tension de l'électrode hyclrogéne égale ii zéro. Comme la théorie 
osmotique permet de déterminer la force électromotrice d'une 
coml>inaison galvanique quelconque où l'on n'emploie que des 
solutions aqueuses étendues, nous voyons maintenant coiiiirient 
cette théorie se trouve coinplétée par les considérations thermo- 
dynamiques précédentes, en ce sens que les potentiels électrodi- 
ques, qui pour une température donnée pouvaient être déter- 
minés G l'aide de la thPorie osn~otique par une mesure S effectuer 
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pour cliacjue électrode, sont rendus accessililes uii calcul tli6ori- 
quc simple ; on peut, en effet, les déduire des donilées tlieimi- 
ques et des solubilités (voir t,out spécialement l e  travail de Buu- 
L.IENL)ER cité p. 339). 

1)'aillcurs i l  est évident que pour cliaque potentiel électrodi- . 
que s ori n'a besoin que d'un seul sel peu solul_ilc ; les solubilit6s 
(le tous les autres sels peu snlubles soiit donc égalenient calcu- 
lables. 

Thèoris gbnerale de 1 èlectricitb de contact (1). - Le principe 
ghiéral par lequel on arrive, conirrie nous l'avons moiitré dam cc 
chapitre, ii une représentation et à un calcul num&riquc des 
tlii'l'ércriccs de potentiel entre diverses su l~ tances  peut être for- 
iiiulé coniirie i l  suit. Nous attribuons s u s  ions les inênies proprié- 
tbs (lulaus ~nolécules électriquenient neutres ; considérons niain- 
tcriitrit un pliéiionibne dans lequel des rriolécules éprouvent uii 
cliangenient de lieu ( u  phénoliiéiic ~iioléciilaire N) et attrihons-le 
üux ions lil )res ; en général il en résultera cette conséquence que, 
dans le (( pliénoiriéne ioiiieii N cori~cspontlsnt, une séparation des 
iiiiio~is et des cations se produira, ce qui signific l'apparition d'une 
difYérence de potentiel. Nous pouvons évidcrririient calculer celle- 
ci si nous connaissons les lois du phénoméne nioléculaire en 
question. En raison de l'énornie capacité élcctrostatic~ue des ions, 
les quantités qui se séparent réellement sont iiifii~itesinmles. 

Ainsi, ln considirration de la diffusion des iion-électrolytes (pl16- 
~ioriiéne nioléculaire) a conduit 5 l a  théorie de la différence dc 
potentiel entre lcs solutions diluées, cri appliquant simplenient les 
lois génbrales dc la diifusiori ii la ditfusion des électrolytes (pliéno- 
inùrie ionien). - La cornparaison de la solubilité des substances 
ordiiichm avec la soluldité des ni6taux a coricluit il l a  foriiiule trés 
ciiilhyée pour l a  différence dc potentic1 entre un métal et 1111 

électrolyte. 
S i p d o i i s  bi.ii.veiiieut quelques exeniples. Si une solutiou n'apas 

1ü iiièine ter r iyhture  dans toutes ses parties, i l  se produit un 
transport de lit sul)stance dissoute suivant la ligne de cliute de 
teiiipératurc, cc cju'o~i i:oiiinie IP ;,!lénomène de SORBT (2). Trans- 
portons ce pli8nornbiit: nioléculaire à ln solution d'électrolytes, 
rious arrivons iiiiiiiédiateriient à celte conception que le pliimoméne 

( 1  i I'oir moi1 arlii.lc a Ccber Uerülirungselelitricit~t )) Eeilage zii IYied. Aiin. 
18!J6, Heft 8. oii se trouve aussi I'indicaiioii de la littératiire. 
(i) Le pliénoiiikrie avait &j& 616 observé avant S V ~ E T  (1881) par I m i ) w ~ ü  

(\\Ïeii, Akad. Ber. 20,  3 ' 3 ,  1836). 
IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



de SORET doit être différent pour les divers ions comme il l'est polir 
les diverses espèces de inolécules, c'est-à-dire qu'il doit s'établir 
des différences de potentiel dans une solution qui n'a pas la même 
température en tous ses points. 

On voit facilement, comme p. 3f3, que la condition pour qu'il y ait autant 
d'ions positifs que négatifs qui se déplacent suivant la ligne de chute de tempé- 
rature est exprimee par 1'Equalion 

ou T représente la températurevariable, e tk '  et k" les forces qui. en dehors de 
la pression osmotique, poussent les ions suivant la chute de température. La 
théorie que VAN'T ~ F F  avait donnée pour le phénomène de SORET (leilsclir. 
physik. Cliem. 1, 487, 1887) fail kt=  k" = O, ce qui ne doit pas toujours cor- 
respondre & la réalité II va de soi que l'équation précédente peut sans aucune 
généralisation nouvelle s'appliquer au cas d'un nombre quelconque de sub- 
stances dissoutes (voir une étude approfondie sur les piles tlierino-électi~olytiyues 
de W. Duans (Wied. Ann. 65, 374 (1898). 

Considérons encore la répartition d'une substance entre deux 
dissolvants (p. 65) et attribuons, ce qui est justifié par l'analogie, 
à chaque ion un coefficient de partage spécifique entre deux dissol- 
vants ; il résulterait de là que les ions ne se répartissent pas entre 
les deux phases en quantités électriquement équivalentes si d7au- 
tres forces n'agissent sur eux que celles qui résultent de l'existence 
du coefficient de partage. Mais maiutenant, comme on sait, les 
ions doivent exister en quantités électriquenieni équivalentes à l'in- 
térieur d'une phase homogène ; pour qu'il en soit ainsi, l'interven- 
tion d'une autre force est nécessaire, et l'on reconnalt facilenient 
que celle-ci doit encore être de nature électrostatique, c'est-à-dire 
qu'entre deux phases homogènes il doit en général s'établir une 
dicérence de potentiel. De tels phénomènes devraient se produire 
entre autres dans l'occlusion des gaz par les électrodes, dans la 
pdcipi ta t ion &un m&al szrr zin autre, et pourraient être invoqués 
pour l'explication de la polarisation et de la façon d'être des piles 
variables. 

La théorie que nous venons de donner pour l'électricité de contact pourrait 
s'appliquer sans changement aux non conducteiirs (par exemple & l'électricité 
de frottement dans le contact du verre el de la soie, etc.), qui, selon nos con- 
naissances actuelles, ne sont après tout que de mauvais électrolytes; toutefois 
il y a encore cette difficulté que nous ne savons presque rien de la nature de 
leurs ions. Des observations îaites jusqu'ici COEHN (Wied. Ann. 64, 217. 1898) 
a cependanl déduit une loi remarquable, suivant laquelle les substances dont 
la consiante dic'lectriyue a une plus grande valeur sont positives au contact 
de substances de la constante dielectique est moindre. 
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Il nous reste encore à soumettre au même examen oritique les 
t;lectrons que nous avons introduits paur expliquer la conduction 
métallique (T. 1, p, 468). Si les métaux sont en quelqiie sorte des 
dissolvants contenant des électrons positifs ot nt'qgatifs avec des 
concentrations diffërentes, la considération des déplacements 
qu'ils dprouvent dans des conditions diverses devrait, comme pour 
les ions, nous conduire à une théorie de la différence de potentiel 
dans les métaux de nature différente ou a des températures 
différentes. 

Conelusion finale. - Si nous jetons un regard en arrière sur les 
théories êlectrochimiques examinées dans les chapitres précédents, 
nous pouvons dire qu'à l'aide de la Cbéorie osmotique le mécanisnie 
de la production du courant nous parait dans 1s plupart des cas 
expliqué d'une îaqon satisfaisante, et que nous sommes arrivés à 
la solution génorale du problbme qui consiste & calculer les forces 
électromotrices d'aprés d'autres phénomènes accessibles a l'obser- 
vation. Pour certai~es catégaries d'éléments galvaniques, natam- 
ment pour celles où dans l'équation du processus prsducteur du 
caurant n'interviennent que des substances pures solides ou liqui- 
des, nous pouvons, en admettant l'exactitude du théorème tliemo- 
dynamique développé dans le Chap. V de ce livre, calculer la 
farca électromotrice au moyen des effets thermiques et des ch+ 
leurs spécifiques (p. 334 et suiv,). Imaginoos niaintenant un dissol- 
vant ynelconque mis en contact aveo les sulastances en question et 
par lequel la forcc éleotromotrice n'est pas cliangée, alors nous 
connaissans aussi Is force électrsmatrice de l'assemblage gsrni de 
la solution saturée, Les ~elaticrns thermodynamiques expliquées 
dans le chapitre précédent et 1s théorie osirrotique développée 
dans celui-ci rious permettent de calculer la force électromotrice 
pour des concentrations quelconques, de. sorte que nous pouvons 
nous considérer comme étant eri possession de la solution générale 
du problhme. 
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CHAPITRE IX 

PHOTOCHIMIE (1) 

Actions de la lurnibre. - Lorsque les vibrations de l'éther ren- 
contrent un système matériel quelconque, elles sont capables de 
produire deux actions essentiellement différentes : d'une part, elles 
élèvent la  température du systèriie, tandis que leur énergie se 
transforme partiellement en chaleur ; d'autre part, elles produisent 
des changements de naturo chimique. Nous connaissons déjà le 
premier phénomène, l'absorption de la lumihre (T. 1, p. 388); 
l'étude du second sera l'objet de ce chapitre. 

L'absorption ordinaire est un phénomène absolument général, 
puisque toute substance peut transformer partiellement en chaleur 
l'énergie des vibrations de l'éther, dans une proportion qui dépend, 
il est vrai, de sa nature et de la  longucur d'onde de l a  lumière, et - 
peut nibme la trmsfarmer totalement moyennant une épaisscui. 
suffisante de la couche qui reçoit le rayonnement; au contraire on 
n'observe ce qu'on nomme les « actions chimiques de la  lumière D 

que dans des cas exceptionnels, car il est relativement rare que 
l'éclairement exerce une influence sur la  vitepe de réaction d'un 
système en voie de transformation ou en état d'équilibre eliirni- 
que. Toutefois ceci n'autorise pas à nier la généralité de l'action 
photochimique, mais le plus souvent cette action est trop faible 
pour être perçue dans les conditions ordinaires de l'observation. 

Les actions chimiques de la lumière solaire qui se montrent, 
par exemple, dans le blanchiment, dans la production de la cou- 
leur verte des végétaux, dans l'altération de certaines cou- 

(1) Au sujet de ce chapitre, voir les articles de ~ T H E R ,  TRAUTZ, BYK, STOBBE, 
SCHAUM, SCREFFER, Y. RÜBL, WIESNER et les discussions auxquelles ils ont donne 
lieu B la XVe assemblée annuelle de la Deutsehe Bunsengesellscaft (Zeitsrhr. f .  
Elecktrochemie, 1908, p .  443 et suivants). 
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372 CHIMIE G~NÉRALE 

leurs, etc., sont connues de toute antiquité ; mais ce sont seule- 
nient les recherches nioderiies qui nous ont révélé la sensibilité 
pour la lumière de très nombreuses combinaisons et qui nous ont 
donné la conviction qu'il -s'agit ici d'une très remarquable action 
réciproque entre les vibrations de l'éther et les forces chimiques, 
action dont l'étude est du plus haut intérêt. L'énumération et la 
description des phénomènes particuliers qui appartiennent ii ce 
domaine exigerait trop d'espace, et nous renverrons au tableau 
très complet de la littérature qu'a dressé EDER (1). NOUS dirons 
seulement que les gaz, comme le mélange de chlore et d'hydro- 
gène, aussi bien que les liquides, tels que l'eau de chlore, qui 
sous l'influence de la lumière dégage de l'oxygène, et que les 
solides, tels que le phosphore blanc qui devient rouge et le cina- 
bre qui noircit ii 1ü lumière, sont capables de réagir sur les vibra- 
tions de l'éther ; de plus le phénomène photochimique peut consis- 
ter, soit en la formation, comme c'est le cas avec le mélange de 
chlore et d'hydrogène, soit en la destruction d'un composé, ce 
dont la décomposition de l?liydrogène phosphoré avec mise en 
liberté de phosphore nous ogre un exemple. Dans ces derniers 
te~nps TRAUTZ (1) nous a appris que parfois la lumiére a une action 
retardatrice, et que dans la même réaction (par exemple l'oxyda- 
tion du pyrogallol par l'oxygène) une espèce de lumière (p. ex. 
la lumière violette) exerce une action retardatrice, et une autre 
espèce (p. ex. la lumikre rouge), une action accélératrice. 

La sensibilité pour la lumière des con~binaisons organiques a été étudiée 
systématiquemenl et dans une vaste dtendue par CIAMICIAN et  ses collabora- 
teurs. Dans une vue d'ensemble des connaissances actuelles sur ce sujet (Bull. 
de la Soc. chim. [4], I I I ,  no  15), il a surtout fait ressortir les oxydations et  les 
réductions provoquées par la lumikre. Une nombreuse série de corps contenant 
l'hydroxyle alcoolique agissent sur des substances contenant le groupe carbo- 
nyle, d'ou résulte l'oxydation du groupcmcnt alcoolique aux dépens de l'oxygene 
du carbonyle. Ainsi I'ubool étliylique forme avec la quinone de l'aldéliyde et 
de l'liydroquiaone, en même temps que de la quinhydrone. Particuliérement 
remarquables sont les oxydations et réductions intérieures réciproques des corps 
azotés? comme, par exemple, l'o-nitrobenzalddhycle qui se transforme en acide 
O-nitrosobenzoïque. Des autres classes de réactions qui se produisent spéciale- 
nient sous l'influence de lalumière, I.IAMI~IAN signale les suivantes : autoxyda- 
tions, polymérisalions et  condensaiions, passage des formes fumaroïdes en 
nialénoïdes, hydrolyses (p. es. scission des cétonescycliqiies). Ainsi peuvent être 
réalisées de nombreuses réactions qu'il est difficile ou même impossible d'anior- 
cer dans l'obscurité. La durée des expériences dans les photoréactions organi- 

(2) llaiidbuch der Photochemie, Halle, 1906 ; Handworterbuch de FEHLING, 
art.  « Chcmische Wirkungen des Lichtes ». Voir en outre M. KOLOFF, Zeitschr. 
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ques peut etre notablement abrdgée par l'emploi de sels d'ui.aniuin comme cûta- 
1 yseiirs (SBEKAMP, Ann. d .  Cliem. 143,122 [tg621 et 133, 253 r18651). 

A l'inverse de  l'abso~ption ordinaire, qui donne toujours lieu à 
une production de chaleur, le mode d'action de la lumière dans 
les phénomènes photochimiques présente, suivant la nature du 
système illuminC, la plus grande variété, et il dépend aussi à un 
haut degré de la longueur d'onde de la lumière employée ; nous 
connaissons des réactions photocliimiques qui sont excitées plus 
énergiquement, soit par l'infra-rouge, soit par la  portion visible, 
soit par l'ultra-violet du spectre, et dans tous les cas l'intensité de 
l'action photochimique dépend dans une large mesure de la lon- 
gueur d'onde de la lumière. circonstance à laquelle on ne saurait 
dans de telles recherches accorder trop d'avention. 

Après discussion des faits d'observation accumulés jusqu'à ces 
derniers temps, EDER (1) est arrivé à quelques propositions empi- 
riques générales, dont nous indiquerons les points essentiels : 

1.O La luniière de toute longueur d'onde, depuis les rayons infra- 
rouges jusqu'aux ultra-violets inclusivement, est capable d'une 
action photochimique. 

2 O  Seuls les rayons qui sont absorbés par le système peuvent 
exercer une action, de sorte que l'effet chimique de la lumière est 
étroitement lié à l'absorption optique ; par contre l'absorption 
optique n'entralne pas nécessairement une action chimique. 

30 Suivant l a  nature de la substance sensible, toute espèce de 
lumière peut agir comme oxydant ou comme réducteur ; cepen- 
dant on peut dire d'une manière générale que pour les combinai- 
sons métalliques la lumiére rouge est le  plus souvent oxydante, et 
la lumière violette le plus souvent réductrice. Un cas où l a  
lumière rouge agit comme réductrice des composés métalliques 
est celui de l'action chimique latente de la Lumibre sur les sels d'ar- 
gent (2) ; jusqu'ici on ne connaît avec certitude aucune action oxy- 
dante de l a  lumière violette sur les combinaisons métalliques. - 
Sur les combinaisons des métalloïdes entre eux, c'est presque 
toujours la lumière violette et la  lumière bleue qui paraissent agir 
avec le plus d'énergie, comme, par exemple, sur le  mélange de 
chlore et d'hydrogène, l'acide azotique, l'acide sulfureux, l'acide 
iodhydrique, etc. ; cependant la solution aqueuse d'hydrogène sul- 

( 1 )  1. c. p. 28, et. Beibl. zu Wietl. Ann. 4, 471 (1880). 
(2) Pour les applications auxquelles a donné lieu In scnsibililé des sels d'ar- 

gent, voir principalement les traites de Photographie de EDER (Halle, 1906) et 
de  TI. W. Vogel (Berlin 1878; complément, 1886). 
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fur6 est plus rapidement altérée par la lumière rouge. Suivant la 
nature de la substance l'action de la lumière peut être en partie 
oxydante et en partie réductrice. Sur les composés organiques 
(notamment ceux qui sont incolores) la lumière violette est dans 
la plupart des cas la plus fortement oxydante ; las matières colo- 
rantes sont le plus oxydées par les rayons qu'elles absorbent. 

40 Non seulement l'absorption des rayons lumineux par le corps 
éclairé, mais encore l'absorption par les substances qui lui sont 
mélangées, joue un r6le important, car la sensibilité du premier 
pour les rayons absorbés par ces dernières peut se trouver aug- 
mentée (Sensibilisation optique). 

Ce phénomène n'était connu que pour des substances solides sensibles t~ l a  
lumière ; mais F. WEIBER% a montré récemment qu'une sensibilisation optique 
est possible dans certaines réactions gazeuses (Ann. d. Phys. f3-4, p. 2.13, 1907). 
Si à un mélange d'hydrogène et  d'oxygbne on ajoute du  chlore, l'union des 
dciix gaz est notablement accé!érée par les rayons qu'absorbe le chlore ; la 
même chose a lieu pour l'oxydation de l'acide sulfureux par l'oxygène et  pour 
l a  ddcomposition catalytique de l'ozone. Cette dernière réaction a été étudiée 
d ' m e  facon trés exacte par F. WEIGERT (Zeitschr. f .  Elektrochemie, 14, 
p. 391, 4908). 

5 O  En ajoutant à un corps sensible à la lumière une substance 
capable de fixer un des produits qui se forment dans la réaction 
photochimique (oxygène, brome, iode, etc.), on augmente la 
vitesse de la réaction, puisqu'on rend impossible la réaction 
inverse ; ce fait peut être consideré comme une conséquence de 
la loi de l'action des masses (Sensibilisation chimique). 

Dans beaiicoup de cas, comme l'a remarqué ROLOFF (Zeitschr. physik. Chem. 
13, 327, 1896), l'action de la  lumière cbnsiste essentiellement en uri transport 
des chnrgcs des ions ; voir aussi le mdmoire du même auteup cité p .  373. 

Actinom6trie. - L'action de la lumière sur un système chimi- 
que est d'autant plus puissante que l'énergie des vibrations de 
l'bther que reçoit ce système est plus considérable ; la  mesure 
d'un phénoméne photochimique quelconque nous permettra donc 
de determiner l'intensité des rayons chimiquement actifs. Les 
appareils imagines pour mesurer l'intensité photochimique de la 
luinière portent le nom d'actinornèfï-es; ils reposent tous sur 
1'ol)servation des changements qu'une substance sensible quel- 
conque éprouve par l'action des vibrations de l'éther; comme 
toutes les lois empiriques de la photochimie ont été obtenues 
g r h e  rl leur emploi, nous signalerons les plus importants. 

Mais auparavant faisons une remarque cgénCrale sur l'utilisation IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



LES TRANSPORMATIONY DG L'ÉNERGIE 31 8 

des indications d'un actinomètre pour tirer des conclusiuns con-. 
cernant l'intensith de la lumiére agissante. Les indicalions de 
toutes les espkces d'actinomi.tres sont de n.ature ahsollrmsnt indévi- 
duelle; pour deux raisons ces instruments ne fournissent g i e  des 
mesures relatives de l'intensité luniineuse : d'une part l'emploi 
d'une méme espèce de lumière donne dans c h a p e  cas particulier 
un processus chimique qui diffère soit par sa nature, s&t par sa 
vitesse de réaction, suivant la constitutioh du système expose h la 
lumiére ; d'autre part, si l'on emploie des lumidres campost!ea de 
rayons de diverses longueurs d'onde, les indications de l'actino- 
mètre ne dont nullemeht proportionnelles à l'intensit6 lumineuse, 
puisque les diverses espèces de lumière agissent de façon diffé~ 
rente, suivant leur longueur d'onde. Même l 'ad, dont, la faculté 
de réagir sur les vibrations de l'éther repose très vraisemblable- 
ment sur des processus photochimique$, n'est aussi qu'un actino- 
mètre de nature individuelle. Ni lès niesures photomotriques, 
ni les mesures actinométrique$ des éclairementd, bu moyen des 
appareils que nous allons demire, ni les mesures theriiiom6triques 
que l'on a l'habitude de considérer comme dorinant la valeur 
absolue dti rayonnement. ne pr&sente~it une marche parallèle. 

Cependant il s'est trouvé que les indicatiohg d'un certain Qom- 
bre d'actinomètres sont proportionnelles entre elles, au moins 
approximativement ; tandis que des actions optico-physiologiques 
de deux sodrces de lumière il èst impossible de tirer aucune coh- 
clusion même approchée concernant leur activité photochimique, 
certains actinométres, tel$ que oeux ad rhblange do chlore et 
d7hydrogêne ou au chlorure d'argent, fournissent des r6aultats 
passablement concordants. 

~cdnomèt re  au Wlange  tonnant de chlore et d'hydrogène. - 
Cet appareil est fondé sur l'action, découverte eri 1809 par GA$- 
LUSSAC et TBÉNARD, do la luniiére sur le mélange de chlore et 
d'hydrogène ; par utte Idmière intense la vitesse de combinaison 
des deux gaz amène une explosion; mais par une lurnidre plue 
faible, la réaction se fait plu9 ou moins lentement, d'une manière 
progressive et continue. Un tel actinomèbre a été employé par 
DRAPER (1843),  et plus tard Busse'c et Rosco~ (1) lui ont donné une 
forme permettant des déterminations exactes ; on mesure la dimi- 
nution de volume qu'éprouve un voliime déterminé de gaz ton- 
nant par la formation d'acide chlorhydrique et l'absorption de cet 

(1) Pogg. Ann. O%, 96 et 373 ; iO0, 43 e t  481 ; 201,  255; 1 0 8 ,  493 
(2855-59). 
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acide par l'eau, le gaz étant maintenu A pression constante en 
présence de l'eau. Mais l'emploi de cet instrument exigeant beau- 

de soin et d'habileté, BUNSEN et Rosco~ l'ont remplacé plus 
ar  l'actinonaètre au chlowre d'argent (l), dans lequel le 

temps nécessaire pour noircir un papier photographique jusqu'à 
une teinte normale définie donne la mesure de l'intensité lumi- 
neuse. 

Actinomètre à l'oxalate de mercure. - Une solution de chlo- 
rure mercurique et d'oxalate d'ammonium reste inaltérée dans 
l'obscurité pendant un temps indéfini ; mais à la lumière elle 
dégage de l'acide carbonique et dépose du chlorure mercureux, 
suivant l'équation 

Comme mesure de l'intensité, on peut prendre la quantité 
d'acide carbonique mis en liberté ou la quantité de chlorure mer- 
cureux précipité ; cette dernière méthode donne des résultats bien 
plus précis. Selon EDER (2)) on emploie avantageusement une 
solution obtenue en mélangeant 2 litres d'eau dans lesquels on a 
dissous 80 grammes d'oxalate d'ammoniaque avec 1 litre d'eau 
ayant dissous 50 grammes de sublimé. On verse de cette liqueur 
dans un becherglas d'environ 100 cmc. de capacité fermé heriné- 
tiquement, et dont le couvercle porte une ouverture. 

Comme la concentration de la solution sensible varie pendant 
la durée de l'éclairement, la quantité de clilorure mercureux aug- 
mente moins rapidement que la quantité d'énergie lumineuse 
apportée, il faut donc effectuer une correction dont on trou- 
vera la valeur dans les tables données par EDER. L'élévation de 
la température favorise l'action de la lumière, ce dont il faut 
tenir compte dans les expériences de mesure. Le mélange réagit 
surtout sous l'action des rayons violets. Au lieu de l'oxalate de 
mercure on peut aussi bien employer l'oxalate ferrique ou l'oxa- 
la t e manique. 

Actinomètre dect~ochimique. - Si dans de l'acide sulfurique 
étendu on plonge deux électrodes d'argent chlorurées ou iodurées, 
il s'établit entre elles, conime l'a découvert BECQUEREL (1839), une 
force électromotrice, dès que l'une d'elles est exposée à la lumière, 
et le courant va dans la solution de l'électrode maintenue dans 

(1) Poçg. Ann. 1 1 7 ,  529; 1 2 4 ,  353; 132. 404. Au sujet des nombreuses 
modifications qui y ont été apportées pour l'adapter aux besoins de la photo- 
graphie pratique, voir EDER, Handb. der Photographie 1, p. 174 et suiv. 
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l'obscurité à celle qui est exposée ri la  lumière. Les intensités du 
courant, lues sur un électromètre sensible, servent à determiner 
l'intensité luinineuse. Les indications de cet actinomètre sont à 
peu près parallèles à celles des photomètres. Un actinomctre très 
pratique est celui de RIGOLLOT (i), qu'on peut établir facilement au 
moyen de deux lames de cuivre qu'on a légèrement oxydées dans 
la flamme d'un bec BUNSEN et qui plongent dans une solution à 
1 010 d'un sel haloïde alcalin ; l'une d'elles est seule exposée à la  
lumière. 

Extinction photochimique. - La lumière chimiquement active 
produit évidemment un travail, et i l  semble que, les autres con- 
ditions &tant les mêmes, elle puisse être absorbée dans une plus 
grande proportion lorsqu'elle produit ou accélère un phénomène 
chimique que lorsqu'elle est inactive. BUNSEN et Rosco~ (8) ont, en 
effet, observé que la lumière qui a traversé une couche du mélange 
tonnant au chlore inanifeste une activité chimique, mesurée au 
photomètre à gaz tonnant, notablenlent moindre que lorsqu'elle 
n'a traversé qii'une couche de clilore et n'a pas eu à provoquer la 
formation d'acide chlorhydrique. Dans les deux cas la lumière a 
éprouvé un affaiblissement par le chlore absorbant (on peut négli- 
ger l'absorption par l'hydrogène) ; mais tandis que dans le second 
cas on peut l e  rapporter à l'absorption purement optique et que 
la perte d'énergie lumineuse doit se retrouver dans la chaleur 
dbgagée, dans le  premier cas il y en a une fraction cmployéc à 
produire un phénomène chimique, ce qui entrnlne une absorption 
plus considérable. Ce phénomène, qui serait d'un intéret supé- 
rieur pour se faire une conception du mecanisme des actions cbi- 
miques de la  lumière, a été désigné par Buxsm et Rosco~ sous le 
nom d' « extinction photochimique )> ; de nouvelles recherches 
expérinîentales sur cette question seraient désiral>les, car dans ces 
derniers temps les phénoinènes découverts par BUNSEN et Rosco~ 
n'ont pu être observhs de nouveau (3j. 

Induction photochimique. - Un autre fait très remarquable et 
dont on doit la décoiivcrte aux recherches classiques de BUNSEY et 
Rosco~, c'est l'induction photochirniqz~e ; sous ce nom on entend ce 
phénoniène, qac: souvent la lumière n'agit que très lentenicnt au 

(1) Journ. de Phys. (3). 6. 520 (1897). 
(3) Pagg. Ann. 10 1, 434 ,183) .  
(3) BURGESS et CIIAPMAX, Journ. of the Chem. Soc. of  London ; 89, 1309 

(4906) ; voir aiissi WEIGERT, Zeitschr. f. Elelctrochem. 1908, p. 596. 
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debut et que ce n'est qu'après un certain temps qu'elle prend une 
activité constante. Ainsi les quantités S d'acide chlorhydrique for- 
mées pendant une minwte $ la lumikre d'une lampe à pétrole d'in- 
tensité constante, et mesurées par le déplacement de l'eau dans le 
tube horizontal do l'actinomètre au mélange de chlore et d'hydro- 
gène, avaient les valeurs suivantes après les temps indiqués (en 
minutes). 

Comme on le voit, l'action augmente d'abord pour devenir 
constante au bout de 9 minutes environ ; ce n'est qu'après ce 
temps que la quantité d'acide chlorhydrique formé est propor- 
tionnelle au produit du temps et dc l'intensité ; c'est alors seule- 
ment que l'on peut utiliser l'actinomètre pour les mesures. Si l'on 
abandonne ensuite l'actinomètre dans l'obscurité pendant quelque 
temps, il a besoin d'une nouvelle exposition à la lumière, mais 
plus courte que la précédente, pour revenir à l'état où il fournit 
des indications proportionnelles au produit de l'intensité par la 
durée de l'insolation ; lorsque l'appareil est resté une demi-heure 
dans l'obscurité, l'effet de l'éclairement antérieur a disparu com- 
plètement. 

Actuellement on est certain que dans l'induction photochimique 
on a affaire à un phénomène secondaire (voir plus loin), et qu'en 
particulier dans le cas précédent, après que PRINGSEEIM (l), DIXON (2) 
et autres eurent conclu à la formation de combinaisons intermé- 
diaires, LUTHER et GOLDBERG (3) ont fourni la preuve que le mélange 
d'oxygène exerce un effet retardateur sur toutes les réactions pho- 
tochimiques du chlore, puisque (peut-être par formation de C10) 
l'oxygène est absorbé en premier lieu. Ainsi l'induction serait 
simplement produite par la présence de l'oxygène qui altère la 
pureté du gaz tonnant de chlore et d'hydrogène. BURGESS et CEIAPMAN 

(1) Wied. Ann. 32, 384 (1887). 
(2) Zeitschr. physik, Chem. 48, 318 (1903). 
(3) Ihid. 56, 43 (1906). IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 
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ont montré l'influpcc d'autres iinpuretés, surtout dc l'amnionia- 
que (1. c.). 

Les expériences de MELLOR (1) démontrent d'ailleu~s qu'il ne 
peut être ici question de la formation de HClO ou de CIOP, car 
l'addition de ces substances au mélange n'abrège pas la période 
d'induction. 

On sait que des plaques photographiques préalablement expo- 
sées à une faible lumière ont acquis une plus grande sensibilité et 
que, d'autre part, l'image des plaques qui ont été insuffisamment 
exposées peut être renforcke par l'action d'une faible lumière ; 
d'ap&: cela il est probable que des phhomènes analogues se 
retrouvent dans l'induction photochimique du mélange de chlore 
et d'hydrogène ; dans les deux cas, les choses reviennent à. ceci, 
que dans les premiers moments de l'exposition l'adion photochi- 
mique s'exerce lentement, et qu'il faut un certain temps pour 
atteindre 1'8tat du maximum de sensibilité (2). La précipitation 
du calomel dans le photomètre ~ ' E D E R  est également plus lente 
au début ; toutefois, comme l'a dçmontré EDER, la raison de cette 
induction photochimique est de nature tout $. fait secondaire ; 
le calomel doit d'abord avoir 6té form& en quantité suffisante pour 
la saturation avant de précipiter. 

L'action latente sur les sels d'argent (3). - Ce que l'on nomme 
1) (< action latente 1) surles sels d'argent (p. 373) est d'un grand inté- 
rêt à la fois théorique et pratique ; bien qu'elle soit encore assez 
énigmatique, elle est appliquée depuis longtemps en photogra- 
phie. Toutes le$ méthodes photographiques, aussi bien le procédé 
positif de DAGUERRE que le procédé au collodion ou le procédé 
aux plaques gélatinées sèches, & peu près exclusivemet employé 
aujourd'hui, reposent sur ce qu'on ne laisse pas agir la luiniCm 
jusqu'à ce qu'on obtienne une image visible ; on supprime l'expo- 
sition avant que l'effet chimique soit assez avancé pour être appa- 
rent, et ensuite, par un traitement convenable de la plaque, on fait 
apparatre, on déueloppe » l'image. L'effet photographique de la 
lumière ne consiste donc pas en un changement chimique appré- 
ciable de la plaque exposée, mais il se ramène essentiellement à 
ce que les endroits qui ont été plus ou moins frappés par la 
lumière réagissent dans le traitement suivant avec uno vitesse plus 

(1) Trans. Chem. Soc. 8 1 , 129% (1902). 
(4) Voir los recherches ~ ' A B N E P ,  Eders Jahrbuch 1895, p. 123 et 149, et aussi 

Englisch, Arch. wiss. Phot. i l  117 (1899). 
(3) Voir sur cette question la monographie de R. LUTHER, « Chem. Vorgange 

in der Photographie N, Halle a. S., chez Knapp, 1899. 
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ou moins grande. L'action du K révélateur n produit des change- 
ments visibles et l'image apparait, et, outre le choix de la durée 
de l'exposition, la partie principale de l'art du photographe cori- 
siste à savoir arrêter le développement au moment voulu. 

Pour rendre l'iniage inaltérable, il faut évidemment éliminer la 
substance sensible qui n'a pas été affectée par le révélateur (fixage) ; 
pour cela on se sert d'un dissolvant appioprié par lequel on 
enlève le sel d'argent non décomposé. 

On fait une distinction entre le développement physique et la 
développement chimique ; le premier est appliqué, par exemple, 
dans la  daguerréotypie, en ce que la  vapeur de mercure se dépose 
plus rapidement sur les parties de la couche d'argent superficiel- 
lement iodée qui ont subi l'action de la lumière, ce qui fait appa- 
raPtre l'image. De même dans le procédé au collodion l'image 
devient visible garce que, par addition d'un réducteur, de l'argent 
se dépose aux endroits frappés par la lumière d'un liquide conte- 
nant un sel d'argent. Le développement chimique est employé, 
par exemple dans le procédé négatif moderne, oii une couche de 
gélatine imprégnée de bromure d'argent, après avoir été exposée 
à la lumière, est traité par une substance réductrice (solution. 
aqueuse d'oxalate ferropotassique, de sels alcalins d'amidoyhé- 
nols ou de polyphénols, tels que l'hydroquinone, le pyrogallol, 
l e  p. aniidophénol, etc.) ; ici le sel haloïde d'argent est réduit en 
argent métallique, mais en premier lieu dans les régions de la 
plaque qui ont été éclairées. Au fond la différence des deux sortes 
de développement est purement extérieure, car i l  est manifeste 
que dans tous les cas la séparation du corps solide produit par le 
développement (mercxre, argent) est accélérée aux endroits où 
existe le produit de réaction de la lumikre, et cela à peu près pro- 
portionnellement & la quantité de ce produit de réaction (1). Dans 
l e  développement (( chimique D, la substance qui dépose l'argent 
est empruntée à la couche photographique, tandis que dans le 
développe~nent (( physique » elle provient de l'extérieur. 

Bien des opinions ont été exprimées au sujet de la  nature de 
l'action latente de la liimiore. Il n'est pas douteux que la modifi- 
cation éprouvée par le sel halonde d'argent sous l'action de la 
lumibre soit une réduction avec formation d'halogène libre, niais 
la  nature du produit de rétluction n'a pas jusqu'ici été dhterniinée 
dans tous les cas. On n'a guère réussi à isoler et à étudier chinii- 
quenient la substance formée, parce qu'eue n'existe qu'en quan- 

(1) ABEGG, Arch. wiss. Phot. l1 109 (1899). 
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tité trés minime, niênie daris les plaques qui ont été fortenient 
éclairées. Il senible aussi que l a  nature du milieu qui imprègne le 
sel haloïde d'argent, collodion. gélatine, albumine, etc., ait une 
influence importante sur la nature du produit de réduction. C'est 
seuleineut dans ces derniers temps qu'il a été démontré par 
L u ~ n m  (1) que pour des couches de  chlorure ou de bromure d'ar- 
gent, sans aucune autre substance interposée, les produits de 
réaction sont le  sous-chlorure et le  sous-bromure d'argent, AgTl  
et Ag%. 

Dans les conditions liahituelles de llt.claireinent des sels haloïdes d'argent, 
la réaction photocliimique est assez iinprécise, parce que l'halogène mis en 
liberté possbde un  potentiel accidentel dépendant de l'épaisseur, de l a  résis- 
tance it la difïusion, de I'liuinidité et avant tout de la nature chiniique de la  
couche. LUTI~ER a d'abord d h o n t r é  qu'A toute intensité d'éclairement, pour 
une exposition suffisamment prolongée, correspond un état d'équilibre bien 
défini, comprenant, oulrc le sel d'argent non altéré et le sel réduit, l'halogène 
à un potentiel qui augrrienle avec l'éclairen~ent. II est prouvé ainsi que l'ac- 
tion de la lumière sur le sel haloïde d'argent est un phénomène réversible. 
De plus LUTHER a constaté qu'après un bref éclairement l'image latente déve- 
loppable et  l'image visible, après éclairement plus prolongé, peuvent se con- 
server dans des solutions où l'halogène a un  méme potentiel faible, niais 
qu'elles sont clétruites quand l'halogène a un potentiel plus élevé, de sorte 
que l'image latente et  l'image visible paraissent être formées de ia i r i h e  sub- 
stance. Ce potentiel de l'halogene du produit de réduclion s'est trouvé finole- 
ment en concordance très approchae avec celui qui règne au-dessus du 
sous-chlorure ou du sous-bromure d'argent, de sorte que pour des couches 
pures de chlorure et de bromure d'argent le produit de réaction latente ou visi- 
ble doit consister en sous-clilorure et sous-bromure. 

Depuis longtemps on s'est fait l'idée suivante du phénomène du 
développement. Aux endroits éclairés de la plaque il se dépose 
par réduction de petites particules d'argent métallique, avec une 
densité d'autant plus grande que l'éclairement a été plus intense 
à l'endroit considéré, mais cependant en quantité toujours telle- 
ment faible qu'on ne perçoit aucune variation de la plaque. Si 
l'on plonge l a  plaque dans le révélateur, ces particules d'argent 
invisibles agissent comme des germes pour la séparation, de l a  
même façon que de petits cristaux provoquent la cristallisation 
d'une solution sursaturée. Plus dense est la distribution de ces 
particules d'argent en un endroit de la plaque, plus dense y sera 
le dép6t d'argent formé par le développement et plus foncée sera 
l'image. 

(1) LUTHER, Zeitschr. physik. Chem., 30, 628 (1899) et Arch. wiss, Phot. 2, 
35, 59 (1900). 
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S'il est établi que l'image latente n'est pas constitube par 
l'argent métallique, cette théorie aura besoin d'une légère modi- 
fication. On peut penser que le sel sous-halogéné est facilement 
réduit par le rév6lateur et que les germes d'argent qui en résul- 
tent forment les centres où va se déposer l'argent qui sera mis en 
liberté. 

Quant à la thborie chimique des préparations photographiques 
ordinaires, où le sel d'argent est mélangé de substances de com- 
position diverse, elle contient encore beaucoup d'incertitudes, 
bien que LUGGIN (1) ait déjà fourni d'importantes contributions 
pour son éclaircissement. 

Une découverte remarquable est celle de H. W. VOGEL (1877), 
qui a reconnu que les plaques photographiques deviennent plus 
sensibles par addition de faibles quantités de matiéres colorantes 
organiques (sensi6iEisation optique), et surtout pour les espèces 
de lumière absorbées par la matière colorante ; ainsi on peut à 
volonté faire des plaques sensibles au rouge, au jaune, etc. Au 
point de vue théorique on n'a guère pu jusqu'ici s'expliquer ce 
phénomkne ; une étude approfondie de E. VOGEL (2) sur ce sujet a 
conduit à ce résultat que, parmi les matières colorantes du 
groupe de l'éosine, l'érythrosine et la diiodofluorescéine sont 
celles qui agissent le plus énergiquement, et qu'en général les 
matières colorantes qui sensibilisent le mieux les plaques sont 
celles qui elles-mêmes smt  les plus sensibles à la lumière. Un 
fait assez surprenant, c'est que l'effet sensibilisateur augmente 
quand la fluorescence diminue. 

Effet des decharges silencieuses. - Beaucoup de mélanges 
gazeux éprouvent une modification chimique lorsqu'on les sou- 
met à des électrisations qui changent rapidement de signe, à ce 
qu'on nomme des (( décharges silencieuses )I ; ainsi l'ammoniaque 
se décompose suivant une forte proportion en azote et hydroghne, 
l'azotite d'ammonium se forme aux ddpens dc l'azote et de la 
vapeur d'eau, l'acétylène est polymérisé, etc. (3). 

Le plus connu de ces phénomènes est I'oronisation de l'oxygène, 
qui dans ces derniers temps a été bien êtudiée par WARBURG (4). 
Il a été montré entre autres qu'à une espèce et une force données 
de la décharge silencieuse correspond une teneur en ozone déter- 

(1) Zeitschr. physik. Chem. 14, 389 (4894) ; 23, Y77 (1897). 
(2) Wied. Ann. 43, 449 (1891). 
(3) BERTHELOT, C. H. 1 Q 9 ,772 (1900). 
(4) Ann. d.  Phys. 9 ,781  (1902) ; 13, 464 (1904). 
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minée, et  que cet équilibra s'ktablit Bgalement en partant d'un 
&té ou de l'autre. 1 ne s'agit pas ici d'une électrolyse produite 
par le courant de doplacement; c'est ce qui est prouvé d'une 
fagon frappante par ce fait que la quantité d'ozone formée est 
1000 fois plus grande que celle qui correspond à la quantité 
d'électricité qui a traversé l e  gaz. 

Il  semble que l'effet de la décharge silencieuse soit d'un carac- 
tère complexe ; certainemeat, comme l'a montré WARBURG dans 
le oas spéoial de la formatian de l'ozone, il est en partie de nature 
photochimique, puisqu'un rayonnement ultra-violet d'une action 
chimique intense est engendré par la décharge silencieuse dans 
le gaz, mais en outre il est trés probable que les (< actions catho- 
dochimiques » jouent aussi un rble, car, de même que les rayons 
eathodiques peuvent provoquer de nombreuses réactions, ainsi 
dans la décharge silencieuse diverses actions ohimiques sont 
amorcées ou produites par le choc des Blectrons ou des ions 
gazeux. Les décompositions provoquées par l'action des fortes 
préparations de radium doivent rentrer dans la catégorie des 
actions chimiques, et leur étude ultérieure ouvrira sans doute de 
nouveaux domaines aux transformations ehimiqucs de l'énergie. 

Lois de i'action photochimique. - Comme il n'existe entre les 
rayons visibles, les rayons chimiques et les rayons de très grande 
longueur d'onde produits par les bbr~nlements électriques de 
l'éther, d'autre diffdrenoe essentielle que la diversité de la lon- 
gueur d'onde, et que tous doivent 6tre oonsidérés oomme oonsti- 
tués par la propagation de perturbations dans l'éther luniineux, 
il n'y a nul doute que les rayons d'activitb chimique puissent, 
comme les autres, être réfléchis, réfractés ou polarisés, que leur 
intensité varie en raisoninverse du carré de la distance à la source, 
et que si l'on interpose sur le trajet de ces rayons une substance 
absorbante, leur action photochimique soit affaiblie suivant les 
mêmes lois que leur action optique, etc. En fait l'épreuve de vCri- 
fication de ces lois a donné les résultats attendus. 

De nombreuses expériences ont montré que dans l'éclairement 
d'un système photochimique l'effet ne depend que de la quantité 
de lumière reçue, (1) qu'il est indépendant du temps lequel 
l e  même nombre de vibrations de même espèce a été amené au 
système. 

On exprime cette loi en disant que dans l'emploi d'une même 

(1) Voir tout particulièrement les recherches de BUNSEN et Rosam. 
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espèce de lumière l'action pliotochiniicjue ne dépend que du pro- 
duit de l'intensité par la duree de l'éclairement. 

Ainsi BUNSEN et Hosco~ (1)  ont pu démontrer de la façon la plus 
nette que le temps nécessaire pour donner à leur papier sensible 
la teinte normale était en raison inverse du nombre des ondes 
lumineuses reçues en une seconde par le papier ; en faisant varier 
la surface de l'ouverture par laquelle pénétrait la lumière solaire, 
on obtenait pour l'effet la variation prévue ; GOLDBERG (2) a fourni 
l a  dénionstration correspondante pour l'oxydation de la quinine 
par l'acide chromique. 

Chimiluminescence. - On sait depuis longtemps que certains 
processus chimiques ou physico-chiniiques s'accompagnent d'une 
émission de lumière qui est beaucoup .plus forte que ne pourrait 
le  faire supposer la température du système et, par conséquent, 
n'obéit pas it la loi de KIRCHHOFF. Ainsi dans la cristallisation du 
sulfate de potassium et de beaucoup d'autres substances on per- 
çoit de petites étincelles ; le phosphore luit par oxydation lente, 
et il en est de même de nombreuses substances organiques traitées . - 

par les oxydants. Un beau phénomène de luminescence, qu'on peut 
réaliser dans un cours, est celui de l'oxydation simultanée du pyro- 
gallol et de la formaldéhyde par le peroxyde d'hydrogène (3). 

C'est seulement dans ces derniers temps que ces phénomènes 
ont été l'ohjet d'études systématiques, et que leur caractère très 
gbnéral a été reconnu ; une étude approfondie de TRAUTZ (4) nous 
donne le rbsumé de tous les faits observés jusqu'ici, ainsi que la 
description d'un grand nombre de réactions luminescentes nou- 
velles. Ce qui est assez remarquable, c'est la dhoristration qu'il 
existe une proportionnalité entre la lu~nière émise et la vitesse de 
réaction, et il s'est trouvé que beaucoup de réactions sont accom- 
pagnées d'une émission luniineuse lorsqu'elles se font avec une 
vitesse suffisante. 

Ce qui parait particulièrement intéressant au point de vue théo- 
rique, c'est la démonstration qui a été faite pour beaucoup de cas, 
que les réactions sensibles a ln lumière &mettent précisément les 
ondes Izrméneuses auxquelles elles sont sensibles. 

(1) Les phénomènes de l'induction pliotochimique, dont nous avons parlé 
p. 377, ne constituent très probablement qu'une exception apparente. 

(2) Pogg Ann. 11 7,  -36 (1862). 
(3) Zeilsch. physik. (Jhem. 41. 1 (1902). 
(4) TRAUTZ, Zeitschr. f. Elektrochem. 593 (1904). 
(5) Zeitschr. physik. Chem. 53, 1 (4905); Jahrbuch der Radioaktivitat 4, 

Heft 2 (1907). 
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Thborie de l'action photochimique. - Nous ne pouvons guère 
exprimer que des conjectures au sujet du mécanisme par lequel 
l'énergie des vibrations de l'éther lumineux peut fournir un travail 
chimique, bien que, en admettant les conceptions modernes, sui- 
vant lesquelles les vibrations lumineuses seraient produites par 
des ébranlements électriques, il semble probable que dans 
l'action chimicp de la lumière nous ayons affaire à des phéno- 
mènes qui ne sont pas très dsérents de la formation et de la 
décomposition des combinaisons chimiques sous l'influence du 
courant galvanique. Très importante sous ce rapport est la preuve 
donnée par 0. WIENER (l), que, dans l'action des ondes station- 
naires sur le collodion au chlorure d'argent, c'est exclusivement 
le vecteur électrique et non le vecteur magnétique de la lumière, 
qui produit le phénomène photochimique. 

Il semble bien que l'on possède maintenant les principes qui 
rendent possible la description mathématique formelle de la 
marche des réactions à la lumière, principes qui dans les cas les 
plus importants sont assez distincts de ceux qui régissent les réac- 
tions dans l'obscurité. Pour arrioer à les formuler de façon à pou- 
voir les utiliser, il convient d'abord de distinguer deux sortes 
d'actions de la lumière. Dans ce qu'on nomme les réactions cata- 
lytiques, comnie par exemple dans la décomposition de l'acide 
iodhydrique, bien étudiée par M. BODENSTEIN (2)' la lumière ne fait 
qu'accélérer une réaction qui se fait aussi dans l'obscurité, mais 
avec une vitesse moindre et seulement à une température plus 
élevée ; ici la lumière agit en quelque sorte à, la façon d'un lubri- 
fiant. Dans la seconde espèce de réactions, qui sont réversibles, 
un état d'équilibre existant est déplacé par la lumière et ainsi un 
travail est produit $ l'encontre des forces chimiques. Souvent, 
comme dans la transformation réciproque de l'oxygène et de 
l'ozone, il y a superposition des deux sortes d'effets, car d'une part 
l'oxygène est transformé en ozone avec production de travail par 
les rayons d'une certaine longueur d'onde, et, d'autre part, la 
lumière d'autre période de vibration ramène, en agissant dans le 
sens des forces chimiques, l'ozone déjà formé à l'état d'oxygène 
ordinaire. Au voisinage d'une lampe h vapeur de mercure en 
quartz, qui est très riche en rayons violets, l'équilibre se déplace, 
suivant REGENER (3), vers la formation d'une notable quantité 

( 1 )  Wied. Ann. 40, 203 (1890). 
(2) Zeitschr. physik. Chem. 22, 23 (1897). 
(3) A m .  der Phys. 20, 10J3 (1906). 
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386 CHIMIE G~NÉRALE 

d'ozone, tandis que dans l'obscurité et à la température ordinaire 
la quantité constante d'ozone reste inappréciable. Un cas particu- 
librement remarquable du déplacement d'un équilibre, qui est 
exempt de toute perturbation catalytique, a été trouvé par LUTHER 
et WEIGERT (1). Sous l'influence de la lumière l'anthracène se trans- 
forme en un dianthracene bimoléculaire, qui dans l'obscurité 
revient complètement à l'état d'anthracène, très lentement à la 
température ordinaire, mais vers 160' avec une vitesse mesurable. 
W. I'IARCKWALD (2) et H. STOBBE (3) ont décrit des actions lumi- 
neuses réversibles dans la transformation de corps solides. 

Les réactions catalytiques dues à la lumière se traitent d'après 
les méthodes de la dynamique chimique ordinaire. Mais l'expé- 
rience a montré qu'outre les voies suivies par les réactions à 
l'obscurité, il peut A la lumière en exister d'autres, qui, tout en 
conduisant aux mêmes produits, peuvent correspondre A une 
réaction d'un autre ordre relativement aux constituants réagis- 
s an t~ .  Un bel exemple de cette diversité d'action nous est offert 
par l'acide iodliydrique, dont la décomposition est à la lumière 
une reaction du premier ordre, selon le schéma 

HI = H + 1, 

tandis qu'à l'obscurité elle est une réaction du second ordre, qui 
doit être forrriulée ainsi : 

Mais nous devons admettre qu'A la lumière la réaction bimold- 
culaire accompagne aussi l a  réaction monomoléculaire, hien 
qu'avec une irnpurtance moindre. On arrivera à formuler d'une 
façon générale la vitesse de réaction en faisant V égal à une 
somme d'expressions de l'espècc indiquée p. 9. Les coefficients de 
vitesse de toutes ces réactions et contre-réactions doivent dépen- 
dre plus ou moins fortement de I'intensitê de l'éclairement, mais 
le degré iuégal de cette dépendance fait que, dans son enseirible, 
la réaction cliange souvent d'ordre par la lumière. Il semble 
naturel, et l'expérience l'a souvent confirmé, que les variations 
dcs coefficients, à partir de leurs valeurs dans l'obscurité, soient 
puur une luniière de même espèce proportionnelles ti l'intensité 
lumineuse. Mais, abstraction faite de la diversité des voies de 
rcüction, on peut encore, pour des raisons purement optiques, 

(1) Zeitschr. f .  physik. Chem. 5 1, 297 ; 53, 385 (1905). 
(2) Zeitschr. f. physik. Chem. 30, 140 (1899). 
(3) Liebigs Ann. 359, 1 (1908). 
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prhoir  qu'il y aura à la lumière et à l'obscurité des discordances 
dans l'ordre de la réaction. En vertu de l'absorption optique et 
pliotochimique des rayons, l'intensité lumineuse dans le système 
varie d'un point à l'autre, de sorte que les divers coefficients de 
vitesse deviennent des fonctions du lieu. Ceci entraine encore une 
nouvelle coniplication en ce que, par suite de la vitesse de réaction 
variable, il se produit dans le système des différences de concen- 
tration qui devront s'effacer par la diffusion ; c'est un point dont 
on devra tenir compte pour la théorie des actinomètres à liquides. 

Les relations sont très simples lorsqti'on peut considérer l'in- 
tensité de la luniihre comme constante dans tout le système, que 
de plus la rEaction se fait presque complètement, de sorte que les 
grandeurs A' dans l'équation de la vitesse de réaction deviennent 
nulles, et qu'enfin on n'a à considérer qu'une seule voie de la 
réaction. Ces conditions étaient remplies dans les expériences de 
WITTWERS (1), qui a étudié la vitesse de l'action du chlore en dis- 
solution sur l'eau sous l'influence de la lumière ; dans ce cas yar- 
ticulier, l'équation générale se réduit simplement à 

où c dhigne la  concentration du chlore ; cette kquation représente 
bien les résultats de l'observatian. 

Bien que les rbactions catalytiques dues à la lumière rentrent 
dans le schénîa général de la  dynamique chiniique, elles y occu- 
pent cependant une place toute spéciale. C'est ce qui ressort de leur 
sensibilité pour la température. La vitesse des réactions photo- 
chimiques, aussi bien 'de celles qui sont réversibles, n'augmente 
que peu avec la température, tandis que celle des réactions qui se 
font dans l'obscurité augmente beaucoup (2). On ne doit donc pas 
se représenter les processus photochimiques comme résultant de 
ce que la liaison des atomes dans l'édifice moléculaire est relA- 
eliée par l'action de la lumière, autrement dit, que l'éclairenient 
a une influence analogue & celle de l'élévation de la tenipérature 
sur la faculté de réaction ; l'effet priniaire doit plutOt consister en 
une action sur l'éther lumineux, et il est à présunier que les yhé- 
nouiènes d'ioriisation, dont il a été parlé dans le Chapitre IX du 
Livre II jouent un rble dans les processus pl~otocliimiques. 

BYK (3) est arrivé par la thermodynamique ;i une représentation 

(4) Pogg. Ann. 94, 598 (1855). 
(2) Voir le travail de GOLDBERG cité p. 384. 
(Y) Zeitscllr. P. physik. Chem. 68, 434 (1908). 
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nuiliérique des réactions réversibles dues à la lumière en partant 
de cette hypothèse que par l'intensité de la lumière incidente (son 
énergie) la transformation, non de quantités de substance, mais - .  - 

bien de quantités d'énergie, se trouve déterminée, et que le travail 
absorbé en réactions chimiques est proportionnel à l'énergie 
lumineuse incidente. Ainsi BYK est arrivé pour la vitesse de forma- 
tion du dianthracène aux dépens de l'anthracène à la formule 

dD -- a EA -AD; 
d t - ~ ( c  + 

où D et A désignent les concentrations du dianthracène et de l'an- - 
thracène, a EA l'énergie de la lumière rendue chimiquement utili- 
sable en une seconde, E le travail de transformation pour certaines 
concentrations normales, V le volume total, et k la constante de 
vitesse de la réaction dans l'obscurité. De l'équation précédente se 
déduisent, en plus de celles que nous avons signalées ci-dessus, 
une série d'autres particularités du processus, comme la relation 
de la concentration d'équilibre du dianthracène avec l'intensité 
lumineuse. Pour arriver à une meilleure concordance quantitative, - 
BYK a encore fait cette hypothèse supplémentaire, qui parait jus- 
tifiée au point de vue électromagnétique, qu'une fraction de 
l'énergie rayonnante est transformée en chaleur de JOULE. 

Quant à la nature spéciale des phénomènes électromagnétiqiies . 
qui se passent ici, il semble qu'on ait aftaire à une sorte de 
résonance. Si la quantité d'énergie de résonance accumulée est 
déterminée en première ligne par l'indice de réfraction, on 
comprend que les rayons de petite longueur d'onde, très réfran- 
gibles, exercent avant tout une action photochimique (1). D'ac- 
cord avec ces considérations est ce fait, que la sensibilisation des 
plaques photographiques pour une lumière de grande longueur 
d'onde ne s'obtient que par des matières colorantes a dispersion 
anormale, c'est-à-dire dont l'indice de réfraction pour les ondes 
de grande longueur a une valeur anormalement grande. 

W'ARBURG [Ber. d. D. Physik. Ges.? 6, 753 (1907)J et  TMUTZ [Zeitschr. f .  wis- 
senschaftl. Photographie, 6,169 (1908)] ont indiqué une conséquence bu second 
principe qui, meme dans le cas le plus favorable, limite le travail utilisable 
pour un but chimique. Si T' est la  temperature du rayonnement, T la tempé- 
rature du corps, d'après le principe de CARNOT-CLAUSIUS, l a  fraction de l'énergie 
rayonnante qui peut étre employée à un travail chimique n'est dans aucun cas 

T' - T 
supérieure à - . Mais avec les sources de lumière effectivement employées, 

T 
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LES TRANSFORMATIONS DE L'ÉNERGIE 389 

cette fraction ne diffère de l'unité que d'une quantité de la  grandeur d'une 
correction. 

11 n'y a nul doute que le second principe de la thCorie de la chaleur s'appli- 
que aussi aux phénomènes photochimiques, cependant il semble qu'il y ait 
encore ici des difficultés d'ordre spécial. 

Faisons cependant l'hypothèse (qui n'est guère attaquable) qu'un processus 
soit possible dans lequel nous remplissons un systeme chimique d'un rayonne- 
ment quelconque (monochromatique) et que l'équilibre photocliimique puisse 
s'etahlir avant que ce rayonnement soit détruit ou transformé par absorption, 
nous pouvons faire un raisonnement analogue à la considération p. 258, et qui 
nous conduira ii la relation 

oii .rr représente l a  pression Iiimineuse du rayonnement (monochromatiqiie) en 
question, et Vo I'accroissement de volume qui, sous la pression lumineuse n, 

est produit par le rayonnement lumineux lié à la transformation d'un mol de 
substance. 

Cette équation contient le fondement thermodynamique de la proposition 
trouvée par TRAUTZ (p. 384); il serait d'un grand intérêt de la vérifier quantitati- 
vement par l'expérience. -- Toutefois il est difficile d'admettre que l'éqiiation 
précbdente embrasse tous les phénoniènes photochimiques. 

Les questions qui ont pour but d'établir dans quelle mesure 
la lumière, pour chaque cas particulier, agit dans le sens de 
l'affinité chimique ou dans le sens opposé, ne sont pas encore 
résolues pour la plupart ; cependant leur importance devient écla- 
tante si l'on considère que c'est presque exclusivement par des 
processus photochimiques que l'énergie du rayonnement solaire (1) 
est accumulée comme travail utile et fournit les produits qui 
sont indispensables au règne aninial. La lutte pour l'existence, 
comme l'a proclamé BOLTZMANN (2), n'est pas la lutte pour les 
substances fondamentales - les substances fondamentales de 
tous les organisnies existent en abondance dans l'air, l'eau et le 
sol -; ce n'est pas non plus une lutte pour l'énergie comme 
telle, qui sous forme de chaleur remplit en immense quantité la 

(1) Dans une notice, Aufgaben der Photochemie N iLeipzig, 1905), K. LUTHER 
a montré récemment quelles valeurs économiques immenses attendent encore, 
pour la plus grande partie, d'être utilisées. La terre reçoit continuellement du 
soleil une puissance d'environ 200 trillions de chevaux-vapeur, tandis que la 
puissance de tous nos moteurs à vapeur et autres est au moins deux millions de 
fois plus faible. De cette quantit6 d'hergie, trois niillionniEmcs au plus sont 
utilisées pliotocliiiiiiq~~einent par le règne végétal ; le reste quitte notre globe sans 
avoir produit de travail utile. (( Vu ces Cnormes quantités d'énergie, il n'est pas 
besoin d'étre prophéle pour prPdire un âge de la photomécaniqiie et de la pho- 
tochimie indiistrielles ». 

(2) a Der zweite Hauptsatz der mech. Würmetheorie I ) ,  Wien, chez Gerold, 
1886, p. 21. - Populiire Schriften. Pi0 3 (Leipzig, 1905). 
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matière ambiante, mais c'est une lutte pour I'énergie libre, utilisa- 
ble & la production d'zm t m v a i l ,  énergie qui provient de la radia- 
tion solaire et est accuniulée dans les produits du règne végétal 
comme l'énergie électrique dans uii accumulateur. Il n'y a aucun 
doute que si l'on arrivait à donner au sujet de la t rans fo~mat ion  
de l'énergie rayonnante e n  énergie chinzique une réponse analo- 
gue à celle qui a été développée dans les chapitres précédents de 
ce livre pour 1:s problèmes de la relation de la chaleur et des 
énergies électrique et chimique, ce serait un résultat d'une haute 
portée et un grand pas dans la voie où s'avance la chimie physi- 
que, qui s'efforce de créer parallèlement à la théorie des trans- 
formations de la matière, la seule qui pendant longtemps a cap- 
tivi: l'intérêt et absorbé les efforts des chimistes, une théorie non 
moins importante des transformations de l'énergie. 
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NOTES DU TRADUCTEUR 

NOTE 1 

SUR LES MEMBRANES SEII-PERIÉABLES ET LA D~TERIINATION DES POIDS 

MOI~ÉCULA~RES PAR LA MESURE DE LA PRESSION OSMOTIQUE 

Récemment E. FOUARD (C. R. 152, 519 ; Soc. de Phys., 7 avril 
1911 ; Bull. Soc. chim. (4), 9, 637) a fait connaître une mem- 
brane semi-perméable capable de résister à une pression de plu- 
sieurs atmosphères et permettant de mesurer directement la pres- 
sion osmotique des solutions. Pour préparer une cellule osmotique, 
il prend une chambre cylindrique de toile métallique terminée par 
deux douilles en métal ; il l'immerge dans une solution de collo- 
dion a 6 010 et, l'en retirant avec précautions, il obtient une cel- 
lule cylindrique, dont il rend les parois semi-perméables par un 
dépôt de ferrocyanure cuivrique ou de gélatine tannique. On rem- 
plit l a  cellule d'une solution de gélatine à 1 0/0 et on la plonge 
dans un bain de tanin où on la laisse pendant cinq ou six jours ; 
ensuite on recommence cette opération en mettant le tanin à l'in- 
térieur et la gélatine à l'extérieur et on prolonge encore l'inimer- 
sion pendant le même temps. Le précipité est rendu moins altéra- 
ble par les liquides si entre les deux précipitations on plonge la 
cellule dans une solution de sublimé, qui agit comme coagulant 
de la gélatine. Enfin, par l'emploi de deux solutions précipitantes 
de concentration molécxlaire très différente, la membrane se forme 
sous une pression osmotique de grandeur analogue à celle qu'on 
veut.mesurer, ce qui lui donne plus de stabilité. La variation de 
capacité d'une telle cellule par l a  pression osmotique est négli- 
geable. 

On peut avec cet appareil mesurer directement en colonne 
d'eau la pression osmotique d'une solution de concentration con- 
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nue et calculer le poids moléculaire de la substance dissoute (T. 1, 
p. 293). Les résultats obtenus par E. FOUARD ont toujours Qté infé- 
rieurs à ceux que donne la loi de VAN'T HOFF pour la pression 
osniotique ; cette dthivellation régulière ne tient pas à l'imperfec- 
tion de la membrane, car on la retrouve dans les expériences de 
PFEFFER, OU elle n'avait jamais été signalée. La détermination des 
poids moléculaires par la mesure directe est donc impossible sans 
l'introduction d'un terme correctif dont la nature et la grandeur - 
sont encore imprécises. Cependant il semble que la valeur de ce 
terme soit fonction de la concentration moléculaire, et l'on peut 
imaginer une méthode de mesure ou l'on n'aura pas à en tenir 
compte, en équilibrant la pression osmotique de la  solution con- 
tenue dans la cellule par celle d'une solution extérieure isoosmo- 
tique. La cellule est-fermée par un bouchon portant un tube 
capillaire de 1!2 à 2/3 de mm. de diamètre, recourbé horizonta- 
lement et long de 10 à 20 cm. On la plonge dans une solution 
convenablement choisie ; le sacc.harose, qui n'éprouve ni dissocia- 
tion ni polymérisation, est tout indiqué ; en ajoutant de l'eau ou du 
saccharose à la solution extérieure, on arrive àmaintenir l e  ménis- 
que immobile dans le tube horizontal ; il restera ensuite à doser 
le saccharose, soit au polarimètre, soit à la liqueur de FEHLING 
après inversion. La méthode est précise, un déplacement du 
ménisque de 1 mm. correspondant à une variation de volume inté- 
rieur de 1/10 000 de cmc. ; de plus la connaissance de la tempé- 
rature n'est pas nécessaire. En désignant par c le nombre de gram- 
mes de la substance étudiée contenue dans un volume donné de 
la solution, y le nombre de grammes de saccharose contenu dans 
le même volume de la solution extérieure, 342 étant le poids molé- 
culaire du saccharose, le poids moléculaire cherché est 

C M = 342-.  
Y 

Voici quelques résultats quimontrent la précision de la méthode : 

Substance étudiée 

Lactose . . . 
Glucose hydraté. . 
Mannite . . . . 
Asparagine . . . 
Tarirate de quinine. 

I Concentration 
Conce?tration de la solution 

ae isoosmotique fourni par 
la solution c 1 de 1 l 'upkieice.  

Ioo cc.) saccharose y 

Poids mol. 

théorique 

3 60 
198 
1 8 2 , ~  
1 3 2 , ~  
474,o 
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Cependant on n1ol)tient des résultats exacts que moyennant cer- 
taines conditions : lorsqu'on fait une détermination avec une 
niembrane fraichernent lavée à l'eau distillée, on trouve une pre- 
mière valeur absolument erron6e. Quand on iiiet la solution dans 
la cellule neuve, il se produit une diffusion des nioléculos dis- 
soutes vers l'eau pure qui imprègne les micelles collordales de la 
membrane, de sorte que la solution dont on mesure la pression 
osmotique est en réalité une solution appauvrie, et une solution 
de saccharose de titre inférieur à celui prévu suffit pour obtenir 
l'équilibre osniotique. Voici les règles à observer : l o  avant cha- 
que mesure, il faut débarrasser la membrane des éléments absor- 
bés provenant de ses traitements antérieurs, par un lavage dans 
l'eau distillée, pendant deux ou trois jours ; 2 O  Avant chaque 
mesure, il faut remplir la cellule de la solution à étudier et la  
laisser pendant 48  heures en moyenne, pour la formation de la  
cellule ; il serait même bon, si on le peut, de reniplacer une ou 
deux fois la solution intérieure par une solution neuve. 

NOTE 11 

Bien que le plan de ce livre ne comporte que les notions 
les plus générales sur la radioactivité, nous croyons utile ne 
réunir dans un tableau plus complet que celui de la  p. 476 du 
T. 1 la liste des éléments radioactifs aujourd'hui connus, ainsi 
que les valeurs les mieux déterminées des constantes qui servent 
à les caractériser. Cette liste déjà longue ne fera sans doute que 
s'accroitre, A en juger par les résultats acquis pendant ces der- 
nières années. On y verra que, dans l'état de nos connaissances 
actuelles, presque tous les éléments radioactifs peuvent se ranger 
dans trois séries, contenant chacune un individu avec ses produits 
de désagrégation siiccessive. Dans le tableau nous indiquons : 
Io la  durée moyenne de la vie de l'élément, autrement dit le 
tenips T après lequel la moitié des atomes est déconiposée ; 2 O  la 
constantede radioactivité X ; 3 O  l'espèce des rayons émis ( s r ,  ;3 ou y) ; 
4" l'épaisseur d'air Z i la pression ordinaire que peuvent traverser 
les rayons a avant de perdre leur pouvoir ionisant ; S0 l a  vitesse u 
des rayons a. 
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Tableazi des &lt!rnents radioactifs. 

Noms des éléments 

Uranium. . . . . . 
.c. 

Radio-uranium. . . . 
J. 

Uranium X .  , . . . + 
Uranium A .  . . . . 

.L 
l o n i u n i .  . . . . . + 
R a d i u m .  , , , . . + 
Emanaiion du radium 

(niton). . . . . . 
C 

RaR . .  . . 
J. 

RaCi . . . , . . . 
J. 

R a C , ? .  . . . . . + 
RaC, ? . . . . . . 

J. 
RaD . . . . . . . 

(Radioplomb). . . 
RaE, 

J. 
RaF (Polonium) . 

4,4.109 ans  

q q .  années 

21 , s  jours 

- 
env. 106 ans 

1760 ans  

[3,86 jours 

3,o minutes 

6 ,7  minute! 

9,s minute! 

14. minutes 

lq. minutes 

12 ans  

6 ,2  jours 

4,8 jours 

140 jours 

A (sec) Espèce 
les rayons I en cm. 

a 

- 

P1 r 
- 
u 

a, P 

u 

u 

P 
137 

p ou a 

p o u  u 

las de r3y. 

las de ray. 

P 
a 

cm 
? e n  109- 

sec 
w 

\Iétal du groupe de Fe .  P. A .  = z38,5. 8 

Signalé par DANNE (1909). Incertain. 

?obtientparadsorptiondesselsde u p a r  lecharbon 

~ O L T W O O D  (1907). Semblable a u  thorium. 

hnalogue à Ba ; chlorure el bromure moins solu- 
ble. P. A. = 226,4.  Speclre de raies. Flamme 
carmin. I g. produit par jour 0,37 mmc. d'hé- 

fi l ium.  % 
5 

3;iz noble. P. A. = 224,4 (probable), zzo(expér.). m 
Se condense de -62O a -65O (liq. doni la cou- g. leur  dépend de la nature du verre) ; spectre de z 
ra ies;  r g. Ra est en équilibre avec 0,58 mmc. $ 
d'érnenation. L 

m . . 
Volatil à 800-9000. Forme'avec RaB et RaC I'en- 

duit actif. 

Volatil à 600-7000. Produit par recul. 

'ar électrolyse ou  en plongeant une lame de Cu 
ou N i  dans une  solution induite. Lestermes de 
Ra  qui  se suivent deviennent de plus en plus 
noblesau point de vue éleclrochimique. 

%actions du plomb. 

Volatil au rouge. 

Von volatil a u  rouge. 

volatil au-dessous de loooo. Se dépose s u r  Bi. 
Prép. par électrolyse. Pb est probablement un 
produit d e  aa d~composiiion. 
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Thorium. . . . . . 
4 

-k 
Th8 (Radiothorium) . . + 
T h X . .  . . . . 

C 
Emanation du  thorium 

ThA . . . . . . . 
4, 

T h B . .  . . . , . 
4, 

ThC . . . . . . . 
4, 

ThD . . . . . . . 

Actinium . . . . . 
J. 

Hadioactinium. . . . 
J. 

Act. X . . . . . . 
4, 

Emanation de l'actinium. 
4, 

Act. A . . . . . . 
4, 

Act. B . . . . . . 
4, 

Act. C . . . . . . 

3.1010 ans  

5 , 5  ans  

6,2 heures 

736 jours.  

3,71 jours.  

53 secondes 

1o,6 heures 

55 minutes 

lq. seconde: 

3,1 minutes 

? 

1g,5 jours 

12,2 jours 

1,9 secondes 

6,r minulet 

,15 minulet 

, I O  minute: 

a 

a s  de ray. 

Potassium . . . . . 
Rubidium . . . . . 

las de ray. 

P 
a 

u 

B 
CL 

B, Y 

? 

9 

P. A. = 232,s. Précipité par NH3. 

Sol. dans  le chlorure de zirconium. 
Lumineux 

insoluble. 

Insoluble dans  excès de  NHa. 

Non précipité par NH3. 

Gaz noble ; P. A. = 2ao (?). Se condense un peu 
au-dessus de -1200. 

Volatil au-dessus de630Q.Sol.dans les acidesconc. 

Volatil au-dessus de 7300. Se sépare de sa  solu- 
tion induite s u r  Ni .  

Recul du  dépdt actif. Bi est probablement u n  
produit  de  s a  décomposition. 

Groupe des terres rarcs ; précipité de ses sol. 
a c i d e  par CW'H2. 

Par  adsorption et électrolyse. 

Par  électrolyse en sol. alcaline ; sol. dans  NHa. 

Gaz noble ; se condense A -1200  

Volatil au-dessus de  400'3. 

Volatil a u  dessus de 7000. Electrolyse d'une solu- 
tion induite.  

Par  recul. 
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Les propriétés si singulières et iriat,teiidues des corps radioac- 
tifs ont paru d'abord devoir ébranler les principes les plus géné- 
raux de la philosophie naurelle, les principes de la conservation 
de .la matière et de la conservation de l'énergie. Ces principes ont 
résisté et sont plus que jamais la base de toute notion scientifique ; 
mais la théorie atomique doit subir une modification profonde. 
S'il n'est pas douteux que les formules et les équations de la 
chimie continueront à être pratiquement vraies, il n'en est pas 
moins certain que ce qu'on nomme l'atome ne peut plus être la 
masse indivisible, constante, immuable, caractéristique de chaque 
élément chimique. Les forces chimiques peuvent diviser la molé- 
cule, mais leur action s'arrête à l'atome ; des forces nouvelles, 
naguère insoupçonnées, sont entrées en jeu et l'atome lui-même 
est divisé ; des morceaux peuvent en être successivement détachés 
et il se forme des particules plus petites qui caractérisent des 
éléments nouveaux, mais non nécessairement immuables. Aucune 
expérience, il est vrai, ne nous autorise à admettre que les ato- 
mes des éléments chimiques ordinaires soient encore capables de 
désagrégation, mais cela pourrait tenir à la lenteur du phénomène 
et à l'insuffisance de nos moyens d'observation. Sans doute la 
sensibilité de l'électromètre pour les corps radioactifs est incom- 
parablement supérieure à celle de toutes les autres méthodes chi- 
miques ou physiques, puisqu'elle permet de déterminer 10-l" de 
radium ; mais elle n'est pas illimitée. D'autre part, si l'on com- 
pare la durCe de la transformation de l'uranium avec celle de 
l'émanation de l'actinium (voir le tableau), on trouve qu'elle est 
3,f1.10'~ fois plus longue que cette dernière ; d'après cela il n'y 
aurait aucune absurdité à penser qu'il existe des éléments dont la 
transformat,ion serait des millions de fois plus lente que celle de 
l'uranium et dont les rayons ne pourraient plus être mis en évi- 
dence par l'électromètre. Le plomb, par exemple, manifeste une 
très faible radioactivité, qui est à peu près à la limite de sensibilité 
de l'électromètre ; niais, d'après ELSTER et GEITEL, elle serait due 
à des traces de poloniurn. Il n'est donc pas établi expérimentale- 
ment que la radioactivité est une propriété générale de l a  matière. 
L'association constante de certains éléments dans la nature serait 
une probabilité en faveur de cette opinion, mais il n'en est pas 
de même de ce fait, que la faible radioactivité manifesté par cer- 
taines substances peut le plus souvent être rapportée à la présence 
de petites quantités de corps nettement radioactifs, radium, tho- 
rium, etc. Les terres, les eaux, l'air sont toujours plus ou moins 
radioactifs, ce qui est dii au radium, à son émanation, à ses pro- 
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duits de désagrégation et ausqi au tlioriuni. Par ses recherches sur 
de nonibreuses roches, STRUTT arrive à cette conclusion que cha- 
que centiniktre cube de l'écorce terrestre contient en irioyenne 
8.1 O - 1 2  g de radium. Ceci peut avoir une grande influence sur la 
température du globe ; on a vil, en effet, qu'un gramme de radium 
dégage par heure plus de 100 colories ; or d'après les calculs de 
RUTHERFORD, pour maintenir constante la tenipérature du globe il 
faudrait fournir annuellement 2,2.10-7 calories par cnic., et pour 
cela il suffirait de 2,6.10-i3 g de radium par cnic., quantité 30 fois 
plus faible que celle que STRUTT aurait trouvée. Il faudrait encore 

$ajouter il cela la chaleur dégagée par l'uranium, l'ionium, le 
thorium et l'actiniuiri ; il résulte de là que 1s température de la  
terre, au lieu de s'abaisser dans le cours des Bges, comme le  pré- 
tendent les astronomes, devrait s'élever. Cette contradiction est 
encore inexpliquée ; niais le peu d'activité des laves provenant 
de l'intérieur de la terre permet de supposer que les matériaux 
radioactiïs ne se trouvelit guère que dans l'écorce terrestre. 

La désagrégation des Blénients radioactifs met en jeu des quan- 
tités énormes d'énergie, puisque par sa traiisformation en radium L), 
un granime de radium dégage une quantité de chaleur égale 
à celle que fournirait la combustion de plusieurs centaines de 
kilogranimes de charbon. Ces élénients constitueiit douc une 
immense réserve d'énergie potentielle inattendue, et si réellenient 
la  radioactivité est une propriété générale de la  matière, cette 
énergie dépasse toute imagination et toutes celles que nous con- 
naissons ne sont que peu de chose auprès d'elle. Pour le moment 
cette énergie n'est pas à notre disposition, car nous ne connaissons 
aucun moyen d'agir sur la désagrégation des éléments, soit pour 
l'accélérer, soit pour la retarder ; si nous trouvions ce moyen e t  
qu'il fùt d'une application facile, il est certain que toutes les 
énergies physiques et chimiques que nous utilisons seraient relé- 
guées au second plan ; mais jusqu'ici cette question est plus du  
doniaine de l'imagination que de la science. 

NOTE III 

SUR LE NOnlBRE ABSOLU DE RIOLECULES QUE CONTIERT UN VOLUNE GAZEUX 

Dans un travail sur le nionient brownien et les molécules (Ann. 
de Ch. et Phys. [SI, 18, 4, et Séances de la  Soc. de Phys., 1909, 
p. Ifiti), 6. PERRIN a donné une nouvelle méthode pour déterminer 
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la constante &AVOGADRO N, c'est-A-dire le nombre absolu de molé- 
cules contenues dans le volume moléculaire d'un gaz, sous les 
conditions normales de tempkrature et de pression. Voici la base 
théorique de cette méthode. 

Désignons par v le volume d'une masse gazeuse, par P sa pres- 
sion, par N le nombre des molécules et par w l'énergie nioyenne 
de translation d'une molécule, on sait, d'après la théorie cinéti 
que, que 

2 
PU =- Kw= RT 

3 

La loi de VAX'T HOFF donnc la menle relation pour les niolécules 
en dissolutioii. Ainsi une molécule d'alcool éthylique en solution 
dans l'eau a la m h e  Bnergie de translation qu'une des molécules 
de la vapeur qui est au-dessus du liquide ; elle aurait encore la 
même énergie dans tout autre dissolvant que l'eau et, par consé- 
quent, dans l'alcool éthylique lui-même. On peut donc dire : 

A une m t h e  lenzpé?.ature toutes les molécules de tous les flzri- 
des ont la méme énergie cinétique nzopenne, proportionnelle à lu 
tenzphralure. 

Cette proposition est vraie, aussi bien pour les lourdes molécu- 
les du sucre, du sulfate de quinine et autres plus lourdes encore, 
que pour les molécules plus légères de l'eau. Ne serait-elle pas 
vraie pour des agrégats de niolécules, pour des poussières, pour 
les granules d'une émulsion ? Si elle est vraie, la théorie molécu- 
laire dei mouvement brownien se trouvera établie ; la question 
serait de mesurer l'énergie granulaire moyenne ; comme la mesure 
directe ne présente aucune garantie de précision, J. PERRIN a 
pris une voie indirecte : 

Soit une émulsion zini/orme (A. grains identiques) contenue dans 
un cylindre vertical de section s ; lorsque l'équilibre est établi, la 
répartition n'est pas uniforme suivant la hauteur ; appelons n le 
nombre de grains par unité de volume au niveau h ; le nombre 
des grains contenus dans une tranche de hauteur dh est nsdh ; en 
appelant .;3 le volume de chacun des grains, A leur densité, 6 la 
densité du liquide, et g l'intensité de la pesanteur, 1s force qui 
les maintient dans cette tranche est égale A. nsdh y (A - 9) y. 
D'autre part, cette force n'est autre que la différence de la pres- 
sion de difision sur les deux bases de la tranche considérée, pres- 
sion de même nature que la pression osmotique ; l'expression de 
cette face est 

2 2 2 Ps- ( P + d P ) s =  ? n w s - -  
3 

( n  $. dn)  ws= -- 
3 

wsdn 
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NOTES DU TRADUCTEUR 

Donc 

d'ou, par intégration, en appelant no et n les concentrations en 
deux points distants de h,  

Cette équation de r t ! ~ ~ a m ' & n  montre que l n  concentration des 
grains d'une émulsion uni forme décroit suivant une fonction expo- 
nenlielle de l a  hazilecir. 

J. P ~ m n  a pu réalisw des émulsions uniformes avec de la  gomme- 
gutte et avec de la  résine mastic, et i l  a eu l a  patience de compter 
les grains contenus dans diverses tranches successives d'épaisseur 
clh (de l'ordre du micron), opération rendue très difscile par 
l'agitation des granules. 11 faut en outre déterminer le volume ou 
le rayon d'un granule. On y est arrivé par plusieurs niéthodes qui 
ont donné des résultats très concordants ; l'une d'elle est l'emploi 
de la formule de STOKES, qui donne la  vitesse II avec laquelle une 
sphère de rayon a et de densité A tombe dans un fluide de densité 
O et dont la viscosité est < : 

La concorclance des résultats obtenus par les divers procédés et 
pour diverses émulsions montre que la loi de STOKES est encore 
valable dans le domaine des grandeurs microscopiques, et proba- 
blement aussi pour les grains excessivement petits dcs collofdes 
ordinaires. Les lois du frottement établies pour les déplacements 
de grands objets dans un fluide continu s'appliquent donc aux 
délylacements de parcelles qu'agite le mouvement brownien. 

L'observation a niontré que la  distribution des  granule^ obéit 
l î a ~ f a i t l m e n t  à l a  loi  exponenlielle; elle a lu  nzk'me forme p i e  celle 
d'zrn gaz  pesant en éqi t t l ihe .  

Ceci posé, l'équation de répartition donnera pour chaque émul- 
sion une valeur définie de l'énergie granulaire ID,  indépendante 
de la  nature de l'énlulsion, ce qui a été constaté par de nombreu- 
ses expériences, et égale à l'énergie moléculaire moyeiinc. On 
aura d'après cela 

3 RT N = - - .  
2 w 
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100 CHIMIE G ~ N ~ R A L E  

Uans une série de mesures particulièrement soignées, J. PEHNIN 
a trouvé N = 70,5.10'2, 
d'où pour la constante cd'kne~gie moléculaire 

3K 
a = - = I,77,lO-'6 en unités C. G. S., 

B N  
ce qui donne pour l'énergie cinétique moyenne d'une molécule à 00 
(273" abs.) 

1,77.10-1% 273 = 0,48. 10-l3 ergs. 
La charge e de L'électron, obtenue en divisant le faraday par N 
est en unités électrostatiques 

e = 4, l .  
J. PERRIN a encore déterminé le nombre N par deux autres métho- 
des moins directes basées sur les formules théoriques  EINSTEIN ; 
dans l'une on mesure le carré moyen de la projection sur un axe 
o z  du déplacement des grains en un temps T, et dans la  seconde, 
le carré moyen de la  rotation en un temps 7 relativement à un 
axe arbitraire ; on adniet que l'énergie de rotation est en moyenne 
égale ii l'énergie de translation. La première méthode a fourni 
N = '71,5.1022, r t  la seconde, où l'observation est très difficile, 
N = 65.10". 

Voici, emprunté au niémoire de J. PERRIN, le tableau des valeurs 
de N ohtenues par diverses niéthodes ; N se rapporte au volume 
moléculaire (volunie de 2 g d'hydrogène = 22,412 1) ; n se rap- 
porte au volume de 1 niilic. 

Phénomène étudié * l n  
de 1ü densité du liquide . 

diélecirique du . . 
de la loi de vah. D m  WAALS. 
Hépartitiou des grains. . Mouvement Agitation de translation . 
Agitalion de rotation . . 

Diffusion des coips-dissous (précision nié- 1 
diocre). . . . .  . . . .  

Mobilité des ions dans l'eau (précision m& 
diocre). . . . . . . . . . . .  . . . .  Bleu du  ciel (précision médiocre) 

. . . . .  
- - 

tile . . . . . . .  
Durée de la vie du  radium. 

. . . . .  
Hélium dégagé par trans- 

mutation 
. . . .  Eoergie d u  spectre infra-rouge. 
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La concordance remarquable de ces résultats obtenus par des 
voies si différentes apparaitra à tout esprit dégag8 de préventions 
comme une démonstration satisfaisante des hypothèses molécu- 
laire et atomique. 
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ERRATA 

TOME I 

Page 9, ligne 42, lises : un cycle, au lieu de : & cycle. 
Y 
4 

Page 47, ligne 21, lisez : kv, = X, a u  lieu d6 : Va = - . 
k 

Page 49, ligne 4 en remontant, lisez : et F, a u  lieu de : est F. 
Page 49, ligne 26, liser : divisons par ce produit la valeur correspendante M 

du poids moléculaire, a u  lieu de : divisons-le par la valeur M correspondante 
du poids moléculaire. 

Page 70, ligne 3, lisez : (p. 57). 
Page 97, ligne 1 au bas, lisez : La vitesse de dissolutioa, a u  lieu de : La 

solubilité. 
Page 182, ligne 4, lisez : qui se produit, au lieu de ; qui produit. 
Page 188, ligne 14 en remontant, lisez : (p. 28). 
Page 128, ligne 1.1 en remontant, lises : (p. 226). 
Page 134, dernihre ligne, lisez : si l'on fait. 
Page 449, ligne 8 en remontant, lisez : servir &montrer les actions, a u  lieu 

de : servir les actions. 
Page 166, ligne 7 en remontant, lises :p .  154, a u  lieu de : p. 160. 
Page 181, ligne 4 en remontant, lisez : p. 159. 
Page 189, ligne 4 en remontant, lises : phénomènes d'adsorption, au lieu 

de : phhomènes d'absorption. 
Page 214, ligne 15, lisez : BORCHERS, a u  lieu de : BORCHEN. 
Page 269, remplacer partout 3, par 4,. 
Page "299, ligne 14 en remontant, lisez : p. 160. 

t - te t - to 
Page 405,  remplace^ u = - p a r  a =  -. 

I t 0 

Y x 
Page 417, ligne 7 en remontant, lises : - , a u  lieu de : - a 

n a 

Page 424, ligne 8 en remontant, lisez : p. 418. 

Page 431, ligne 4 en remontant, lisez : hie (NH3)" 

Me (NHa)= Me (NEP)& 
l i e u d e : (  ) ( C1l ). 

Page 440, renvoi,-lisez : VALSON; a u  lieu de : WAL~ON. 
Page d71, ligne 13 en remontant, lisez : les rayons 8, a u  lieu de :les rayons /S. IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 
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TOME II 

A 
Page 17, ligne 4 en remoutant, lisez : 2P [1- a u  lieu de : P [1 - +]. 

4[d - AJtP 4ld - A]' 
Page I S :  ligne 3, lisez : , au lieu de : 

[2A - 818 [ 2 ~  - 818 ' 
Page 19, ligne 3, lisez : KR =, nu lieu de : K' = 

d  A 3 
Page 299, ligne 16, lisez : - = a - a - u LgT - 2PT - T-/T9.. . au lieu 

dt 
d A  2 

de :  -= a- cc1,gT - 2PT -- yT' .... 
dl' 3 
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