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PREFACE DE L'AUTEUR 

Ce livre a été écrit pour combler une lacune que m'a révélée ma 
propre expérience de l'enseignement. Il est destiné ii répondre aux 
besoins des étudiants qui, sans vouloir se vouer à l'étude de la 
chimie générale, désirent se rendre compte des progrès récents 
effectués dans cette branche importante de la science. L'opinion 
de beaucoup de mes collègues m'a convaincu qu'il avait actuel- 
lement besoin d'un ouvrage de ce genre. . 

Dans cet ordre d'idées, je me suis abstenu, autant que possible, 
de l'usage des formules mathématiques, et j'ai toujours recherché 
la clarté dans l'exposition. La tAclie a été d'autant plus difficile - 
que, étant données les études qu'effectuent la plupart des clii- 
mistes, je me suis vu dans la nécessité d'éviter l'emploi des mathé- 
matiques supérieures. Quand cela a été possible, j'ai appliqué des 
méthodes graphiques ; lorsqu'il a été impossible de donner une 
démonstration claire d'une façon élémentaire, je me suis contenté 
d'énoncer le résultat. On peut, il est vrai, en employant des cal- 
culs plus '  ou moins encombrants, donner une démonstration 
(( élémentaire » de n'importe quel résultat : mais l'expérience a 
montré que ces longues pages de calcul ne constituaient pas une 
aide réelle pour la compréhension du sujet. J'ai aussi été conduit 
à adopter le procédé que j'ai suivi, dans l'espoir que le lecteur 
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qui ne connalt que lcs malliériiatiqiics é16rncntaires comprendra 
la nécessité d'acquérir au moins la connaissance des principes 
de l'analyse matliématique. Sans cela, il est possiblc (comme je 
m'eirorce de le montrer dans cet ouvrage) de comprendre lcs 
méthodes et les résultats de la Cliimie générale;   nais ces connais- 
sances sont indispensables, si l'on veut entreprendre un travail 
fruclueux dans cet ordre d'idées. 

Durant ces dernières années, les théories de la dissolution et 
de la dissociation électrolytique, dues à Van t'IIoff et Arrhenius, 
ont fait faire un pas considérable h 1s Cliimie. J'espère non seule- 
ment avoir rendu service aux étudiants, en donnant un exposé 
élémentaire de ces mémorables théories et des expériences sur les- 
quelles elles sont basées, mais aussi avoir contribue il les faire 
accepter d'une fagon générale par mes collègues de l'enseignement, 
ce qui ne saurait tarder beaucoup maintenant. 

En raison du caractère général de cet ouvrage, j'ai donné seu- 
lement comme références les noms des auteurs et les dates de 
publication ; cela sufiira au besoin pour retrouver les mémoires 
originaux dans les index et catalogues bibliographiques qui sont 
actuellement très répandus. 

W. OS~WALD.  
Leipi$. Juillet 4889. 
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PKEMIERE PARTIE 

LI VRE PREMIER 

RAPPORTS DES MASSES DANS LES COMBINAISONS CHIMIQUES 

CHAPITRE 1 

L O I S  FONDAMENTALES 

La chimie est l'étude des substances, de leurs propriétés et de leurs 
transformations. Nous reconnaissons et différencions les objets du 
monde extérieur, en général, par leurs propriétés, c'est-à-dire par les 
actipns qu'ils exercent directement ou indirectement sur les organes de 
nos sens. Si nous considérons les objets indépendamment des notions 
de position, de forme-et de masse, c'est-à-dire seulement dans celles de 
leurs propriétés qui sont indépendantes de ces notions, nous les 
appelons des substances. 

Nous pouvons aussi remarquer souvent que des corps donnés se 
transforment en d'autres ; par exemple, le bois en charbon, le vin en 
vinaigre, transformations dans lesquelles, au lieu du corps primitif, 

4 Nous conservons ici le mot stœchiomélric, Sien qu'il soit encore peu usitiV en 
français. Ce terme, intruduil par Richter, fournit une designation commode pour 
L'ensemble des lois qui se rapportent à la masse drs atomes, par opposition avec 
celles qui se rapportect à I'énergie des atomes (Trad.). 

A B H E G ~  DB CEIMIB GENÉBUK. i 
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nous trouvons un  autre corps, doué d'autres propriétés : ce sont des 
phénomènes chimiques. 

De pareilles transformations chimiques sont soumises à des lois, 
dont la connaissance exacte, après avoir exige un travail préparatoire 
qu i  a duré des siècles, ne nous a été acquise que depuis une centaine 
d'années. La plus générale de ces lois est celle qu'on a coutume d'appc 
ler la loi de la Conseruation de la matiére; on peut l'énoncer ainsi : 

Dans toutes les rdactio~ls chimz'pues, la masse totale des corps el2 
présence reste constante. 

On sait qu'en un lieu déterminé les poids des corps sont proportion- 
nels à leurs masscs ; le principe est donc aussi valable pour les poids. 

Actuellement nous sommes habitués a considérer la matière ponderable 
.comme existant objectivement, et un pareil principe nous semble évident : 
ecpendant cette idée ne date guére que de cent ans. Le principe fut  énoncé 
vers la fin du XVIII" siécle par Lavoisier; avant lui, il est vrai, p l ~ s  d'un cher- 
cheur l'avait indiqué, mais le contraire avait été admis tout aussi souvent. 

On peut démontrer ce principe en provoquant des réactions dans des 
,espac.es fermés, dans des ballons fermés à la lampe, par exemple; 
jamais la réaction n'altérera, en quoi que ce soit, le poids du système 
total. Une démonstration bien plus grandiose nous est donnée par le' 
système solaire. La durée de la gravitation dcs planètes autour du soleil 
.dépend de leurs masses ; or,depuis les temps les plus reculés, la durée 
d e  17ann6e n'a pas subi de modification appréciable ; il faut donc en con- 
clure que, malgré l'immense diversité des réactions qui ont lieu sur la 
terre comme sur le soleil, leurs masses n'ont pas subi la moindre 
variation. 

On pourrait, en partant de là, se représenter les réactions chimiques 
d e  la façon suivante : les corps sont formes de matière indifférente qui, 
dans toute réaction chimique, acquiert des propriét6s différentes de 
.celles qu'elle possédait d'abord sans que toutefois cette matière elle- 
même subisse un? r6elle transformation. 

Cette représentation a, en effet, prévalu assez longtemps. Mais les 
lois suivantes trouvées expérimentalement ne peuvent s'accorder avec 
elle. 

Lo~squ 'un  corps se transforme el2 un autre, les masses des deux 
eo,-s sont toqjours dans u n  rapport constant. 

Ainsi 100 parties de zinc donnent par la combustion 124,s parties d'une 
poudre blanche d'oxyde de zinc, quelle que soit la quantité de zinc employée 
e t  quel que soit le mode de combustion. On peut .même obtenir de l'oxyde de 
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LOIS FONDAMENTALES a 
zinc, doué de propriétés identiques, par des voies différant complètement de 
la combustion ordinaire ; 'on obtient toujours pour une quantité donnée de 
~ i n c  une quantité proportionnelle d'oxyde. 

Une pareille transformation d'un corps en un  autre, de masse diffé- 
rente, ne peut, d'après la première loi, avoir lieu que si un  deuxième 
corps, dont la masse s'ajoute à celle du premier, prend part à la réac- 
tion. A la loi précédente est donc intimement liée celle-ci : 

Lorsque d a m  l'action réciproque de plusiezcrs corps il se forme 
de  nouvelles substances, les masses des corps qui disparaisse)zt 
comme celles cles corps qu i  prennent ?zaissance sont dans des rnppork  
constants. 

Ici il faut remarquer que les changements de propriétés des corps 
dans les réactions chimiques ont toujours lieu par bonds. Lorsqu'on 
transforme du zinc en oxyde de zinc, il est impossible d'obseryer des 
ktats intermédiaires, toute la masse du zinc perdant peu à peu ses pro- 
priétés pour prendre celles de l'oxyde : le zinc se transforme partie par 
partie. Si l'on interrompt la réaction, la partie du zinc qui a pu se 
transformer en oxyde est complètement oxydee, et la partie qui n'a 
pas été transformée est du zinc absolument identique au zinc initial. 11 
faut donc ndcessairement en conclure que, pour qu'une substance existe, 
les parties composantes doivent être présentes en quantités absolu- 
ment définies. 

D'après la conception indiquée plus haut de la matière indifférente, 
on ne peut se rendre compte de la cause de ces lois. Aussi l'a-t-on 
abandonnée, et voici l'idée qu'on se fait maintenant de la nature des 
réactions chimiques. 

Les corps sont composés de particules très petites, différentes, qui 
dans les réactions chimiques ne changent point de nature, mais seu- 
lement de disposition relative. La masse ne subit donc pas de chan- 
gement. Les différentes substances contiennent des particules diffé- 
rentes dans des rapports différents, ce qui fait que chaque substance 
est composée d'espèces déterminées de particules dans des rapports 
dcfinis (ou d'une espèce seulement de particules). Si l'on admet cette 
hypothèse, les lois expérimentales données plus haut en découlent 
nécessairement. 

On appelle ces images intuitives de kits abstraits des hypothéses. Elles 
ne peuvent se présenter avec un degré de vérité égal à celui des lois abs- 
traites : leur emploi repose sur l'organisation de l'esprit humain qui manie 
plus facilement les faits abstraits lorsqu'ils sont accompagnés d'une repré- 
sentation faisant image. La valeur d'une hypothèse dépendra donc de la 
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facilité avec laauelle on Dourra la manier. et aussi du nombre des faits dont 
elle rendra codpte. La facon dont une hipothèse'possède ces qualités per- 
mettra de décider s'il faut la conserver ou la re.jeter. Il arrive ainsi souvent 
clans l'histoire des sciences qu'une pareille image, après avoir représenté un 
certain nombre de lois, doit être abandonnée parce que des lois nouvelles 
sont en désaccord avec elle. Il faut alors chercher une autre image ; on dit 
que l'ancienne hypotlikse est fausse, inais cela n'est pas abolument correct, 
une hypothkse ne pouvant pas plus être réfutée que démontrée. L'hypothèse 
est un outil que l'on rejette aussitôt qu'il ne répond plus à l'état actuel de 
I'obiet aue l'on travaille. 

<I L 

L'hypotlièse présentée plus haut sur la constitution des corps est bonne 
en ce sens qu'elle permet de représenter clairement les lois énoncées. En 
outre, elle montre encore son utilité en donnant le moyen de soupçonner des 
lois encore inconnues, et d'ameiier les investigations scientifiques de l'état 
de recliercl-ies sans but et sans ordre à l'état de marche progressive et sûre. 

Les transformations des corps, liées à des variations de masse, ne 
peuvent donc avoir lieu, d'après la première loi, que si plusieurs corps 
se combinent en un seul ou que si un  corps se décompose en plusieurs 
autres ; des phénomènes des deux espèces peuvent avoir lieu siniulta- 
nément. Les corps qui se produisent dans la décomposition d'un 
corps (tels que la somme de leurs masses soit égale à la masse du corps 
décomposd) sont dits les parties constitutives de ce dernier. Si l'on sou- 
met encore ces parties constitutives à de nouvelles déconlpositions, on 
réussit fréquenlment à les séparer davantage ; mais à la fin on arrive à 
des corps qui résistent victorieusement à tous les agents de décompo- 
sition. 

Dans l'esprit de l'hypothèse indiquée plus haut, il faut considérer ces 
corps indécomposables ou éléments comme les parties constitutives 
finales de tous les corps existants ; on admet que ceux-ci sont compo- 
sés de particules très petites des élkments. 

Cela correspond à ce fait que, lorsqu'on a combiné plusieurs éléments 
entre eux, on peut, par des moyens approprids, separer de nouveau ces 
éléments, sans que leurs quantités respectives aient varié. 

Maintenant, nous pouvons nous demander : la matière est-elle divi- 
sible à l'infini ou non? Comme l'infini ne peut étre un résultat d'exl16- 
rience, la question appliquée à la chimie, en tant que science expéri- 
mentale, n'a point de sens. Mais, si l'on veut se servir encore de l'hy- 
pothèse précédente, il faut admettre une divisibilité finie de la matière 
(la question de savoir si l'on pourrait se figurer une divisibilité plus 
avancée n'ayant même pas lieu d'8tre soulevée). Ce n'est en effet 
qu'avec cette supposition que l'hypothèse de l'existence des éléments 
tels quels, dans les combinaisons chimiques, signifie quelque chose. 
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LOIS FONDAMENTALES 5 

Cette supposition est aussi soutenue par la loi remarquable trouvée par 
Dalton en 1808 : 

Si une  substame A se combine avec une sribstnnce B e n  plusieurs 
proportions, les masses de B qu i  se cornbifzent m e c  une  ménze masse 
de A sont entre elles dans des rapports rationnels simples. 

Ainsi, par exemple, l'oxygène et l'azote, qui composent l'air atmos- 
phérique, donnent plusieurs combinaisons. Celles-ci contiennent, pour 
100 parties d'azote, 57,1,1.14,3, Iï1,4,228,5 et 285,7 parties d'oxygéce. 
Ces chiffres sont dans le rapport 1, 2, 3, 4, 5. 

Notre hypothèse explique ainsi ce fait : admettons que la matière 
soit composée de particules très petites que nous appellerons doréna- 
vant des atomes. Nous devons nous demander si tous les atomes d'un 
meme corps sont identiques, ou si l'on peut les supposer différents 
comme des grains de sable. Si nous admettions cela, il serait par 
exemple possible d'obtenir deux échantillons d'eau de propriétés légère- 
ment différentes, de m&me que l'on peut separer le sablc en une partie 
plus grossière et une plus fine. L'expérience semble au premier instant 
confirmer cette idée; l'eau de rivière, l'eau de source, l'eau de mer 
sont différentes. Une analyse plus approfondie nous montre le contraire. 
Ces différentes espèces d'eau ne diffèrent que parce qu'elles ne sont 
pas pures, c'est-à-dire ne contiennent pas rien que de l'eau. Si, par des 
moyens appropriés, on élimine tous les corps étrangers, on obtient des 
échantillons d'eau rigoureusement identiques sous tous les rapports, et 
les mesures les plus exactes ne peuvent établir la plus petite différence. 

Nous devons donc admettre que tous les atomes d'un corps pur sont 
rigoureusement identiques. La loi des proportions multiples de Dalton 
est une conséquence nécessaire de cett,e hypothèse. Une conibinaison 
de A avec B en proportions variables ne peut avoir lieu en effet que 
si un atome de A se combine à un, deux, trois, etc ... atomes de B. 

Il est figalement possible que deux ou trois atomes de A se combinent 
à un, deux, trois, etc., atomes de B : mais les nombres des atomes 
de A et de B seront toujours entiers, e t  par conséquent les quantités 
de B combinées avec une certaine quantité de A seront dans des rap- 
ports entiers. 

D'après cela l'hypothèse atomique nous conduit immédiatement à 
une autre conclusion. Si réellement cette hypothèse est d'accord avec 
les faits, les rapports des masses dans les combinaisons chimiques 
dépendront des masses des différents atomes. Sans avoir à nous occuper 
de la détermination des masses absolues des atomes, nous pouvons 
conclure que dans toutes les combinaisons des éléments entre eux les 
rapports des masses peuvent être représentés par des nombres (ou des 
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multiples de ceux-ci) qui sont constants pour chaque élément, et qui 
représentent la masse relative d'un atome de cet &ment. 

Ainsi l'hydrogène se combine avec l'oxygène dans le rapport de 1 : 8, avec 
le soufre dans le rapport de 1 : 16. Il faut d'après cela que toutes les combi- 
naisons de soufre et d'oxygène soient représentées par m8 : n16, m et n 
étant des nombres entiers. En fait on connait des combinaisons d'oxygène et 
de soufre dans lesquelles les rapports des masses des deux éléments sont 
2 x 8 : 16 et 3 x 8 : 16, et point d'autres. 

Lorsque la découverte de la loi des proportions multiples amena 
Dalton à l'hypothèse atomique, il en tira immédiatement ces consé- 
quences, et les trouva vérifiées dans la réalité. Mais l e  nombre et la 
nature de ces expériences n'étaient pas suffisants pour établir définiti- 
vement un principe de cette importance. Berzélius résolut ce problhme 
d'une manière magistrale. Lui et tous ses successeurs arriverent à la 
même conclusion : toutes les conséquences nécessaires de la théorie 
atomique se v6rifient rigoureusement. 

Une concordance si complète et si profonde des lois abstraites déterminées 
expérimentalement avec les représentations figurées que nous nous sommes 
faites dans l'hv~othèse atomiaue des causes de ces lois nous autorise a 
attendre à lkv&ir une concord'ance absolue entre 17hypoth6se et la réalité. 
En fait, tout l'ensemble des connaissances chimiques peut être mis d'accord 
avec la théorie atomiaue.et être re~résenté Dar elle. Nous nous servirons dans 

1 .  

la suite continuellement de cette irnage. Mais nous rappelons encore, une 
fois pour toutes, que l'hypothèse atomique n'est qu'une image, qui représente 
admirablement les propriétés et les actions des corps telles que nous les 
connaissons aujourd'hui. La vraie nature de la matière nous est aussi incon- 
nue qu'indifférente. 

Pour finir ce chapitre, résumons brièvement la théorie des com- 
binaisons chimiques, telle qu'elle ressort de l'hypothèse atomique. 

Toutes les substances sont composées de particules de grandeur finie, 
mais très petite, que l'on nomme atomes. Tout corps indécomposable 
ou élément est formé d'atomes de memes nature, forme et masse. Si 
entre plusieurs éléments une combinaison chimique se produit, les 
atomes de ces divers éléments se groupent de telle façon, qu'un 
nombre déterminé (petit en général) d'atomes des éléments rdagissants 
forme un atome composé, qu'on appelle molécule. Toutes les mol& 
cules d'une combinaison chimique donnée contiennent le même 
nombre d'atomes élémentaires composants, rangés dans le même ordre. 
Si ces memes éléments peuvent donner des combinaisons différentes, 
les molécules de celles-ci diffèrent par le nombre ou au moins par l'ar- 
rangement des atomes élémentaires composants. 
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CHAPITRE II 

LES CORPS SIMPLES 

La seule méthode qui permette de reconnaître si un corps est sini- 
ple ou composé, s'il est un élément ou une combinaison, consiste à le 
supposer composé et à lui appliquer tous les moyens de décomposition 
que l'on connaît. Si, dans toutes les transformations qu'on lui fait subir, 
on obtient toujours des produits de poids plus élevé et jamais de pro- 
duits de poids moindre, la transformation étant supposée complète e t  
toutes les pertes évithes, il ne reste plus qu'à considérer ce corps. 
comme un corps simple. 

Le concept d'un corps simple, dans le sens chimique, est donc celui 
d'un corps non décomposé et non pas celui d'un corps non dbcompo- 
sable; ce concept est donc jusqu'à un certain point variable, il dépend 
beaucoup des moyens de l'analyse chimique ; il faut se garder d'affirmer 
qu'un élément .est un corps aussi simple que son nom semble l'in- 
diqiier. - 

Il est certain que nous ne pouvons pas décider si nos corps simples 
sont vraiment indécomposables ; mais nous pouvons décider si ces corps 
sont de même ordre ou non. Les faits, presque sans exception, con- 
duisent à admettre que, si les éléments sont composés, ils lemsont tous 
au m&me degré. Si la décomposition d'un des corps simples actuels, du 
cuivre par exemple, réussissait, on en conclurait presque sî~rement que 
tous les .autres corps simples sont décomposables d'une manière ana- 
logue. Les raisons qui provoquent cette conclusion seront indiquées 
plus loin, lors de la discussion des propriétés des corps simples et des  
relations qui existent entre leurs valeurs numériques. 
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Le nombre des corps simples connus jusqu'ici est d'environ 70 ; on 
ne peut le donner exactement, certains corps, consitl6rés comme 
simples, n'étant pas encore complètement dtudiés. Voici les noms de 
ceux qui sont indiscutables : 

Aluminium. . . . .  Al 
Antimoine. . . . .  Sb 
Argent. . . . . . .  Ag 
Arsenic. . . . . . .  As 
Azote. . . . .  N ou Az 
Baryum . . . . . .  Ba 
Bismuth. . . . . .  Bi 
Bore.  . . . . . . .  B 
Brome. . . . . . .  Br 
Cadmium. . . . . .  Cd 
Cæsium . . . . . .  Cs 
Calcium . . . . . .  Ca 
Carbone. . . . . .  C 
Cerium. . . . . .  Ce 
Chlore. . . . . . .  Cl 
Chrome . . . . . .  Cr 
Cobalt. . . . . . .  Co 
Cuivre. . . . . . .  Cu 
Didyme.. . . . . .  Di 
-Erbium. . . . . . .  E r  
fitain. . . . . . . .  Sn 
Fer. . . . . . . . .  F e  
Fluor. . . . . . . .  F1 

L'étude g6nérale des propri6tés des corps simples faisant partie de 
a la chimie descriptive, nous n'avons pas à nous en occuper ici. Remar- 

quons seulement que la grande majoritd des éléments appartient à la 
-classe des métaux, dont les propriétés très voisines fournissent un des 
arguments qui portent à considérer les Bldments comme des corps de 
meme ordre. 

A côté des noms des éldments se trouvent leurs symboles abrégBs 
.De pareilles représentations symboliques des corps existaient déjà dans 
les temps anciens, où, en particulier, les métaux étaient représentds 
par les signes des planétes. Ces symboles n'avaient d'abord qu'une 
signification qualitative et ne representaient que le nom de l'élément 
correspondant. Avec le développement de l'hypothbse atomique les sym- 
boles des corps simples reçurent une signification plus Btendue, quan- 
titative, et représentèrent un atome du corps simple correspondant. 
Dalton, aussitbt apres avoir proposé l'hypothése atomique, forma un 

Gallium . . . . . .  Ga 
Germanium . . . .  Ge 
Glucinium. Gl  ou Be 
IIydrogène. . . . .  H 
Indium. . . . . . .  In  
Iode . . . . . . . .  1 
Iridium.. . . . . .  I r  
Lanthane. . . . . .  La 
1,itliium.. . . . .  Li 
Magnésium . . . .  Mg 

. . . .  Manganèse. Mn 
. . . . . .  Mrrcure Hg 

. . . .  Molybdène. Mc 
Nickel. . . . . . .  Ni 

. . . . .  Niobium. Nb 
O r .  . . . . . . . .  Au 
Osmium. . . . . .  Os 
Oxygène. . . . . .  O 
Palladium . . . . .  P d  
Phosphore. . . . .  P 
Platine. . . . . . .  P t  
Plomb. . . . . . .  Pb 

. . . . .  Pot~ssium K 

Rhodium. . . . . .  Rh 
Rubidium. . . . . .  Rb 
Rulliénium. . . . .  Ru 
Samarium. . . . .  S a  
Scandium . . . . .  Sc  

. . . . .  Séléniiim. Se 
. . . .  Sil ic ium. .  Si 

. . . . . .  Sodium. Na 
. . . . .  S o u f r e . .  S 
. . . . .  Strontium S r  

. . . . . .  Tantale. T a  

. . . . . .  Tellure. Te 
. . . . .  Thallium. T l  
. . . . .  Thorium. T h  

. . . . . .  Titane. Ti 
Tungstène . W ou T u  
Uranium. . . . . .  U 
Vanadium. . . . .  V 
Ytterbium . . . . .  Yb 
Yttrium . . . . . .  Y 
Zinc. . . . . . . .  Zn 
Zirconium. . . . .  Zr 
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pareil système de symboles; mais ces symboles ayant ét6 pris arbi- 
trairement exigeaient un grand effort de mémoire. Ce fut Berzélius 
qui donna le premier un système pratique, en prenant la première 
lettre du nom latin du corps, suivie, le cas échéant, d'une seconde, pour 
représenter un atome de l'&ment en question ; ces signes peuvent 
alors se graver facilement dans la mémoire. 

Les combinaisons chimiques sont reprdsentées en écrivant à côté 
les uns des autres les signes des éléments qui les composent. Si 
plusieurs atomes d'un méme élément se trouvent dans la combinaison, 
on ne les écrit pas en g6néral séparément, mais on indique leur nombre 
en facteur du signe atomique. Il est d'usage de ne pas mettre ce facteur, 
comme en mathématiques, devant le symbole qu'il multiplie, mais 
à la place de l'indice ou de l'exposant. Cela ne peut guère entraîner 
d'erreur, et dans les formules compliquées cela fait gagner de la place. 

Les formules chimiqiles n'indiquent pas seulement l'espèce et le 
nombre des atomes. Elles donnent tout d'abord, si on connaît les 
poids atomiques relatifs, les rapports des masses des éléments contenus 
dans la combinaison. De plus, on cherche à representer au moyen 
de ces forn~ules les relations plus ou moins intimes qui lient les diff6- 
rents atomes dans le groupement ou la molBcule considérée. C'est 
dans cette intention que l'on écrit les formules de constitution dans 
lesquelles ces relations sont représentées par l'arrangement dans l'es- 
pace des différents symboles. 
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CHAPITRE III 

LES POIDS ATOMIQUES 

D'aprés les considérations exposées à la fin du chapitre premier il 
existe pour chaque corps simple un nombre déterminé qui, par lui- 
même ou par un de ses multiples entiers, determine la quantité de ce 
corps qui entre dans les combinaisons. Ce nombre, poids ou, plus 
exactement, niasse de combinaison, ne peut d'abord être déterminé 
que relativement, c'est-à-dire qu'il faut le fixer arbitrairement pour un 
certain corps, et rapporter tous les autres à celui-là. 

Dans le sens de l'hypothése atomique, ces nombres ne sont autres 
que les masses ou poids relatifs des atomes, d'où le nom usuel de 
poids atomiques. Il serait plus logique de les appeler massesatomiques, 
car c'est bien de la masse de ces particules tres petites qu'il s'agit et  
non de leur poids, variable d'uli lieu à l'autre. Dans la suite nous 
emploierons cependant le nom incorrect de poids atomique, car il est 
usité dans tous les écrits de chimie, et aucune erreur importante 
n'est à craindre par suite de son emploi. 

La détermination des poids relatifs de combinaison ou poids 
atomiques était la question la plus importante qui se présentât aprks 
la découverte des lois fondamentales de la chimie expérimentale. En 
effet, une fois ces constantes déterminées exactement, on pouvait 
calculer avec la même approximation les rapports des masses dans 
toutes les combinaisons chimiques, après avoir déterminé par l'analyse, 
d'une façon seulement approchée, les nombres respectifs des différents 
atomes. 

Au debut Berzélius fut presque le seul qui se consacra à ce travail ; il le 
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conduisit avec une sûreté et une exactitude remarquables pour l'époque. 
Aussi ses nombres jouissaient-ils d 'me grande confiance, surtout sur le con- 
tinent. En Angleterre on se servait, en s'appuyant sur une hypothèse que 
nous étudierons plus loin, de nombres un peu différents. Mais, lorsque les 
vérifications faites par Turner eurent confirmh les nombres de Berzélius d'une 
façon éclatante, on eut la plus grande confiance dans leur exactitude. 

Cependant, des analyses de combinaisons organiques, ne contenant que du 
carbone et de l'hydrogène, faites par les observateurs les plus soigneux, 
aboutirent à des résultats qui donnaient pour la somme des composants un 
poids plus élevé que celui qui avait été pris pour l'analyse. Comme dans 
l'analyse on pesait du carbone à l'état d'acide carbonique, l'liydrogéne à l'état 
d'eau, la quantité d'élhment supposée contenue dans l'un ou dans l'autre de 
ces composés devait être trop forte. Des recherches de Liebig et Redtenba- 
cher, Dumas et Stas, Erdmann et Marchand, faites pour vérifier cette conclu- 
sion, montrèrent que Berzélius avait fait, dans la détermination du poids 
atomique du carbone, une erreur assez grossière, de deux pour cent environ. 

Cette découverte, très inattendue (1841), produisit une véritable panique 
parmi les chimistes. Autant on avait estimé les nombres de Rerzélius, autant 
on s'en défia, et cette défiance ne fut qu'augmentée par la façon dont Dumas 
posa la question. 

Une active revision des chiffres donnés par Berzélius fut comniencée; on 
arriva à ce résultat que cette faute de Berzélius était de beaucoup la plus 
grande, sinon l'unique ; les nombreuses déterminations nouvelles ne servirent 
qu'à démontrer l'exactitude des autres valeurs données par ce consciencieux 
expérimentateur. Dumas expia d'ailleurs sa méfiance, car un travail qu'il publia 
plus tard, travail très étendu portant sur un grand nombre de poids atomiques, 
perdit presque toute sa valeur, par suite d'une erreur dans la principale 
méthode. 

Dans la suite. des revisions et de nouvelles déterminations des ~ o i d s  ato- 
miques ont été faites à diverses reprises. Deux fois elles reçurent ;ne impul- 
sion particulière. En premier lien une hypothèse émise par Prout et Meinecke, 
d'après laquelle tous les poids atomiques seraient des multiples de celui de 
l'hydrogéne, provoqua un grand nombre de travaux très exacts, en particulier 
ceux de Stas, qui n'ont pas été surpassés. Plus tard une relation, découverte 
par Mendeleïeff et L. Meyer, entre les masses des atomes et leurs autres pro- 
priétés occasionna de nombreuses recherches, parce que, dans certains cas, 
on arrivait à des résultats contraires à la loi générale ; ceci pouvait tenir à 
une détermination insuffisante des valeurs des poids atomiques, et exigeait 
une nouvelle revision. 

Comme on  n e  peut actuellement déterminer les poids atomiques que  
d'une façon relative, il faut fixer tout d'abord le  terme de comparaison, 
c'est-à-dire prendre arbitrairement le  poids atomique d'un corps simple 
quelconque. 

Dalton avait pris comme point de départ l'hydrogène, dont la masse 
est la plus faible. Berzélius abandonna dans la suite cette unité pour 
des raisons d'utilité pratique. Il existe en effet t rès  peu de  combinai- 
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sons hydrogénées qui se prktent à une analyse exacte, cc qui fait que 
souvent on ne peut établir qu'indirectement le rapport entre le poids 
atomique du corps et  celui de l 'hyeogène. L'oxygéne au contraire 
forme avec presque tous les corps des combinaisons trEs propres & 
l'analyse, et Berzélius le prit comme point de d6part en le posant 6gal 
non pas à 1, mais à 100, afin d'obtenir des valeurs commodes pour les 
autres corps. Actuellement, on est revenu à l'imité de Dalton, parce 
que l'hydrogéne est devenu à d'autres points de vue un corps pou- 
vant servir d'étalon en chimie. Alors s'est élevée la difficiilté pratique 
suivante: toutes les valeurs des poids atomiques calculées par rapport 
à l 'oxyghe (et elles forment la majorité) doivent être transformées 
à l'aide du rapport hydrogène-oxygéne. Or, ce rapport n'est pas connu 
avec toute l'exactitude désirable ; l'erreur possible sur sa ddtermi- 
nation est beaucoup plus grande que celle d'un grand nombre de poids 
atomiques déterminés par rapport à l'oxygène ; par cette mothocle de 
calcul on entacherait donc ces nombres d'une erreur inutile. 

Le pliis sage est en réalité de conserver pour la forme l'unité de 
Dalton, mais de revenir pour la pratique à celle de Berzélius, en pre- 
nant arbitrairement le nombre 16 pour le poids atomique de l'oxygène, 
qui est environ seize fois plus grand que celui de l'hydrogene. 

Cette façon d'agir est la même que celle qui a été trouvée seule pratique 
pour la détermination de l'unité de longueur. Le mètre devait, à son origine, 
ktre la dix-millionième partie du quadrant terrestre ; mais, comme la détermi- 
nation de cette longueur au moyen de mesures géodésiques est beaucoup 
moins exacte que les copies qu'on peut faire de cette longueur, on coui.t le 
risque d'obtenir un mètre différent à chaque nouvelle mesure du méridien. 
Aussi a-t-on convenu de considérer comme mètre réel l'étalon construit à 
Paris lors de la première' mesure du degré faite en vue de déterminer le mètre, 
et a-t-on complètement abandonné son rapport avec le quart du méridien 
terrestre. 

C'est de la même façon que l'on a fixé récemment l'unité de résistance élec- 
trique, en prenant arbitrairement une valeur peu éloignée de la valeur tliéo- 
rique ; c'est de la même manière qu'on doit agir en chimie ; dans cet ouvrage 
on procédera toujours ainsi. 

Parmi les nombreux travaux effectutrs en vue de déterminer les poids 
relatifs des atomes, quelques-uns seulement seront exaniinés ici. On 
indiquera toutefois, au moyen d'exemples, les méthodes les plus 
importantes. 

Le poids atomique de l'hydrogène est très voisin de 1, si l'on pose 
celui de l'oxygène égal à 16. La première détermination 9. peu près 
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exacte fut faite en 1819 par Berzélius et Dulong, d'après une méthode 
qui fut conservke par presque tous leurs successeurs. 

Elle consiste à faire passer de l'hydrogène aussi pur et aussi sec que 
possible sur de l'oxyde de cuivre chauffé. L'hydrogène réduit l'oxyde 
pour former avec son oxygène de l'eau que l'on recueille dans des réci- 
pients spdciaux; les vapeurs doivent être retenues au moyen de corps 
hygroscopiques, acide sulfurique ou anhydride phosphorique. Dans les 
essais des savants cités plus haut, la quantité d'eau obtenue fut de 
30,519 grammes. L'oxyde de cuivre, qui avait été pesé avant et après 
les essais, avait perdu 27,129 grammes de son poids. Cela reprksente 
l'oxygène contenu dans l'eau ; le poids de l'hydrogène est donc 
30,519 - 27, i39 = 3,390 grammes. 

On suppose qu'il existe dans l'eau un atome d'oxygène pour deux 
d'hydrogène ; si la masse du premier est égale à 16, on a l'kgalité sui- 
vante dans laquelle ~z. reprdsente le poids atomique de l'hydrogène : 

d'où 

Des expériences analogues ont Bté faites plus tard par Dumas, ainsi 
que par Erdma~in et Marchand, et ont conduit au même résultat. 

Dans ces derniers temps (1887) Cooke ut Richard ont procédé d'une 
façon inverse; ils ont comprime de l'hydrogène dans un ballon préa- 
lablement purgé d'air, et l'ont brûlé au nioyen d'oxyde de cuivre portc 
au rouge. 

On pesait l'hydrogène et l'eau formhe, la diffhrence donnait le poids 
de l'oxygène. Cette façon d'agir évite l'inconvénient qu'il y a à obtenir 
le poids de l'hydrogène comme différence de deux nombres beaucoup 
plus grands, mais elle contient une autre source d'erreur : l'hydrogène 
pur' est très difficile &obtenir, et toute impureté provenant de la présence 
de gaz étrangers, tous beaucoup plus lourds que l'hydrogène, entraîne 
une erreur considérable. 

Enfin E.-H. Keiser (1888) a aussi évité cette erreur de la manière 
suivante. Le palladium métallique absorbe l'hydrogène en quantités 
assez considérables et l'hydrogène seulement ; par une légère éléva- 
tion de température il l'abandonne entièrement. Du palladiuni fut donc 
chargé d'hydrogène dans un récipient ; puis le gaz chasse par la 
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chaleur fLZt brOlé au moyen d'oxyde de cuivre. On pesait l'hydrogéne 
et l'eau, la différence donnait le poids de l'oxygbne. En dix essais 
6,55880 grammes d'hydrogène donnerent 58,86263 grammes d'eau, ce 
qui donne le poids atomique II = 1,0033. Ce nombre est le plus pro- 
bable de tous ceux qui ont Bté déterminés jusqu'ici. 

Des valeurs voisines ont i5té déduites de la détermination des poids 
spécifiques de l'oxygène et de l'hydroghe, en s'appuyant sur ce que 

I 
les deux gaz se combinent, en volume, dans le rapport dé - Les 

2' 
determinations des poids spécifiques ont été faites à des dpoques très 
diRhrentes et par des expérimentateurs différents. Les chilïres de 
Regnault donnaient H = 1,0025 ; les valeurs déterminées avec beau- 
coup de soin par lord Rayleigh conduisent à H = 1,0055, en tenant 
compte du nouveau travail de Scott d'aprés lequel le rapport des 

I 1 
volumes des deux gaz n'est pas exactement - mais - 

2 ' 1,9965 ' 
dant ces nombres nc méritent qu'une confiance limitée, parce que 
jusqu'à présent la préparation d'hydrogène absolument pur est un 
problème non résolu. 

Un bon exemple de méthode un peu plus compliquée pour la d6ter- 
mination de poids atomiques est la méthode donnée, également par 
Berzélius, pour le chlore, le potassium et l'argent, et employee plus 
tard par plusieurs chimistes, en particulier par Marignac et Stas. 

On décompose d'abord du chlorate de potassium,KC103, parlachaleur, 
d'après la formule KC103 = KC1+ 30. 

Dans un essai de ce genre Stas avait pris 127,2125 gramm ,s de chlo- 
rate, et obtenu un résidu de 77,4023 grammes de chlorure de potas- 
sium, par conséquent 49,8102 grammes d'oxygène s'&aient dégagés. 
Comme le chlorate de potassium contient trois atomes d'oxygène, on 
peut Bcrire l'égalité suivante dans laquelle .x désigne le poids de 
chlorure de potassium représenté par sa formule IK1 : 

Le poids de chlorure de potassium est donc 74,590, c'est-à-dire que 
la somme des poids atomiques du chlore et du potassium a cette valeur. 

Pour avoir séparément les valeurs des poids atomiques, on détermi- 
nait, en partant du chlorure de potassium, le poids représenté par la 
formule du chlorure d'argent. A cet effet, on precipitait un poids connu 
de chlorure de potassium par un sel d'argent en excès ; le chlorurc 
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d'argent obtenu était pesé et lavé. De cette manière, Marignac (1846) 
obtint, en partant de 14,427 grammes de chlorure de potassium, 
27,732 grammes de chlorure d'argent; on déduit de là que le poids 
atomique de ce dernier est donne par l'équation : 

Enfin on détermine la proportion de chlore et d'argent dans le chlo- 
rure d'argent en transformant un poids connu d'argent en chlorure 
d'argent dont on déterminait aussi le poids. La transformation peut 
avoir lieu de differentes manières : on peut chauffer de l'argent dans un 
courant de chlore, l'argent brûle et se transforme en chlorure; ou bien 
on peut le dissoudre dans l'acide azotique pour former de l'azo tate d'ar- 
gent, et transformer ensuite ce sel en chlorure d'argent au moyen d'acide 
chlorhydrique ou de chlorure d'ammonium. On arrive toujours, quelle 
que soit la méthode, au même rapport entre l'argent et le chlorure 
d'argent . 

Parmi les essais qui ont été faits, citons-en un de Stas dans 
lequel 101,519 grammes d'argent brûlés dans du chlore donnèreiit 
134,862 grammes de chlorure d'argent. 

Comme le poids représenté par la formule de ce dernier a été trouvé 
plus haut égal à 143,39, on obtient le poids atomique de l'argent par 
1'Bgalité suivante : 

Le poids atomique de l'argent est donc Ag = 107,94. 
.Par consBquent, puisque AgCl= 143,39, le poids atomique du'chlore 

doit être 143,39 - 107,94 = 35,45. 
Si l'on retranche maintenant cette valeur Cl = 35'45 de la valeur 

déterminée en première ligne KC13: 74,59, on a le poids atomique du 
potassium K = 39,14. 

Les recherches les plus exactes et les plus dignes de confiance sur les 
poids atomiques ont été faites par J.-S. Stas (1860-65) ; elles com- 
prennent les corps simples : Argent, Chlore, Brome, Iode, Potassium, 
Sodium, Lithium, Soufre, Azote et Plomb. Pour les quatre premiers 
corps il changea la méthode de Berzelius en ce sens qu'au lieu de chlo- 
rate de potassium, par exemple, il décomposait du chlorate d'argent 
AgC103. 
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Il obtenait ainsi immodiatement le poids représenté par la formule 
du chlorure d'argent, et, par la détermination du rapport du chlore et 
de l'argent, les poids atomiques des deux corps simples. 

Des essais analogues avec le bromate et l'iodate d'argent donnèrcnt, 
aprEs détermination des rapports ,des dldments dans le bromure ct 
l'iodure, les valeurs relatives au brome et à l'iode, et dcux nouvclles 
valeurs complktement indbpendantes pour l'argent. Il est singulibremen t 
remarquable que ces valeurs du poids atomique de l'argent, complbte- 
ment indépendantes, déterminées par l'intermbdiaire de corps très 
différents, concordent d'une maniere absolue. C'est une des plus bril- 
lantes démonstrations de l'excellence de la théorie atomique. 

Pour le soufre, Stas agit de la maniere suivante : d'une part, il 
réduisit par l'hydrogène du sulfate d'argent Ag2S04, à 116tat d'argent ; 
d'autre part, il transforma, par action directe du soufre, l'argent en 
sulfure d'argent, Ag%. Le calcul est le suivant: 

150 grammes d'argent chauffés dans la vapeur de soufre donnent 
' 

472,2765 grammes de sulfure d'argent. D'autre part, 81,023 grammes 
de sulfate d'argent donnent 56,071 grammes d'argent. Coninle dans le 
sulfate d'argent, le rapport de l'argent au soufre est le méme que dans 
le sulfure ; il s'ensuit que dans les 8 1,023 grammes de sulfate il y a, 
outre les 56,071 grammes d'argent, 8,3275 grammes de soufre. Les 
16,6247 grammes qui restent sont de l'oxygène. Il faut maintenant que 
la niasse de quatre atomes d'oxygènesoit à celle d'un atome de soufre 
comme 46,6247 est à 8,3275, d'où l'égalité : 

Le poids atomique du soufre est donc S = 32,06. 
Pour les trois métaux alcalins Stas se servit de la niéthode du 

titrage à l'argent, primitivement inventée par Gay-Lussac dans un 
tout autre but, et que Pelouze (1845) avait le premier appliquée à la 
détermination des poids atomiques. Si l'on ajoute peu à peu à la solu- 
tion d'un chlorure de petites quantités d'une solution d'un sel d'argent 
de titre connu, on peut facilement déterminer l'instant où tout le chlore 
est transformé en chlorure d'argent, par le fait que dans le liquide 
clarifié une goutte de solution d'argent ne produit plus de trouble. 
Ainsi, par exemple, on avait pesé 10,5249 grammes de chlorure de 
sodium; ils nécessitèrent une quantité de solution titrée contenant 
19,4160 grammes d'argent (dissous dans l'acide azotiquc). Si x est le 
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poids représenté par la formule du chlorure de sodium, on a, celui de 
l'argent Btant 1Oï,9% : 

On obtient ainsi le poids 'du chlorure employé; si l'on en retranche 
le poids atomique du chlore, 35,45, on obtient celui du sodium 
Na = 23,06. 

On a trouve d'une manière analogue Li = 7,030. 
Pour l'azote, Stas se servit d'une méthode primitivement donnée par 

Penny (1839). 
Un poids connu de chlorure de potassium fut transforme par 

une ébullition prolongee en presence d'acide azotique en azotate de 
potassium. Dans un des essais, on obtint avec 48,9274. grammes de 
chlorure de potassium, 66,3675 d'azotate de potassium. S i x  est le poids 
reprksenté par la formule de ce dernier, celui du chlorure de potassium 
Btant 74,59 (v. page 14)' on a : 

Comme l'azotate de potassium a pour formule KAzO', il faut retran- 
cher du chiffre obtenu K = 39,i'L et 30 = 48,03, d'où Az = 14,04. 
Des essais faits par Stas sur le chlorure de sodium et le chlorure de 
lithium donnèrent le méme résultat. 

Une autre methode plus simple consistait à transformer l'argent en 
azotate d'argent. 

Dans un de ces essais 77,2684 grammes d'argent donnèrent 
121,6749 grammes d'azotate ; donc 

Le poids representé par la formule de l'azotate d'argent AgAz0"st 
Bgal à 169,97. En en retranchant Ag = 107'94 et 30 = 48,00, on 
obtient le poids atomique de l'azote Az = 14,03. 

Les recherches décrites plus haut donnent des exemples des différentes 
méthodes générales d'aprbs lesquelles on peut déterminer les poids atomiques. 

ABREGB DE CHIY~E G E N ~ R A L E .  2 
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Dans ce qui va suivre on indiquera briévement pour tous les corps simples 
les méthodes d'aprés lesquelles les poids atomiques furent déterminés dans 
les différents cas, ainsi que les chiffres les plus exacts que l'on a obtenus. 

1. Aluminium. - Berzélius (1812) avait obtenu, par décomposition au 
rouge du sulfate d'aluminium, le chiffre Al = 27,32. Le monde chimique se 
contenta pendant plus de trente ans de cette valeur, déterminée par une 
seule expérience, au début même de ce genre de recherches, jusqu'à ce que 
Tissier (1858) et d'autres aprés lui déterminadsent à nouveau la constante. 
La valeur actuellement admise comme exacte a été déterminée par Mallet 
(1880) ; il obtint par la décomposition au rouge de cristaux d'alun ammoniacal 
( A z H ~ ) ~  Ala (S04)4 24H20 : Ala03, d'oh Al = 27,12; par le titrage au moyen 
de l'argent du bromure d'alumirium Al = 27,11 ; par la combustion de 
l'hydrogène développé dans l'action d'un poids connu d'aluminium sur de 
la potasse caustique, (2 A1 : 3H201 Al = 27,05 ; enfin en mesurant la quantité 
d'hydrogène dégagé, Al = 27,08. La valeur la plus probable du poids 
atomique est Al = 27,08. 

2. Antimoine. - Jusqu'en 1856 la valeur de ce poids atomique n'était qu'im- 
parfaitement connue. En réduisant la stibine naturelle d'brnsberg au moyen 
de l'hydrogène (SbaS3 : 2Sb), Schiieider obtint (1856) Sb = 120,6. Il est vrai 
que Dexter obtint simultanément, en transformant l'antimoine en tétroxyde 
au moyen de l'acide axotique (2Sb : SbaO4) des chiffres plus élevés, que sem- 
blaient confirmer les titrages à l'argent du chlorure d'antimoine communiqués 
par Dumas (1859) ; mais des recherches plus approfondies de Cooke (1880) 
démontrèrent l'exactitude de la valeur donnée par Schneider. L'erreur 
dans les déterminations de Dumas est causée par ce fait qne les chlorures 
aussi facilement décomposables que celui d'antimoine ne peuvent presque 
jamais être obtenus à l'état de pureté; La moindre trace de vapeur d'eau donne 
de l'oxychlorure, pendant qu'il se dégage du gaz chlorhydriqiie, et l'on ne 
peut pas séparer complètement l'oxychlorure du chlorure dans la distillation. 
Le produit ainsi obtenu contient trop peu de chlore, et l'on arrive à un poids 
atomique trop grand. 

Les expériences de Cooke consistaient en synthèses du sulfure d'antimoine 
(2Sb : Sb2S3), en déterminations du brome dans le bromure d'antimoine 
(SbBr3 : 3AgBr), titrages du bromure d'antimoine au moyen de solutions 
d'argent (SbBr : 3Ag) et en déterminations d'iode dans l'iodure d'antimoine 
(Sb13 : 3AgI). La moyenne est Sb = 120'2. Ce chiffre a été confirmé depuis à 
plusieurs reprises. Des essais, basés sur un nouveau principe, ont été faits par 
Pfeiffer (4881) et par Popper (1887). D'après la loi de l'électrolyse de Faraday 
(v. plus loin) le même courant sépare dans des électrolytes différents des 
quantités équivalentes des corps simples. Si donc on fait passer le même 
courant successivement dans une solution d'argent et une solution d'an- 
timoine, les quantités de métal séparées de part et d'autre doivent être dans 
le rapport des a équivalents n ,  c'est-à-dire Sb  : 3Ag. De cette maniére on 
obtint Sb = 120,7. Une série d'essais dus a Bongartz (1883), dans laquelle le 
soufre du sulfure d'antimoine était transformé en sulfate de baryum (Sb : BaSOi) 
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donna Sb : 120,i. On peut donc adopter comme moyenne probable la valeur 
S b  = 420,3. 

3. Argent. - Le poids atomique de l'argent a toujours été déterminé en 
même temps que ceux du chlore et du potassium (v. p. 15) et nous renvoyons 
le lecteur aux méthodes indiquées pour ces éléments. Le chiffre actuellement 
admis, et il doit 6tre considéré comme le mieux connu de tous les poids ato- 
miques, a été déterminé par Stas suivant cinq méthodes différentes, dont 
voici les résultats : 

Analyse du chlorate de potassium et détermination du rapport 
KC1: Ag . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 107,940 

Analyse du chlorate d'argent et synthèse du chlorure d'argent.. . 107,941 
Analyse du bromate et synthèse du bromure d'argent . . . . . . 107,983 
Analyse de l'iodate et synthése de l'iodure d'argent . . . . . . . 107,937 
Analyse du sulfate et synthèse du sulfure d'argent . . . . . . . . 107,927 
La valeur moyenne est Ag = 107,938, et l'erreur probable comporte moins de 

quatre unités du dernier rang. C'est une précision qui a été rarement atteinte 
dans les sciences exactes, et presque jamais dépassée. 

4. Arsenic. - On n'a pas fait beaucoup de recherches sur ce corps simple. 
Une méthode intéressante a été employée par Berzélius (4818) : il chauffait de 
l'acide arsénieux avec du soufre en excès. La diminution de poids provoquée 
par le dégagement de l'anhydride sulfureux, d'après l'équation 

fournit les données nécessaires. Le chiffre admis actuellement est celui déter- 
miné par Pelouze (1845) et Dumas (1859) en titrant le chlorure d'arsenic par 
l'argent, As = 75,O. 

5. Azote. - Pour ce corps simple un très grand nombre de méthodes 
différentes ont été emdovées. Berzélius détermina d'abord 11811'1 le ramort 

I " I I  

entre le chlorure d'ammonium et le chlorure d'argent. Plus tard il s'appuya 
.sur ce principe que les poids spécifiques des éléments gazeux sont dans le 
rapport de leurs poids atomiques (v. plus loin), et détermina le chiffre qu'il con- 
sidérait comme exact d'aprés des pesées de gaz oxygène et azote qu'il fit avec 
Dulong (1820). Turner (1833) détermina le rapport entre I'azotate et le chlo- 
rure d'argent, entre l'azotate et le sulfate de baryum, entre I'azotate et le 
sulfate de plomb. Penny (1839), qui fit ses déterminations remarquablement 
exactes par les moyens les plus simples, transforma par ébullition avec de 
l'acide azotiaue du chlorate de ~otassium en azotate de ~otassium. de même 
du chlorure de potassium en azhate, et inversement. ~ n s u i t e  il déduisit le 
poids atomique de l'azote du rapport entre l'argent et l'azotate d'argent, 
entre I'azotate d'argent et le chlorure d'argent. Ses résultats sont presque 
identiques à ceux obtenus par Stas qui sort les plus exacts que nous 
possédions. 

Malgré leur exactitude, les résultats de Penny ont été peu considérés, et 
une valeur bien moins correcte, donnée par Berzélius, resta en usage jusqu'à 
ce que Dumas et Boussingault en eussent démontré l'inexactitude, par des 
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pesées comparatives d'azote et d'oxggéne. Berzélius fit alors faire une nou- 
velle détermination par Svanberg (1842) en amenant du plomb à l'état d'azotate 
de plomb, determination qui ne donna pas de résultat bien exact. Par contre 
de bons cliiffres furent donnés par les titrages h l'argent du chlorure 
d'ammonium par Pelouze (1843), la transformation d'argent cn azotate 
d'argent de Marignac (1848) et les pesées de gaz de llegnault (1845). La 
valeur exacte actuellement adoptée est due aux travaux de Stas dont il a été 
parlé plus haut (v. p. 17) ; ils donnérent comme valeur moyenne Az = 14,061. 

6. Baryum. - Le poids atomique du baryum fut d'abord déterminé par 
Berzélius (1811) par transformation du carbonate en sulfate (BaSOO : COa), 
plus tard par lui et beaucoup d'autres (Turner [1829], Pelouze [1845], Mari- 
gnac [1848 et 18581, Dumas 118591) en précipitant le chlorure de baryum par 
l'azotate d'argent. A côté de ces méthodes il y en a d'autres moins exactes et 
qu'il n'y a pas lieu de mentionner ici. La moyenne des meilleures déter- 
minations donne Ba = 137,O. 

7. Bismuth. - On a presque toujours employé un nombre erroné pour le 
poids atomique de ce métal. Les anciennes recherches de Lagerhjelm (1816) 
avaient donné une valeur trop élevée ; Schneider (1881) fixa par oxydation 
du métal l a  valeur exacte 93% mais, sur l'autorité de Dumas (18J0), que 
la méthode par titration d'argent avait également conduit à une valeur trop 
élevée, celle-ci fut seule employée. Ce n'est que de notre temps qu'on a 
abando~né  cette valeur inexacte, lorsque Lcewe(2883;, par oxydation di1 métal, 
de m&me que Marignac (1883), en transformant l'oxyde en sulfate et  réduisant 
l'oxyde en métal dans un courant de gaz hydrogène, eurent trouvé uii nombre 
plus petit, identique à celui de Schneider. La valeur moyenne de ces essais est 
Bi = 208,O. 

8. Bore. - Pour fixer ce poids atomique, Berzélius 11884) détermina la 
quantité d'eau contenue dansle borax cristallisé, et  obtint lavaleur B = 1 1 , O i .  
Nous devons encore maintenant nous contenter de ce chiffre, quelques ana- 
lyses du chlorure et du bromure de bore faites par Deville (1839) ayant donné 
des résultats trop peu concordants. Jusqu'à nouvel ordre il faut donc poser 
B = 41,01. 

9. Brome. - Les anciennes déterminations du poids atomique du brome 
faites par Balard (18'26) et Liebig (18%) donnèrent des chiffres trop faibles, la 
matière premiére contenant encore du chlore. Berzélius obtint une valeur 
meilleure en chauffant du bromure d'argent dans un courant de chlore, ce qui 
le changeait en chlorure d'argent. Marignac fit plus tard, avec le brome, 
une série d'essais, complètement semblable à la série décrite plus haut 
pour le chlore KBr03 : KBr;  KBr : AgEr ;  Ag : Br (v. p. 44). Il obtint 
Br = 79,9G. 

Enfin Stas réduisit le bromate d'argent à l'état de bromure. et détermina 
LI 

dans le bromure le rapport A g  : Br. Les essais furent faits' sur une bien 
plus grande échelle et par des moyens bien plus variés que ceux de Mari- 
gnac ; malgré cela les deux séries d'expériences donnérent des résultats 
absolument identiques. Le chiffre définitif de Stas est 70,963. 
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10. Cœsium. - Le poids atomique de cet élémeni, a été déterminé unique- 
ment par transformation du chlorure de cœsium en chlorure d'argent. Les 
essais les plus exacts sont ceux de Godefroy (1876) ; ils donnent Cs = 138,9. 

11. Cadmium. - Jusqu'à l'année 1857 on se servait, comme poids atomique 
du cadmium, d'un chiffre établi d'après une seule donnée du savant qui 
l'avait découvert, Strohmeyer (18 18), chiffre qui f ~ i t  trouvé dans la suite a peu 
près exact. 

Plus tard, von Hauer (1857) transforma du sulfate de cadmium en sulfure 
en le chauffant dans un courant d'hydrogène sulfuré. D~irnas (1859) fit le 
titrage du chlorure de cadmium par l'argent ; Lenssen analysa (1860) l'oxalate 
de cadmium ; Huntington enfin (1881 j analysa le bromure de cadmium en le 
transformant en bromure d'argent. La moyenne de ses déterminations, que 
l'on peut considérer comme les plus exactes, donne Cd = 112,i. 

12. Calcium. - Quoique le calcium soit de tous les éléments métalliques le 
plus répandu sur la surface de la terre, son poids atomique est loin d'être 
connu avec l'exactitude qui correspondrait à son importance. Berzelius a fait, 
tout au début de ses travaux (2 81 l), une seule analyse du chlorure de calcium, 
et c'est du chiffre fourni par cette analyse, que défigurait encore une erreur 
d'écriture, que les chimistes se contentèrent pendant trente ans. En 1848 
seulement, Dumas fit quelques déterminations en chauffant au rouge du spath 
d'Islande (CaCO3 : Cao).  Erdmann et Marchand commencèrent alors une 
longue série de recherches (1842 à 185Oj d'après différentes méthodes; une 
seille de leurs expériences, sur laperte de poids du carbonate de chaux au rouge, 
n'est pas entachée d'erreur. Elle conduit à la valeur Ca = 40,O. L'incertitude 
qui plane sur cette détermination n'est point levée par une série d'essais de 
Dumas (1859), qui titrait le chlorure de calcium par l'argent, la préparation 
de chlorure exempt d'oxyde présentant de très grandes difficultés, et Dumas 
n'ayant aucunement prouvé qu'il avait su les vaincre. En attendant, il faut 
donc conserver le cliiffre Ca = 40,O. 

13. Carbone. - La détermination du poids atomique du carbone fut d'abord 
fondée par Berzélius sur cette remarque que l'oxygène ~i'augmente pas de 
volume lorsqu'on le transforme en anhydride carbonique ; il en déduisait que 
le poids atomique de l'oxygène est à celui de l'anhydride carbonique comme 
les poids spécifiques des deux gaz. Ceci n'est pas absolument exact, le volume 
du bioxyde formé étant un peu plus petit que celui de l'oxygbne ; on obtint 
donc ainsi une valeur inexacte, qui ne fut rectifiée que plus tard (1844) par 
Liebig et Redtenbacher, Dumas et Stas, ainsi qu'Erdmann et Marchand. Le 
chiffre trouvé par tous ces savants, C - 12,00, a été confirmé encore dans la 
suite. Ainsi, par Stas (1849), qui fit brûler de l'oxyde de carbone; Roscoë 
(1882), qui fit brûler des diamants du Cap ; et enfin par van der Plaats (1885), 
qui fit brûler du charbon de sucre, du graphite et du charbon de papier. 
On peut donc poser, avec une très grande certitude, C = i2,OO. 

14. Cérium. - La détermination du poids atomique de ce corps simple a 
soulev6 de très grandes dificult6s. Elles ne résidaient pas dans les méthodes 
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analytiques, mais en ce qu'il est trbs dificile de débarrasser complétement 
les combinaisons du cérium de celles des terres analogues. On s'explique 
ainsi que différents chimistes aient trouvé, par des travaux également précis, 
des valeurs sensiblement différentes. 

Les anciennes recherches de Kisinger (1816) furent faites en un temps où 
le lanthane et le didyme qui accompagnaient toujours le cérium n'étaient pas 
encore découverts. Beringer (1842) fut le premier qui travailla avec des com- 
binaisons à peu prés pures ; il analysa le chlorure et le sulfate. Des reclierclies 
postérieures de Hermann, Rammelsberg, Marignac, Jegel, Wolf, Buhrig, 
démontrérent que, suivant l'origine et le mode de purification des combinai- 
sons de cérium employées, on obtenait des poids atomiques trés différents, 
variant entre 130 et 140. Ce n'est qu'à l'époque actuelle que Robinson (1884) 
et Brauner (1885) obtinrent avec des combinaisons trbs soigneusement puri- 
fiées et isolées, dans des recherches complètement indépendantes, des résul- 
tats concordants. La méthode consistait a chauffer le sulfate au rouge blanc 
pour le transformer en oxyde; comme résultat on a Ce = 140,2. 

15. Chlore. - On a déjà exposé plus haut la méthode employée tout d'abord 
par Berzélius, et d'aprés laquelle fut déterminée la valeur finalement adoptée 
pour le poids atomique de ce corps simple. Le nombre des savants qui s'atta- 
quérent à ce problème, depuis Berzélius jusqu'à Stas, est trés grand ; 
les résultats les plus exacts, après ceux qui ont été déjà mentionnés, 
ont été obtenus par Penny (1839) et Marignac (1842-46). Des méthodes diffé- 
rentes furent bien essayées, mais sans succès. Ainsi Marignac (1842) obtint, 
des valeurs trés inexactes en chauffant de l'oxyde de cuivre dans un courant 
de gaz chlorhydrique ; et il ne faut pas non plus ajouter foi aux résultats de 
l'analyse d'une combinaison organique très compliquée, par Iaquelle Laurent 
(1842) chercha a résoudre la question. Le chiffre actuellement considéré 
comme représentant la valeur exacte est celui de Stas, dont diffèrent très peu 
les plus anciennes déterminations de Marignac, Penny et Berzélius. Cette 
valeur est Cl = 35,453. 

16. Chrome. - Le poids atomique de ce corps simple est de ceux qui n'ont 
pas encore été complètement déterminés par un travail approfondi. Berzélius 
avait (1818) communiqué quelques analyses du chromate de plomb et du 
chromate de baryum ; mais leurs résultats s'éloignent bien plus de la vérité 
que la plupart de ceux qui sont dus à cette habile expérimentateur. La valeur 
cherchée fut déterminée avec une assez grande approximation par Berlin (1846). 
qui transforma le chromate d'argent en chlorure d'argent et oxyde de chrome. 
Les travaux postérieurs de Moberg (1848), Lefort ji850), Wildenstein (1853) 
et Kessler (1861), dans lesquels furent employées des méthodes différentes,. 
en général peu pratiques, restent bien loin derriére le travail antérieur de  
Berlin. Siewert (2861) indiqua dans le dernier travail une cause d'erreur, la 
solubilité du chlorure d'argent dans la liqueur acide, chargée d'oxyde de 
chrome, au sein de laquelle s'effectue la précipitation du chlorure d'argent. 
En l'évitant il obtint, au lieu du nombre de Berlin 52,!5, le nombre plus faible 
û2,i. Une valeur moyenne fut enfin trouvée par Baubigny (1884) par la trans-. 
formation au rouge du sulfate de chrome en oxyde de chrome. Rawson 
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trouva (1889) par décomposition du bichromate d'ammonium Cr = 52,17. 
La valeur moyenne Cr = 52,2 semble devoir &tre admise comme la plus vrai- 
semblable. 

17. Cobalt. - Ce corps simple a donne lieu à un très grand nombre de tra- 
vaux, surtout dans le but de décider si le cobalt et le nickel ont des poids ato- 
miques égaux ou différents ; et pour aucun corps siniple il n'existe une aussi 
grande divergence entre les résultats obtenus par des chercheurs différents, 
également dignes de foi. Les noms qu'il convient de citer a ce propos sont 
ceux de Rothoff (1818), Schneider (1857), Marignac (1887), Gibbs (1858), 
Dumas (1859), Russe1 (1863 et 1869), Sommaruga (1866), Winkler (,L867), 
Weselski (1868), Lee (1871), Zimmermann (1886). Des méthodes très diffé- 
rentes furent employées ; les résultats varient entre Co = 58,s et Co = 60,6. 
Ce n'est que tout récemment (1889) que Krüss et Schmidt semblent avoir 
trouvé la cause de ces anomalies dans ce fait que les minerais de nickel et de 
cobalt contiennent toujours des proportions variables d'un métal inconnu 
jusqu'ici. 

Dans de pareilles conditions on ne peut donc plus se servir des anciennes 
déterminations, et il faut attendre les résultats des recherches actuelles. 

18. Cuivre. - La plupart des essais pour la détermination du poids ato- 
miaue de ce métal ont été effectués en réduisant des ~ o i d s  connus d'oxvde de 
cuivre par l 'hydroghe. Si simple que semble &tre l'expérience, elle est cepen- 
dant affectée d'une cause d'erreur : le cuivre réduit, spongieux , absorbe dcs 
quantités notables d'hydrogène, et par cela même augmente de poids. Cette 
méthode fut suivie par Berzélius (1820), Erdmann et Marchand (1844), Millon 
et Commaille (1864) et Hampe (1874). Ce dernier détermine aussi, par électro- 
lyse, le cuivre contenu dans le sulfate de cuivre anhydre. Enfin Baubigny 
(1883) transforme par la chaleur au rouge le sulfate de cuivre en oxyde. 

W.-N. Shaw (1887) détermina lavaleur cherchée d'une tout autre maniére, 
déjà employée pour l'antimoine (v. p. 18). 11 fit passer le même courant élec- 
trique à travers deux électrolytes dont l'un précipitait du cuivre et l'autre 
de l'argent, et détermina ainsi, d'après la loi de Faraday, l'équivalent et le 
poids atomique du cuivre. Le chiffre obtenu concorde presque exactement 
avec celui obtenu par voie chimique. La valeur la plus probable est Cu = 63,3. 

19. Didyme. - On peut répéter, pour ce corps simple, les remarques qui 
ont été faites pour le cérium. Les plus anciennes données de Marignac (1849 
et 1853), Hermann (1861), Zschiescke (1869) et Erck (1870) sont toutes 
différentes. Elles furent presque toutes obtenues en précipitant le sulfate de 
didyme par le chlorure de baryum, et entachées d'erreur par le fait que, dans 
ces circonstances, le sulfate de baryum entraîne des quantités notables 
d'oxyde de didyme, par attraction moléculaire. En outre différents essais de 
Clève, Nilson et Petterson, et Brauner, qui transformaient tons par la cha- 
leur au ronge le sulfate de didyme en oxyde, donnaient, malgré l'identité de 
la méthode, des résultats différents. En 1885, Auer von Welsbach parvint à 
séparer le corps appelé didyme en deux autres, praséodyme et néodyme. Les 
poids atomiques sont, d'après des données qui n'ont pas encore été complé- 
tées, P r  = 143,6 et Nd = 140,s. 
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20. Erbium. - Les remarques déja faites pour le cérium et le didynie 
s'appliquent encore à ce corps simple. A mesure que l'on a étudié ce corps 
d'une manière plus approfondie, on en a séparé d'autres corps simples, de 
propriétés différentes, et actuellement on ne posséde aucunement la certitude 
que ce que l'on appelle erbium soit réellement un corps simple. 

Les dernières déterminations de Cléve (1880) donnaient Er = 1G6. 

22. Etain. - I,e poids atomique de l'étain a été déterminé presque exclu- 
sivement en transformant le métal en oxyde stannique Des recherches ont 
été faites par Berzéliys (1 8i%)! Mulcler et Vlandeeren (1849), Vlandeeren (1848), 
Dumas (1848) et van der Plaats (1885). Deux analyses du tétrachlorure faites 
par Dumas concordent avec les recherches précédentes. La valeur moyenne 
est Sn = i18,I. 

22. Fer. - Berzélius (1811) avait primitivement adopte pour le poids ato- 
mique du fer une valeur assez fortement inexacte; l'erreur fut signalée par 
Strohmejer 2826) et Wackenroder (1814) ; Berzélius provoqua alors de nou- 
velles reclicrclies de Svanberg et Norlin (1846), auxquelles il ajouta quelques 
déterminations personnelles. Celles-ci, aussi bien que les recherches d'Erd- 
mann et Marchand (1844), de Maumené (1850) et Rivot (iXBO), furent faites 
en soumettant d'une part du fer pur à l'action de l'acide azotique, évaporant 
et chauffant au rouge pour transformer en oxyde ; d'autre part, en réduisant 
l'oxyde pur par un courant d'hydrogène, au rouge ; les deux séries d'expé- 
riences donnèrent avec une concordance remarquable Fe  = 56,OO. 

23. Fluor, - Le poids atomique du fluor a été déterminé longtemps avant 
que ce corps fût connu à l'état libre, ce qui n'a eu lieu que tout récemment. 
On ne le connaissait que comme élément de diverses combinaisons, et l'on 
concluait son existence comme corps simple de ce que ces combinaisons sont 
différentes de toutes celles des éléments connus. Pour l a  détermination du 
poids atomique on ne s'est servi, pour ainsi dire, que d'une seule m6thode : 
transformation du fluorure de calcium en siilfate de calcium par ébullition 
avec l'acide sufurique : 

Des recherches analogues furent faites par Berzélius (1818 et 1824), Louyet 
(1849), Dumas (2859), de Luca (1862). Les résultats diffèrent un peü, ce qui 
tient a ce que le fluorure de calcium est très difficilement décomposé d'une 
façon complète par l'acide sulfurique Aussi quelques s a ~ a n t s  essayèrent-ils 
d'autres combinaisons, le fluorure de sodium, le fluorure de plomb. 

La moyenne des bonnes déterminations est F1 = 19'00. Ce chiffre fut 
derniérement confirmé d'une autre maniere ; Christensen (1886) décomposa par 
l'acide iodhydrique la combinaison (A~I1~)~MnFl"ui cristallise parfaitement 
(A~H"~hfnF15 + HI = 2AzHWl + MnFla + HF1 + 1, et détermina l'iode 
précipité en le dosant au moyen de l'hyposulfite de sodium. Le résultat fut 
le même, F1 = 19,00. 

24. Gallium. - Lecoq de Boisbaudran, qui a découvert le gallium, déter- 
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mina en 3878 son poids atomique en chauffant au rouge l'alun ammoniacal, 
XzH4GaS208 + 12Hi0 ; il reste de l'oxyde de gallium Ga203. D'autre part, 
il a transformé le métal en oxyde. Le résultat est Ga = 69,9. 

25. Germanium. - Fut découvert par Cl. Winkler, qui analysa le chlorure 
de germanium GeC14, en le décomposant par le carbonate de sodium, et dosant 
par l'argent le chlore dégagé. D'aprés ses données, on a Ge = 72,3. 

26. Glucinium ou Beryllium. - On n'a guère analysé que le sulfate de gluci- 
nium. A côté de déterminations anciennes, peu exactes, de Berzélius (l815 et 
1826), Audergen (1842), Weeren (1854), Debray (1835), Klatzo (1869), nous 
possédons de très bonnes déterminations de Nilson et Petterson (1880), qui 
firent l'analyse du sulfate GIS04 + QHW, de la façon la plus simple, en le 
chauffant au rouge blanc ; il reste de la glucine G10. Le résultat fut G1= 9,10. 

27. Indium. - Ce corps simple, découvert par Reich et Richter, a été 
étudié par ces savants (1864), par Winkler (1867) et par Bunsen (1870). La 
methode généralement employée consistait à transformer le métal en oxyde. 
On a In = 113,7. 

28. Iode. - Gay-Lussac (i81.4): auquel nous devons la connaissance exacte 
de ce corps simple, détermina le rapport dans lequel l'iode et le zinc se 
combinent. Berzélius (1828) décomposa des quantités déterminées d'iodure 
d'arpent en les chauffant dans un courant de chlore. ce aui transforme com- 

U , I 

plètement l'iodure d'argent en chlorure ; plus tard, ces expériences furent 
répétées par Dumas (1859), et donnérent des résultats absolument iden- 
tiques. Une méthode analogue à celle employée par Berzélius pour le chlore 
(v. p. 14) fut employée par Millon (1843), qui transformait l'iodate de potas- 
sium en iodure de potassium en le chauffant au rouge. Marignac (1843) déter- 
mina le rapport entre l'iodure de potassium et l'argent, ainsi que celui entre 
l'argent et l'iodure d'argent. 

Stas, enfin, analysa l'iodate d'argent en le décomposant par la chaleur et, 
absorbant l'oxygènc dégagé par du cuivre chauffé au rouge. D'autre part, il 
détermina le rapport entre Ag $- 1 et AgI. D'aprés ses recherches, qui con- 
cordent avec celles de Marignac, on a 1 = 126,86. 

29. Iridium. - De l'année 1828 à l'année 1878, c'est-à-dire pendant 
cinquante ans, les chimistes se contentèrent d'une seule analyse du chlorure 
double de potassium et d'iridium, faite par Berzélius. En 1878, Seubert fit 
un travail très soigné daprés la m&me méthode. et obtint comme résultat 
Ir = 393,2. 

30. Lanthane. - Le poids atomique de ce corps simple est connu avec la 
même incertitude que celui des autres terres rares. On ne citera donc pas les 
nombreux savants qui se sont occupés de cette recherche, d'autant plus que 
les méthodes employées sont toujours les m&mes. La valeur la plus probable 
semble &tre celle indiquée par Clève (1883), La = 138,s. 
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31, Lithium. - Les chimistes qui ont déterminé le poids atomique de cet 
élément en ont donné des valeurs trés différentes. Arfvedson (1818), qui l'avait 
découvert, donnait Li = 10,3. Ensuite, Vauquelin (1818) trouva Li = 9,2; 
Gmelin (1848), 10'8 ; Kralowansky (1827), 10'6; par contre, Ilermann (1829), 
6'1 ; Berzélius (1830), 6,6; IIagen (1839), 6'5; Maliet (1857), 6,95. Enfin 
Troost, qui tout d'abord avait aussi trouvé des chiffres faux, donna, en 1868, 
des valeurs à peu prés exactes. La valeur exacte fut trouvée par Diehl (2862), 
qui décomposait par l'acide sulfurique des poids connus do carbonate de 
lithium, et déterminait l'acide carbonique par la perte de poids de l'appareil. 
Enfin Stas détermina par titrage le rapport entre le chlorure de lithium et  
l'argent, et détermina ainsi le chiffre actuellement adopté Li = 7,03. 

32. Magnésium. - La plupart des anciennes déterminations ont été faites 
par l'analyse ou la synthése du sulfate; elles sont dues à Berzélius (1812), 
Gay-Lussac (1819), Scheerer (1846), Svanberg et Nordenfeldt (18481, Jacque- 
lain (1850), Bahr (1852). Cette derniére détermination est trbs intéressante 
parce qu'elle a été effectuée sur l'olivine d'un météorite tombé en Sibérie. De 
même que pour toutes ses autres propriétés, cette magnésie céleste ne diffé- 
rait aucunement, comme poids atomique, de la magnésie terrestre. 

Des recherches très étendues de Marchand et Scheerer (1850) sur la teneur 
en acide carbonique du carbonate de magnésie naturel (magnésite de Fran- 
kenstein) perdirent toute leur valeur lorsque, neuf ans plus tard, Scheerer 
trouva, dans la matiére employée, des traces de chaux. Les essais de Dumas 
(4899), pour déterminer le rapport entre le chlorure de magnésium et l'argent, 
ne servirent qu'à démontrer que la méthode était impraticable, car il ne put 
obtenir, même. en chauffant dans un courant de gaz chlorhydrique, du chlo- 
rure de magnésium complètement débarrassé d'oxygène. Ce n'est que dans 
ces derniers temps que Marignac (1883) put donner, par l'ancienne méthode, 
synthèse et analyse du sulfate, des déterminations répondant a ce que l'on 
pouvait exiger pour une constante si fréquemment employée. Elles donnèrent 
Mg = 24'38. La valeur qui est encore presque exclusivement employée, 
Mg = 24,00, comporte plus de 1,s 0/0 d'erreur. 

33. Mangankse. - Les anciennes valeurs du poids atomique du manganèse 
étaient assez incertaines ; les meilleurs résultats sont ceux de IIauer (18S7), 
qui transformait le sulfate de manganése en sulfure de manganése en le 
chauffant au rouge dans un courant d'liydrogéne sulfuré. Cette méthode est 
bien meilleure que celle du titrage par l'argent, de nouveau appliquée par 
Dumas; ici encore, on se trouve en face de l'impossibilité de préparer du 
chlorure de manganèse rigoureusement pur. 

Une série d'essais de Schneider (1859)' reposant sur la combustion de 
l'oxalate de manganèse, laisse aussi à désirer. Dewar et Scott (1883) analy- 
sèrent du permanganate d'argent AgMnOd, et Marignao (1883) transforma en 
sulfate de l'oxyde de manganèse. Ces deux séries d'expériences, ainsi que celle 
de Hauer, donnèrent des chiffres concordant entre eux, ce qui fait qu'on peut 
poser Mn = %,O. 

34. Mercure. - Il n'y a jamais eu d'incertitude bien grande l'égard du 
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poids atomique de ce corps simple ; les plus anciennes analyses d'oxyde de 
mercure par Sefstrom donnent une valeur trés voisine de la valeur exacte. 

Des déterminations postérieures furent faites d'après différentes méthodes. 
Turner (1833) analysa, outre l'oxyde de mercure, les chlorures en les chauffant 
au rouge avec de la chaux; Erdmann et Marchand (1844) rbdnisirent l'oxyde 
par le charbon et le sulfure par le cuivre métallique ; Millon (1846) et Svan- 
berg (1848) décomposèrent de nouveau le chlorure en le chauffant au rouge 
avec de la chaux. Comme moyenne des bonnes déterminations on peut prendre 
Hg = 200,4. 

35. Molybdéne. - Les plus anciens essais de Berzélius sur la transformation 
d'azotate de plomb en molybdate de plomb donnèrent des chiffres bien plus 
exacts que les essais de Svanberg et Struve (1848), qui transformaient, par 
grillage, du sulfure de molybdène, MoSa, en trioxyde M003. 

La perte de poids n'est que d'environ 10 010, et les erreurs d'expérience ont 
une très grande influence sur le résultat. 

De bonnes valeurs, par contre, furent obtenues par Dumas (1859) qui 
transformait le trioxyde en métal, en le chauffant fortement dans un courant 
d'hydrogène. 

Les analyses des chlorures de molybdène par Liechti et Kampe (1873) 
peuvent aussi &tre utilisées ; enfin, dans ces derniers temps, 0. v. d. Pfordten 
(1884) a trouvé la m6me valeur par l'analyse du molybdate d'ammonium. La 
moyenne est Mo = 95'9. 

36. Nickel. - Presque tous les auteurs qui ont cherché à déterminer le 
poids atomique du cobalt se sont aussi occupés de celui du nickel et ont 
trouvé des valeurs très variables, de 58,O à 59,4. La cause est la méme que 
pour le cobalt (v. p. 23) ; on ne peut donc pas encore fixer de valeur définitive. 

37. Niobium. - La détermination de la nature de ce corps simple a donné 
lieu à de trés grandes difficultés, que Rose, qui s'en est occupé de longues 
années, n'a pu vaincre complétement. Blomstrand le premier parvint à définir 
exactement ses rapports de combinaison, et c'est à lui que nous devons les 
déterminations qu'il faut considérer comme les plus exactes. Les analyses du 
pentachlorure donnent Nb = 94,% 

38. Or. - Bien des méthodes différentes ont été appliquées à ce corps 
simple. Tout d'abord, Berzélius (1813) précipitait une solution d'or s a r  le  
mercure et déterminait ainsi lé rapport des poids atomiques des deux éléments. 
Plus tard, Java1 (182i) obtint, par l'analyse de l'oxyde d'or, des chiffres tout 
différents ; Berzélius (1845) détermina, dans une solution neutre de chlorure 
d'or, le rapport entre le chlore et l'or ; d'autre part, il décomposa le chlorure 
double d'or et de potassium en le  chauffant au rouge dans un courant d'hy- 
drogéne, et obtint ainsi le rapport entre l'or e t  le chlorure de potassium. 

Levol (1830) travailla d'après une tout autre méthode ; il réduisit une solu- 
tion de chlorure d'or par l'anhydride sulfureux : 
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et détermina le rapport entre l'or et le sulfate de baryum, précipité de la 
solution par l e  chlorure de baryum. 

Dans ces derniers temps, G. Kr ï~ss  (1887) et Thorpe et  Laurie (1887) ont 
entrepris une nouvelle détermination d'aprbs la dernière méthode de Berzélius, 
décomposition de sels doubles. La moyenne de leurs résultats est Au = 197,2. 

39. Osmium. - On ne possédait, jusqu'à ces derniers temps, qu'une seule 
analyse du chlorure double d'osmium et de potassium faite par Berzelius 
en 2828, qui donnait pour résultat Os = 200. Ce n'est qu'en 1888 que 
K. Seubert fit une nouvelle détermination plus précise, par l'analyse du chlo- 
rure double d'ammonium et d'osmium et par l'analyse du chlorure double de 
potassium et d'osmium ; il obtiut ainsi un nombre bien plus petit, que l'on 
peut considérer comme exact, Os = 192. 

40. Palladium. - Pour le palladium la question en est actuellement au 
point où elle en était il y a quelques années pour l'osmium ; toutes nos connais- 
sances se réduisent a deux essais faits par Berzélius en 1898, sur l'analyse 
du chlorure double de palladium et de potassium. 

Il ne faut donc pas accorder trop de confiance au résultat de cette analyse 
qui est P d  = 106. Dans ces derniers temps H, Keiser a déterminé la valeur 
Pd = 106,7. 

41. Phosphore. - Pour obtenir le poids atomique de cet élément, Berzélius 
employa beaucoup de méthodes ; aucune ne lui donna de résultat satisfaisant. 
Les méthodes employées par Jacquelain (1856) furent encore plus nombreuses, 
et les résultats obtenus plus divers encore. Des chiffres exacts, restés les 
meilleurs jusqu'ici, furent donnés par Schrotter, l'auteur de la découverte du 
phosphore rouge; il faisait brûler dans un appareil approprié, rempli d'oxy- 
gène, des poids connus de phosphore, qu'il transformait ainsi en anhydride 
phosphorique. Des recherches analogues ont été faites dans ces derniers 
temps par van der Plaats (1888) et ont donné les mêmes chiffres. 

Pelouze (1845) et Dumas (1859) ont appliqué la méthode du titrage par 
l'argent au trichlorure de phosphore. Ici encore se présenta la dificulté 
d'obtenir un chlorure pur et cumplètement débarrassé d'oxychlorure. Les 
chiffres obtenus sont tous, à cause de cela, un peu trop élevés. 

Le résultat des recherches de Schrbtter est P = 31,03. 

42. Platine. - La malechance qui poursuivit Berzélius dans la détermina- 
tion des poids atomiques des métaux du groupe du platine, malgré la grande 
exactitude que présentent d'ordinaire ses déterminations, se retrouve aussi 
pour le platine. Les chiffres les plus anciens (1813 et 1896), obtenus par pré- 
cipitation d'une solution de platine par le mercure et par l'analyse du chlorure 
de platine, sont beaucoup plus prés de la vérité que le chiffre préféré par 
lui, qui repose surl'analyse du chlorure double de potassium et de platine, 
Pt - 497,2. En 1881 Seubert indiqua une erreur assez considérable dans cette 
détermination, et fixa par l'analyse du chlorure double de platine et de 
potassium, et par celle du chlorure double de platine et d'ammonium, la valeur 
P t  = 194,8. Il est assez important de connaître ces faits, car dans les analyses 
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de corps azotés l'azote est souvent précipité à l'état de chloroplatinate d'am- 
moniaque, et calculé d'après le poids du résidu, grillé, qui est constitué par du 
platine. Les analyses faites d'après cette méthode jusqu'en 18b1 contiennent 
donc une erreur de calcul qui fait paraître la quantité d'azote contenu plus 
petite qu'elle ne l'est en réalité. 

43. Plomb. - Dans l'histoire des poids atomiques le plomb occupe une 
place à part, comme étant le premier corps simple sur lequel Berzélius effectua 
des recherches. Sa méthode consistait à traiter le plomb métallique par l'acide 
azotique et à transformer l'azotate au rouge en oxyde. Plus tard (1818) il ana- 
lysa le chlorure de plomb, enfin (1830) il réduisit l'oxyde de plomb par 
l'hydrogène. Turner (1833) transforma le plomb et l'oxyde de plomb en sulfate, 
Marignac (1858) et Dumas (1859) firent le titrage du chlorure de plomb par 
l'argent. Le chiffre actuellement employé est dû à Stas, qui, en deux séries 
d'expériences, transforma le plomb métallique en azotate et en culfate. La 
moyenne de ses résultats donne Pb = 206,91. 

44. Potassium. - A l'exception des très anciennes déterminations de 
Berzélius (1811) dans lesquelles du potassium métallique, pesé à l'état d'amal- 
game, était transformé en chlorure, on a toujours déterminé le poids atomique 
du potassium en mbme temps que celui du chlore par l'analyse du chlorate 
de potassium ; les différents savants qui se sont occupés de ces recherches 
ont été nommés pIus haut. Le chiffre actuellement en usage est celui de 
Stas, K = 39,24. 

45. Rhodium. - Le chiffre que Berzélius (2848) obtint par l'analyse du 
chlorure double de rhodium et de sodium semble être un peu plus exact que 
les chiffres trouvés pour les autres métaux du groupe. De nouvelles détermi- 
nations de Jorgensen (1883), qui n'ont cependant qu'un caractère préliminaire, 
ne diffèrent que d'une unité ; d'après ce dernier, Rh = 103. 

46. Rubidium. - Comme premier fruit de l'analyse spectrale nouvellenient 
découverte, R. Bunsen obtint les nouveaux métaux alcalins, le rubidium et le 
cæsium. La préparation a l'état de pureté de ce dernier présenta quelques 
difficultés, mais le rubidium fut immédiatement obtenu libre de toute impu- 
reté, et le chiffre obtenu par l'analyse du chlorure (1861) fut confirmé dans 
la suite par Piccard (2862) et Godeffroy (1875). La moyenne est Rb = 85,4. 

47. Ruthénium. - Claus, qui a découvert ce métal et auquel nous devons 
toutes nos connaissan~es à son égard, a aussi déterminé son poids atomique 
par l'analyse du clilorure double de potassiuni et de ruthénium, K%uCl5. Il 
obtint Ku = 103,8. Dans ces derniers temps Joly a trouvé Ru = 101,7. 

48. Samarium. - Ce corps simple a une existence encore moins certaine 
que celle des autres métaux des terres rares. Clève (1884) qui a transformé 
l'oxyde en sulfate, donne Sm = 150. 
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49. Scandium. - Celui-oi aussi appartient aux terres rares, mais son exis- 
tence comme corps simple semble beaucoup plus probable que celle des autres 
dont il différe par son faihle poids atomique. Nilson (1880) qui l'a découvert 
en meme temps que Clbve, donne Sc = 44,l. Cette valeur a été déterminée 
par transformation de l'oxyde en sulfate. 

50. Sélénium. - La détermination de son poids atomique a présenté des 
difficultés considérables. Berzélius (1818) qui employa une méthode peu pra- 
tique, la transformation de quantités déterminées de sélénium en tétrachlorure 
SeC14, accordait bien plus de confiance au chiffre ainsi obtenu qu'a celui que 
fournissent l'analyse du séléniure d'argent et celle du séléniate de baryum. Un 
travail de Sacc (1847) ne contient, en somme, qu'un énonck d'essais qui 
n'aboutirent pas. Les travaux d'Erdmann et Marchand (1832) ne contiennent 
qu'une courte indication sur l'analyse du séléniure de mercure ; enfin Dumas 
(1859) répéta les essais de Berzélius sur la formation du tétrachlorure. 

Le chiffre actuellement en usage est déduit des recherches d'Ekmann et 
Petterson (1876), dans lesquelles on transforme, d'une part, le sélénium en 
anhydride sélénieux, d'autre part le sélénite d'argent en clilorure d'argent. 
La moyenne est Se = 79,1. 

51. Silicium. - Le poids atomique de ce corps simple a été connu avant 
que le corps même fût isolé. Berzélius (1810) puis Stromeyer (1811) préparaient 
du fer riche en silicium dont ils oxydaient des quantités déterminées. Le pro- 
duit de l'oxydation était analysé, et déduction faite du fer dans la matière pri- 
mitive, de l'oxyde de fer dans le produit d'oxydation, on obtenait le rapport 
entre le silicium et la silice. Plus tard, Berzélius étudia différents silicates natu- 
rels et artificiels, ainsi que le fluosilicate de baryum, mais sans résultats 
satisfaisants. 

L'application de la méthode de titrage par l'argent conduisit enfin à de 
bons résultats. Après les premiers essais de Pelouze (MG),  Dumas (1859) et 
Scliiel(1861) ont appliqué la méthode, et ont obtenu les mêmes résultats. Dans 
ces derniers temps, Thorpe et Young (1887) ont décomposé par l'eau des quan- 
tités déterminées de tétrabromure de silicium, et pesé la silice résultante. Le 
résultat est Si = 28,4. 

52. Sodium. - Berzélius (1811) détermina le poids atomique de ce corps 
simple comme celui du potassium (v. p. 29) en transformant le métal amalgamé 
en chlorure de sodium. Une valeur presque absolument exacte fut trouvée 
par Penny (1839), en transformant du chlorate de sodium en clilorure. 
Pelouze (1845), Dumas (1859) et Stas déterminhent le rapport entre le chlo- 
rure de sodium et l'argent ; les recherches de ce dernier donnérent le chiffre 
le plus exact Na = 23,Oô. 

53. Soufre. -La methode d'aprés laquelle Berzélius (1811) détermina pour 
la première fois le poids atomique du soufre consistait combiner des quan- 
tités égales de plomb, d'une part avec de l'oxygène, d'autre part avec du 
soufre; le chiffre obtenun'était pas encore très exact. Plus tard (1818) il trans- 
forrna du plomb en sulfate de plomb, expériences qui furent répétées par 
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Turner (1833). Erdmann et Marchand (1844) analysèrent le sulfure de mer- 
cure après avoir déterminé le poids atomique du mercure par l'analyse de 
l'oxyde. Berzélius, qui doutait de leurs résultats, transforma (1845) du chlorure 
d'argent en sulfure d'argent enle chauffant dans un courant d'hydrogènesulfuré. 
Struve (1851) décomposale sulfate d'argent enle chauffant dansun courant d'hy- 
drogène(i1 reste de l'argent métallique), et Dumas enfin (1859) transforma de 
l'argent en sulfure d'argent en le chauffant dans un courant de vapeur de soufre. 
Les résultats de la plupart des recherches donnent des valeurs voisines de 
S = 32,OO. Mais il résulte des recherches très exactes de Stas (v. p. 46) que 
la véritable valeur est un peu plus élevée, S = 32,06. 

54. Strontium. - Nous devons la première détermination du poids ato- 
mique de ce corps à Stromeyer (1816) qui analysa le carbonate et le chlorate. 
Pelouze (1845), Marignac (1853) et Dumas (1859) titrèrent par l'argent le 
chlore du chlorure de strontium, et obtinrent tous Sr  = 87,5. 

55. Tantale. - Le poids atomique de ce corps rare n'est pas encore connu 
avec beaucoup de certitude. Les anciennes recherches de Rose, Berzélias et 
Hermann ont fourni des résultats très peu exacts. Les meilleurs chiffres se 
déduisent des analyses du fluorure double de potassium et de tantale faites 
par Marignac (1865) ; elles donnent Ta  = 183. 

56. Teiiure. - Berzélius (1812 et 1833) transforma du tellure en anhydride 
tellureux. Les chiffres furent presque confirmés par Hauer (1857) qui analysa 
le bromure double de potassium et de tellure. Wills (1879) répéta les déter- 
minations d'après les deux méthodes, et obtint les mêmes résultats. 

Malgré cette concordance, il faut cependant considérer le chiffre de 128 
comme inexact. Si l'on considère les lignes et colonnes suivantes : 

on trouve dans les trois groupes P, As, Sb;  S, Se, Te et Cl, Br, 1, qui com- 
prennent chacnn trois corps simples très voisins, le soufre entre le phosphore 
et le chlore, de même que le sélénium entre l'arsenic et le  brome; mais avec 
le poids atomique 128 le tellure fait exception. Aussi, dans ces derniers temps 
B. Brauner (1883) a-t-il découvert une cause d'erreur dans les anciennes 
mesures, et obtenu, par transformation du tellure en anhydride tellureux et, 
par la formation du sulfate Tea04S03,  le poids atomique Te = 123, corres- 
pondant aux analogies. 

57. Thallium. - Les anciennes déterminations de Lamy (1862), par l'ana- 
lyse du chlorure et du sulfate, ne donnent pas des chiffres bien exacts. 

De moins bons résultats encore furent obtenus par Werther (1864) par 
l'analyse de l'iodure de thallium, et Hebberling (1865) par la répétition des 
essais de Lamy. Les recherches de W. Crookes, faites avec toutes les précau- 
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tions possibles, mais malheureusement d'après une seule méthode (transîor- 
mation du métal en azotate), ont donné Tl = 204,1. 

58. Thorium. - Berzélius, qui a découvert Ie thorium, a déterminé son 
poids atomique (1829) par l'analyse du sulfate. Ces déterminations ont été 
reprises dans la suite par Chydenius (1863), Delafontaine (1863), Hermann 
(1864) et Clève (18741 ; ces derniers faisaient l'analyse en chauffant le sulfate 
au rouge; il reste de l'oxyde de thorium. Clève analysa en outre l'oxalate. 
Avec des matières très soigneusement puriSées, Nilson fit, d'abord seul (1883), 
ensuite avec Krüss (1887), l'analyse du sulfate de thorium ; les deux séries 
d'essais conduisent à un chiffre un peu inférieur à celui des anciennes déter- 
minations, c'est Th  = 232,4. 

59. Thulium. - Corps simple encore douteux; Clève (1880) lui donne 
le poids atomique suivant, déduit de l'analyse du sulfate, Tu = 171. 

60. Titane. - Les anciennes déterminations de G. Rose datent de 1823 et 
1829 et sont basées sur la transformation du sulfure de titane en hioxyde et 
sur l'analyse du chlorure de titane. Cette dernière méthode a été appliquée 
plus tard par Pierre (1847), Demoly (1849) et Thorpe (1883 et 1885); d'après 
les recherches très exactes de ce dernier, qui furent étendues au bromure 
de titane, on a Ti = 48,1. 

61. Tungstène. - Le poids atomique du tungstène a été généralement 
déterminé par réduction du trioxyde à l'état de métal, ainsi que par transfor- 
mation du métal en trioxyde. 

Les expériences ont été faites par Berzélius (1828), Schneider (1850), Borch 
et Dumas (1859). Une analyse de l'hexachlorure de tungstène, faite par Koscoë 
11872). conduit au même résultat. 
\ I r  

D'autres déterminations, comme l'analyse du métatungstate de baryum, 
par Scheibler (1861) et celle du ferrotungstate de Zettnow (1867), présentent 
moins d'importance. La moyenne des bonnes déterminations est W = 184,O. 

62. Uranium. - Jusqu'à l'année 1840 on employait comme poids atomique 
de l'uranium une valeur tout à fait erronée, déduite des essais dlArfvedson 
(1825) et de Berzélius (1825) ; on considérait en effet le produit noir obtenu en 
réduisant par l'hydrogène les oxydes supérieurs de l'uranium comme de 
l'uranium métallique, jusqu'à ce que Peligot eût montré que c'était un composé 
oxygéné, UOa. En même temps ce dernier déterminait assez exactement le 
poids atomique par l'analyse de l'acétate d'urane. Des recherches posté- 
rieures d'Ebelmen (1848) et de Wertheim (1843) sont sans importance, mais 
les travaux très soignés de Cl. Zimmermann (1882 et 1886) méritent beau- 
coup d'attention. 

Les méthodes appliquées n'étaient pas bien bonnes en elles-m&mes, mais le 
soin apporté a l'exécution permit d'obtenir de bons résultats. Une série de 
recherches consistait à réduire U308 en UOa, en le chauffant dans un cal- 
rant d'hydrogène; l'autre à transformer l'acétate de sodium et d'uranium 
U02Na(CaH30a)3 en biuranate de sodium Na2UaO7 par grillage oxydant. La 
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LES POIDS ATOMIQUES 33 

valeur moyenne est U'= 239,4. Il faut remarquer que l'urane est de tous les 
éléments celui qui possède le poids atomique le plus élevé. 

- 

63. Vanadium. - On a fait pour ce métal une erreur semblable A celle 
faite pour l'urane, mais elle n'a été désouverte qu'en 1868, par Roscoë. Le 
corps primitivement considéré comme le métal est un oxyde VdO. Si l'on 
interprète, en tenant compte de ce fait,les anciennes analyses de llacide.vana- 
dique et du chlorure de vanadyle faites par Berzélius (1831), on obtient des 
chiffres assez exacts. Nous devons la connaissance exacte du poids atomique 
de ce corps simple à des recherches trc's soignées de Roscoë (1868) ; d'une 
part, il réduisit l'acide vanadique en oxyde dans un courant d'hydrogène; 
d'autre part, il titra le chIorure de vanadyle par l'argent. La moyenne des 
deux séries de recherches est Vd = 51'2. 

64. Ytterbium. - Marignac découvrit, en 1872, dans la substance terreuse 
jiisque-la considérée comme de l'erbine, une terre parfaitement incolore, sans 
spectre d'absorption, à laquelle il donna le nom d'ytterbine. Immédiatement 
aprés, Delafontaine trouva le même corps dans l'allanite d'Amherst ; Nilson 
aussi confirma bientôt l'existence de la nouvelle terre. Le poids atomique du 
métal esi déterminé avec assez de concordance, Yb = 173,2. 

65. Yttrium. - Cet élément n'a été distingué et  séparé que peu à peu 
de ses compagnons, et l'on ne peut encore prétendre avec certitude que le 
corps appelé yttrium soit hien un corps simple. Delafontaine (1865) est le 
premier qui ait travaillé sur un corps à peu près pur. La méthode qu'il 
employa, ainsi que Bahr et Bunsen (1866), Clève et Hoglund (1873) et Clève 
(1873), était la transformation de l'oxyde en sulfate. La moyenne des bonnes 
déterminations est Y = 88,7. 

66. Zinc. -Les plus anciennes déterminations de Berzélius (1821) donnent 
un résultat très voisin de la vérité. Sa méthode consistait a transfor- 
mer le métal en oxyde. En 1843, ce chiffre fut mis en doute a la suite 
d'essais très insuffisants de Jacquelain; bientst après, Favre cherchait à 
démontrer l'exactitude d'une valeur supérieure par l'analyse de l'oxalate de . 

zinc ainsi que par la dissolution du zinc dans de l'acide sulfurique étendu et 
combustion de l'hydrogène formé. Berzélius fit faire par Erdmann (1843) de 
nouveaux essais d'oxydation, qui confirmèrent à peu près ses chiffres primitifs. 
Les chiffres déterminés par Marignac dans ces derniers temps, par l'analyse 
du clilorure double de potassium et de zinc, sont encore plus proches de 
la valeur donnée par Berzélius. De plus, Baubigny (1883) par l'analyse du 
sulfate, van der Plaats (1880) par la dissolution du zinc dans l'acide sulfu- 
rique et la mesure de l'hydvogène dégagé, Ramsay et Reynolds (1887) de la 
même manière, ont trouvé des valeurs concordantes. La moyenne de toutes 
les déterminations est Zn = 60,s. 

67. Zirconium. - La valeur de ce poids atomique n'a été déterminée que 
deux fois, d'abord par Berzélius (1823) par analyse du sulfate, ensuite par 
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Marignac (1860). par l'analyse du fluorure double de potassium et de 
zirconium . Ces dernières recherches donnent Zr = 90.7 . 

Dans le tableau suivant on  trouvera les poids atomiques des corps 
simples connus jusqu'ici. en supposant O = 16. H = 1.003 . 

4 . Aluminium . . .  Al = 27. 1 
2 . Antimoine . . .  Sb = 120. 3 
3 . Argent . . . . .  Ag = 107. 938 
4 . Arsenic . . . . .  As = 75. 0 
5 . Azote . . .  N ou Az = 14. 041 
6 . Baryum . . . .  Ba = 137. 0 
7 . Bismuth . . . .  Bi = 208.0 
8 . Bore . . . . . .  B = 11. 01 
9 . Brome . . . . .  Br = 79. 963 

10 . Cæsium . . . .  Cs = 132. 9 
I I  . Cadmium . . . .  Cd = 112. 1 
42 . Calcium . . . .  Ca = 40. 0 
13 . Carbone . . . .  C = 12. 00 
14 . Cérium . . . . .  Ce = 140. '2 
15 . Chlore . . . . .  Cl = 35. 453 
16 . Chrome . . . . .  Cr = 53. 2 
I? . Cobalt . . . . .  Co = 59(?) 
18 . Cuivre . . . . .  Cu = 63.3 

19 . Didyme . . . .  1 P r  = 143. 6 
Nd = 140.8 

20 . Erbium . . . . .  Er = 166 
21 . Etain . . . . . .  Sn = 118. 1 
22 . Fer . . . . . . .  Fe = 56. 0 
23 . Fluor . . . . . .  F1 = 19. 00 
24 . Gallium . . . .  Ga = 69. 9 
25 . Germanium . . Ge = 72. 3 
26 . Glucinium . Be ou G1 = 9. 10 
27 . Indium . . . . .  In = 113. 7 
28 . Iode . . . . . .  1 = 126. 86 
29 . Iridium . . . . .  Ir  = 193. 2 
30 . Lanthane . . . .  La = 138. 5 
31 . Lithium . . . .  Li = 7. 03 
32 . Magnésium . . .  Mg = 24. 38 
33 . Manganèse . . .  Mn = 55. 0 

34 . Mercure . . . .  Ilg = 200. 4 
35 . Molybdène . . .  Mo = 95.9 
36 . Nickel . . . . .  Xi - 59 (1) 
37 . Niobium . . . .  Kb = 94. 2 
38 . Or . . . . . . .  Au = 197. 2 

. . . . .  39 Osmium Os = 193 
40 . Palladium . . .  Pd = 100 
41 . Phosphore . . .  P = 31. 03 
42 . Platine . . . . .  Pt = 194. 8 
43 . Plomb . . . . .  Pb = 206. 91 

. . .  . 44 Potassium K = 39. 14 
49 . Rhodium . . . .  Rh = 103 
46 . Rubidium . . . .  Rb = 85. 4 
47 . Ruthénium . . .  Ru = 103. 8 
48 . Samarium . . .  Sm = 150 
49 . Scandium . . . .  Sc = 44. 1 
50 . Sélénium . . . .  Se = 79. 1 
d l  . Silicium . . . .  Si = 28'4 
52 . Sodium . . . . .  Na = 23. 06 
53 . Soufre . . . . .  S = 32. O 6  
54 . Strontium . . .  Sr = 87. 5 
55 . Tantale . . . . .  Ta = 183 
56 . Tellure . . . . .  Te = 125 
57 . Thallium . . . .  Tl = 204. 1 
58 . Thorium . . . .  Th = 232. 4 
59 . Thulium . . . .  Tu = 174 
60 . Titane . . . . .  Ti = 48. 1 
61 . Tungstène . . .  W = 184. 0 
6% Uranium . . . .  U = 239. 4 
63 . Vanadium . . .  Vd = 51. 2 
64 . Ytterbium . . .  Yb = 173'2 
65 . Yttrium . . . . .  Y = 88. 7 
66 . Zinc . . . . . .  Zn = 63. 5 
67 . Zirconium . . .  Zr = 90. '5 
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CHAPITRE IV 

RELATIONS NUMERIQUES DES POIDS ATOMIQUES 

On a cherché à tirer des conséquences générales de l'ensemble des 
chiffres donnés par la détermination des poids atomiques dans deux 
directions différentes. Toute une série d'idées, mise en avant par Prout 
(18.15) et bientôt après par Meinecke (1817) découle de l'hypothèse phi- 
losophique d'une matière primordiale unique. On croyait avoir trouvé 
ce corps simple primordial dans l'hydrogène ; on était ainsi amené à 
conclure que, si tous les corps simples sont composés d'hydrogène, 
leurs poids atomiques doivent 6tre des multiples de celui de l'hydro- 
gène. 

Cette hypothèse fut répandue en Angleterre par Th. Thomson, auteur 
d'un traité de chimie bien connu, et soutenue par quelques expériences 
tout à fait insuffisantes. Sur le continent, l'hypothèse n'eut point de 
succès, car Berzélius, s'appuyant sur ses déterminations, l'avait déclarée 
erronée ; et, quand, à l'instigation de l'Association britannique, Turner 
reprit l'étude de la question, il confirma l'exactitude des chiffres de 
Berzélius. 

Mais, lorsqu'en 1841 l'erreur dans le poids atomique du carbone eut 
été découverte, et que les recherches de Dumas et Stas eurent prouvé que 
ce poids était aussi exactement que possible dans le rapport de 1 à 12 
avec celui de l'hydrogène, quand Dumas eut trouve que le poids ato- 
mique de l'oxygène Btait exactement seize fois plus grandque celui de  
l'hydrogène, et celui de l'azote exactement quatorze fois plus grand, il 
exprima aussitôt sa conviction qu'il devait y avoir là une loi générale. 
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11 s'adonna dans la suitc 5 la recherche de cette loi et arriva 5 ce résiil- 
tat que, si tous les poids atomiques ne sont pas des multiples entiers de 
celui de l'hydrogène, ils le sont du moins de la moitié de ce dernier. 11 
dut ensuite diminucr cette unité de moitié ; son opinion dafinitive dtait 
que tous les poids atomiques étaient des multiples du quart du poids 
atomique de l'hydrogène. 

Cette restriction enlevait à l'hypothèse tout son intérot, car pour 
beaucoup d'éléments l'exactitude des déterminations ne comporte pas 
l'unité donnée par Dumas et exclut ainsi la possibilité d'une vérification. 

La même question fut examinée, en même temps, par J.-S. Stas. Ce 
savant Btudia moins de corps simples que Dumas, mais dépassa de 
beaucoup ce dernier, son maître et son ancien collaborateu< par 
l'exactitude de ses déterminations, qui n'a été atteinte depuis par 
aucun autre savant. Comme rPsultat de ses recherches à ce sujet, Stas 
déclare l'hypothèse de Prout complétement inadmissible; elle ne 
représente qu'une vague approximation de la vérité ; en fait, presque 
tous les poids atomiques déterminés par lui s'écartent de ceux exigés 
par l'hypothèse de quantités bien supérieures aux erreurs d'expérience. 

Quoique la question soit définitivement réglée par ces travaux remarquables: 
elle a cependant bté reprise dc temps en temps. Cela tient à ce que les valeurs 
des poids atomiques se rapprochent réellement, ainsi qu'il a été dit plus haut, 
de multiples de l'atome d'hydrogène. Un regard sur le tableau de la page 34 
permet de s'en assurer. Aussi y a-t-il toujours eu des gens qui considéraient 
les valeurs entières comme seules exactes. Il n'a pas encore été donné jus- 
qu'ici d'explication pour les nombreuses exceptions ; on ne connaît, en effet, 
aucun phénomène capable de faire varier la masse d'un corps donné. Il ne 
reste donc plus qu'à prendre les chiffres tels que l'expérience nous les donne, 
et à laisser sans réponse la question de savoir quelle est la cause qui fait 
approcher ces nombres de multiples de 11hydrog8ne. 

A côté de ces considérations, restées jusqu'ici sans rdsultat, d'autres, 
dirig6es dans un autre sens, mais relatives au même sujet, ont été 
6tudiées depuis que l'on connaît des relations stœchiométriques. Celles- 
ci. au contraire des précédentes, ont mis en évidence un  certain nombre 
de règles bien définies. Nous allons les exposer dans les pages sui- 
.vantes. 

Lors de ses premieres découvertes sur les rapports des masses dans 
la neutralisation d'un même acide par différentes bases, travaux qui 
ouvrent l'ère des recherches scientifiques sur les rapports pondéraux 
dans les combinaisons chimiques, J.-B. Richter (1798) eut, dès le début, 
l'idée que ces constantes, en dehors de leurs relations générales, ét,aient 
encore soumises à des lois particulières. Si on les range par ordre de  
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grandeur, ces valeurs numériques obéissent, d'après lui, à une loi, dont 
il donna, à diverses époques, des expressions différentes. L'acharne- 
ment que mit Richter à poursuivre cette idée lui fit perdre de vue 
son but principal, et retarda beaucoup le moment où fut généralement 
acceptée la loi fondamentale qu'il avait découverte. Les travaux ulté- 
rieurs lui ont cependant donné raison, car la relation qu'il poursuivait 
existe actuellement, quoique sous une forme diffCrente de celle qu'il 
lui attribuait. 

Les constantes de combinaison trouvées par Richter pour les acides 
et pour les bases et plus tard pour les metaux, subirent tout d'abord la 
généralisation mentionnée plus haut, qui conduisit à la théorie ato- 
mique. Bientôt après, une première relation fut indiquée par Dœberei- 
ner (,1817) qui montra que le poids atomique du strontium (87,5) était 
la moyenne arithmetique de celui du calcium (40,O) et de celui du 
baryum (137,O). D'après les chiffres plus précis mis entre parenthèses, 
cela n'a pas lieu très exactement, le chiffre calculé est 88,5 au lieu 
de 87,5. L'approximation est cependant remarquable, d'autant plus 
que de pareilles relations se répètent souvent. 

Plusieurs triades analogues ont été trouvées, et plus tard Lenssen 
(1857) chercha même à grouper par triades tous les corps simples. 

Les idées de Pettenkofer (1850), qui considère les poids atomiques de 
corps analogues comme termes d'une progression arithmétique, se 
rapprochent davantage de celles de Richter. Ces idées furent ensuite 
développées de manières très différentes par Kremers, Gladstone et 
surtout Dumas. 

Enfin, l'idée qui devait être la plus fructueuse fut développée tout 
d'abord par Newlandsl (186i), mais il l'énonça sous une fo.rme peu 
convenable, et ne réussit pas à la faire accepter. Newlands ne consi- 
dérait pas seulement les corps simples rapprochés par leurs analogies, 
mais il rangeait tous les éléments d'après la grandeur de leurs poids 
atomiques. Il se trouva qu'à des intervalles sensiblement égaux il 
y avait dans cette rangée des éléments analogues ; ainsi, en comptant 
à partir d'un terme quelconque, on trouvait, en général, au huitième 
rang, l'élément qui présentait les plus grandes analogies avec celui qui 
avait servi de point de départ. Newlands nomma cette relation la loi 
des octaves, mais ne put l'établir complètement. 

Lothar Meyer et D. Mendelejeff eurent plus de succès (1869), et 
arrivèrent simultanément à des résultats qui peuvent s'exprimer ainsi : 
Les propriétés des corps simples sont des fonctions pé1.2ocligues de leurs 

4 Une tentative analogue avait ét6 faite par Béguyer de Chancourtois. (Trad.) 
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poids atomiques. Si donc on range tous les corps simples d'après la 
grandeur de leurs poids atomiques, les propriotés des corps changeront 
d e  terme en  terme, mais de façon qu'aprés u n  certain nombre de termes 
on  retrouve les memes propriétés ou  des propribtés analogues. 

Cette idée rencontra tout d'abord bien des difficultés. Lesunes provenaient 
*de ce qu'à ce moment-là on n'avait pas encore choisi systématiquement les 
poids atomiques vrais parmi ceux qui étaient possibles. Si, par exemple, 
,on avait trouvé que le carbone se combine à l'oxygéne dans les rapports 
12 : 16 et 12 : 32, on pouvait admettre dés l'abord que dans le premier cas 
il y avait un atome de carbone pour un d'oxygéne, dans le second 
un de carbone pour deux d'oxygéne. On aurait pu tout aussi bien 
prendre le poids atomique du carbone égal à 6 et écrire ces deux combi- 
naisons C20 et CO , ou bien poser C = 24, et écrire COa et CO". Les points 
de repére, que l'on a acquis avec le temps, pour la détermination de la valeur 
à prendre, sont trés divers ; on les exposera plus loin, chacun en détail. Qu'il. 
nous sufise de dire ici qu'au moment oh Meyer et Mendelejeff développaient 
leurs considérations ces points de repére étaient connus en grande partie, 
mais ne donnaient Das touiours de résultats concordants. En fait. la relation 
dont nous nous ockpons en ce moment a souvent servi à choisir entre les 
différentes valeurs possibles. 

A cBté de celte dificulté il y en avait encore une autre qui provenait des dé- 
terminations erronées de quelques valeurs numériques. Ici il s'agissait le plus 
souvent d'intervertir l'ordre de deux éléments voisins ; on a déjà montré. plus 
haut quelques cas particuliers où cela a permis de corriger certaines valeurs. 
Mendelejeff fut le plus énergique et le plus heureux, dans cette direction. 

Le tableau des corps simples que donne Lothar hleyer est repr6sent6 
ci-dessous. 

B 
Al 

Sc 
Ga 

Y 
In 

La, Di, Ce 
- 

Yb 
Tl 
- 

- 
- 

Fe, Co, Ni 
- 

Ru, Rh,Pd 
- 

- 
Os, Ir, Pt 
- 

Les corps simples sont rangés dans ce tableau dans l'ordre croissant 
des poids atomiques, de gauche à droite, le premier terme de chaque 
ligne suivant le terme extrême de droite de la ligne immBdiatement 
supérieure. 

Mendeleïeff prdfère u n  autre  arrangement. 
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RELATIONS NUM~RIQUES DES POIDS ATOMIQUES 39 

Dans son tableau, les valeurs croissent de haut en bas. Il se distingue 
cle celui de Meyer non seulement par une rotation de 90 degrés, mais 
aussi parce qu'au lieu de huit lignes il y en a quinze qui mettent encore 
mieux en évidence les diverses relations. 

R 2 0  1 
RO II 
R = O ~  III 
ROa IV 
RaO" (III) 
~0~ VI (II) 
R*O' V ~ I  (1) 

VI11 

R 2 0  1 
RO II 
R * O ~  111 
R O V V  
R 2 0 J  V  (III) 
R O ~  IV (II) 
~ 2 0 '  VII (11 

Le contenu des deux tableaux est le même ; les termes correspondants 
des différentes divisions, chez L. Meyer des colonnes verticales, chez Men- 
deleïeff des lignes horizontales, sont semblables. D'après le tableau de 
L. Meyer, on voit que la pdriodicité des propriétés est double, chaque 
terme présentani la plus grande analogie, non pas avec le terme 
qui le suit, mais avec celui qui est à deux rangs de distance. Mende- 
leïeff a rendu la périodicité simple en doublant le nombre des lignes. 

C'est dans les propriétés chimiques générales, surtout dans la 
faculté de former des acides ou des bases, que les analogies sont le 
plus frappantes. Si l'on prend le tableau de hlendeleïeff on voit que la 
première ligne comprend les métaux a l c a h s  à caractere très forte- 
ment basique, la seconde les métaux alcalino-terreux, à caractère 
basique fortement prononcé également. Ensuite viennent les métaux 
terreux, dont les oxydes sont faiblement basiques ; puis les corps du 
groupe du carbone, dont les oxydes sont, en partie, des acides faibles ; 
on peut remarquer que dans la même ligne les propriétés acides 
diminuent avec l'accroissement du poids atomique. Les termes de la 
sixième ligne présentent un caractère acide très net qui devient frappant 
chez ceux de 12 septième. 

La même régularité se retrouve dans la partie inférieure du tableau. 
Les éléments intermédiaires des groupes du fer et du platine ne 
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peuvent pas se classer simplement ; ils se distinguent par leur tendance 
ü former différentes séries de combinaisons. 

Une régularité très remarquable se présente dans la valence des 
corps simples qui est indiquée dans le tableau de Mendeleïeiïcn chiffres 
romains. La valence va d'abord en augnientant, de I à 4. ; rnsuite les 
corps simples prosentent deux valences différentes : l'une, qui va en 
croissant, relative au chlore, ZI l'oxygène, etc., l'autre, tout aussi régu- 
lièrement décroissante, relative à l'hydrogéne. 

D'autres variations régulieres dans les propriétés physiqucs des corps 
et de leurs combinaisons seront étudiées plus loin. 

Les deux tableaux contiennent bon nombre de cases vides. Elles appar- 
tiennent à des corps simples qu'on n'a pas encore découverts. Mendeleïeff 
s'est servi des régularit& étudiées plus haut pour déterminer les'pro- 
priétés de corps inconnus, d'après celles des corps voisins dans le cadre 
schématique. II a pu ainsi donner une description assez approfondie du 
scandium, du gallium et du germanium et de leurs combinaisons : ces 
corps n'étaient pas encore connus au moment de ses recherches, et  il 
a remporto ce grand triomphe scientifique de voir ces prévisions 
presque con~plètement réalisées, lors de la découverte ultérieure de ces 
corps simples. 

Il faut reconnaître que .le u systbme périodique n des corps simples n'est 
aucunement parfait. Souvent, dans les tableaux précédents on voit éloignés 
l'un de l'autre des corps qu'un observateur non prévenu considérerait comme 
analogues d'aprbs leur mode de combinaison (par exemple le cuivre et le 
mercure) ; d'autres, au contraire, sont rapprochés qui paraissent très dissem- 
blables, comme p a r  exemple le sodium, le cuivre, l'argent et l'or. Il faut 
espérer que de nouvelles considérations et des faits nouveaux permettront 
d'écarter ces difficultés. 11 ne faut donc pas considérer le a système pério- 
dique n comme une conclusion, mais bien comme le point de départ de toute 
une série d'idées pr& productives. 

Une remarque générale pour terminer ce livre. Du fait qu'une 
réaction chimique ne change rien à la masse des corps qui y prennent 
part, il résulte que la masse d'un corps composé est égale à la  somme 
des masses des composants. Les propriktés qui sont ainsi indépen- 
dantes de l'état de combinaison chimique et dont la valeur numérique 
dans la combinaison est égale à la  somme des valeurs numériques 
propres à chaque corps composant seront appelées à l'avenir propriétés 
additives. On a conclu de l'existence de ces propri6tés que les combi- 
naisons chimiques contiennent intactes les particules des corps qui les 
composent, le groupement de ces particiiles étant seul changé; les 
propriétés additives forment donc le fondement de la théorie atomique. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



LIVRE II 

S T O E C H I O M É T R I E  D E S  C O R P S  G A Z E U X  

CH-4PITRE 1 

PROPRIÉT~S GÉNÉRALES DES GAZ 

La matière à l'état gazeux est caractérisée par la faculte de remplir 
complètement tout l'espace libre qui lui est offert, aussi bien que par 
l'absence de forme propre. Sous cet état, la matibre occupe un plus 
grand volume et obéit à des lois plus simples que dans les autres 
états. 

Une masse de gaz donnée occupe un volume déterminé v si elle est 
à une pression déterminée p et à une température déterminée t. Nous 
pouvons donc poser d'une manière générale 

f (p, t )  étant une fonction de p et de t, dont la forme est à déterminer. 
L'influence de la pression se fait sentir en ce sens que, la pression 

croissant, le volume diminue et cela en raison inverse de la pr3ssion. 
Cette loi a été découverte par R. Boyle (1662) ; actuellement on la 
nomme plus généralement du nom de ce savant. Autrefois on l'appelait 
loi de Mariotte, mais ce savant ne l'a communiquée qu'en 1679. 
L'expression algébrique de la loi sera : 
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v et p, v' et p' étant des valeurs correspondantes du volume et de la 
pression d'une même masse gazeuse, à une temperature donnée. 

Ainsi donc, à une temp6rature donnée, le produit du volume 
par la pression est constant. 

Cette loi est vraie pour tous les gaz, quelle que soit leur nature chi- 
mique; nous pouvons donc en conclure que la cause de cette loi est 
elle-même indépendante de la nature chimique du gaz. 

On retrouve la même indépendance de la nature chimique dans 
l'action de la température sur le volume des gaz. La loi qui régit cette 
action a été ddcouverte sirnultanoment (1802) par Gay-Lussac et Dalton, 
e t  porte en général le nom du premier de ces physiciens. D'aprEs cette 
loi, tous les gaz, pour une même variation de température, se dilatent 
dans le même rapport. 

Si l'on prend comme unité le volume occupé par une certaine masse 
de gaz à une pression délerminée ct à la température de la glace fon- 
,dante,, le volume devient égal à 1,367 à la température de l'eau bouil- 
lante. On partage cet intervalle de température en 100 parties, de 
telle façon qu'à chaque partie corresponde un accroissement égal 
(c'est-à-dire 0,00367) du volume, et on appelle les degrés de tempdra- 
ture ainsi déterminés (( degrés centigrades M. On les compte positive- 
ment au-dessus de la température de la glace fondante, négativement 
au dessous. L'augmentation de volume par degré est, d'après ce 
que nous avons dit, la même pour tous les gaz ; elle est de 0,00367 

1 
ou - du volume à O0 et porte le nom de coefficient de dilatation. 273 

L'expression algébrique de cette relation est : 

v = vo ( I  + art) 

v étant le volume à tO, uO le volume à O", k le coefficient de dilatation. 
Si l'on échauffe le gaz sans le laisser se dilater, sa pression aug- 

mente. On peut facilement calculer cette augmentation en appliquant 
la loi de Boyle. Si l'on conçoit que le gaz se dilate d'abord soiis l'in- 
fluence de la chaleur, de uo à a, et qu'ensuite on le comprime à la tem- 
pérature t ,  de u à u,, la pression po à O" doit être à la pression p à tO, 
dans le rapport inverse des volumes correspondants, c'est-à-dire : 
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PROPRIÉTJ~S GÉNÉRALES DES GAZ 

En se reportant à l'égalit6 précédente, on voit que 

Donc à volume constant la pression varie de la même manière que le 
volume à pression constante. L'augmentation de pression correspon- 
dant à un degré ou coefbcient dexparzsion~ est donc égale au coefficient 
de dilatation. 

Si enfin on fait varier à la fois le volume et la pression, leur produit, 
qui est constant pour une température détermin6e, varie avec la temp6- 
rature de la même manihre que chacun de ces facteurs lorsque l'autre 
est constant. La relation générale sera donc : 

Quand on connaît le volume, la température et la pression d'un gaz, 
cette relation permet de calculer le volume de ce gaz ramené aux condi- 
tions normales de température et de pression. Ces dernières valeurs ont 
616 déterminées par une convention : la température normale, ou le zéro, 
est la température de la glace fondante ; la pression normale est celle 
d'une colonne de mercure ayant 76 centimètres de haut, équivalant à 
1 033 grammes par centimètre carré. A cet effet on écrit la relation de 
la manière suivante : 

forme sous laquelle nous nous en servirons souvent. 
On peut donner à la relation générale des gaz pu =pou, (1 + x t )  

une forme plus simple en s'appuyant sur les considérations suivantes : 
Comme à partir de V p o u r  chaque élévation de température d'un 

.l 
degré tout gaz se dilate de 0,00367 ou - de son volume à O", il aura 

273 
doublé de volume à 273". Si par contre on refroidit un gaz au-dessous 
de 0" pour chaque abaissement de température d'un degr6, !e gaz se 

I contracte de - de son volume à 0" ; à - 273O son volume sera donc 
273 

réduit à zéro. Il est vrai qu'on ne peut pas atteindre la température de 

4 Cette expression n'est pas employhe généralement en français; on appelle le 
coefficient considérk coefficient d'augmentation de pression, ou, très improprement, 
cœfficient de dilatation à volume constant. (Trad.) 
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- 273" ; d'autre part i l  est fort douteux que la  loi de  dilatation des 
gaz soit valable jusqu'à cette temp6rature. Supposons cependant que 
cela soii ; on peut alors prendre cette tempdrature de - 273" comme 
nouvelle origine des degrés;  il suffira d'ajouter 273 à chacun des 
anciens degrds. Appelons ces nouveller temp6ratures tempérnt~cres 
absolues, e t  désignons-les par  T ; d'après l a  ddfinition T = t + 273 ou 
t = T - 273. Remplaçons t par cette valeur dans l'dgalii6 

1 
X'ous obtenons, u 6tant égal à - 273' 

Si enfin on pose la  constantep* = R, on  arrive à l'expression trks 273 
simple 

pu = RT, 

c'est-à-dire que le  produit de la  pression d'un gaz pa r  son volume est 
proportionnel à sa  température absolue. 

Les lois relatives aux gaz qui viennent d'être énoncées sont loin d'&re aussi 
exactes que les lois fondamentales données dans le premier livre. Tandis que 
les autres ont supporté toutes les véritications, et doivent être considérées 
comme rigoureusement exactes, dans la limite des moyens dont nous dispo. 
sons, il n'en est pas de même pour les lois des gaz. 11 faut les considérer 
comme des lois limites dont les gaz se rapprochent plus ou moins, mais qu'ils 
ne suivent jamais complètement. 

Les premières recherches relatives à cette question ont été faites par 
Despretz (1825), après que van Marum et (Ersted eurent communiqu6 
quelques observations isolées à ce sujet. Despretz conclut que les gaz voisins 
de leur point de liquéfaction se compriment plus que ne l'indique la loi 
de Boyle. 

Arago et Dulong, qui firent en 1829 des expériences sur l'air, avec un meil- 
leur outillage, ne purent trouver d'irrégularité jusqu'à une pression de27 atmos- 
phhres. Ils n'étudièrent point d'autres gaz. Pouillet compara l'acide carbonique, 
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le protoxyde d'azote, le méthane et l'éthylène à l'air, et trouva pour tous un 
écart de même sens ; ces gaz se laissaient comprimer plus facilement que ne 
l'indiquait la loi de Boyle. Les deux derïiiers gaz n'étaient pas encore connus 
à l'état liquide. Enfin, des recherches très remarquables ont été faites par 
Regnault. Il en résulte au'en général aucun pax ne suit exactement la loi 

U V U 

de Boyle. En dehors des exemples déjà connus de compressihilitétrop grande, 
il trouva pour l'hydrogène un écart de signe contraire : c'était, d'après l'ex- - - 
pression de Regnault, un gaz « plus que parfait D. 

Bientôt aprés, on reconnut que cette propriété, si bizarre qu'elle paraisse, 
a ~ ~ a r t e n a i t  à tous les gaz soumis à de très fortes Dressions et suffisamment . I " 
éloignés de leur point de liquéfaction. Natterer découvrit ce fait dans ses 
recherches sur la liquéfaction des gaz dits permanents, oxygène, azote et air. 

L'écart observé par Regnault pour l'liydrogène n'est donc pas une propriété 
particuliére de ce gaz, mais appartrent à tous les g ~ z  à différentes pressions. 

Malgré l'intérêt des résultats de Natterer, qui invitait à poursuivre ces 
recherches, il se passa près de vingt ans avant qu'on recommençht des 
recherches suivies siir ce suiet. En 1870 seulement Cailletet et. mescrue en même 

, n  

temps, Amagat reprirent cette étude. Ce dernier savant surtout a beaucoup 
étendu nos connaissances sur cette question. 

Les figures suivantes (fig. 1,2,3,4,5) donnent les résultats des expériences 
d'Amagat. Les pressions sont portées en abscisses, et les produitspv en ordon- 
nées. Si les gaz obéissaient exactement à la loi de Boyle, le produitpv serait 
constant et la courbe correspondante se réduirait à une droite parallèle à i'axe 
des abscisses. Comme on le voit, aucun gaz ne répond à ce cas simple. La 
plupart des gaz présentent, aux basses pressions, une diminution du produit 
pu ; ils se laissent comprimer plus que la loi ne l'indique. Pour les fortes 
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pressions, au contraire, le produit pu augmente, sans exception, et tous les 
gaz se comportent comme l'hydrogène. 

Cela indique donc que les écarts des gaz de la loi simple sont provoqués 
par deux circonstances différentes, dont l'une entraîne une diminution pour 
les pressions faibles, l'autre une augmentation pour les pressions élevées. 
On montrera plus loin, en s'appuyant sur la théorie moléculaire, comment 
on peut se représenter la cause de ces écarts. 

Les expériences faites en vue de déterminer la compressibilité des gaz aux 
faibles pressions n'ont point donné de résultats concordants. Il semble cepen- 

Pro. 2. - Hydrogène. 

dant qu'aux trés faibles pressions les gaz se rapprochent de plus en plus de 
l'état de gaz parfaits, c'est-à-dire obéissent de mieux en mieux à la loi de Boyle. 

Les écarts que présentent les gaz avec les lois simples n'ont pas lieu seule- 
mentpour les variations de pressions, mais aussi pour les variations de tem- 
pérature. En premier lieu le coefficient de dilatation déterminé par Gay- 
Lussac et Dalton est un peu trop élevé. Quand Rudberg eut rectifié sa valeur, 
Magnus étudia plusieurs gaz et trouva des différences sensibles. Comme dans 
le cas précédent, les écarts sont plus grands pour les gaz proches de leur 
point de liquéfaction, les coefficients de ces gaz étant plus élevés que ceux 
des gaz normaux. D'aprés cela les écarts avec la loi de Boyle .diminuent à 
mesure que la température augmente. ' 

Si onne laisse pas le gaz se dilater, sa pression augmente. La mesure de cette 
augmentation de pression, ou du coefficient d'expansion, n'est également cons- 
tante que pour un caslimite idéal et présente pour les différents gaz des écarts du 
même ordre de grandeur que ceux qui ont lieu pour le coefficient de dilatation. 

On a déjà fait ressortir que les divergences étaient plus grandes pour les 
gaz voisins de leur point de liquéfaction. Des écarts encore plus sensibles 
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se présenteront évidemment si les corps en question sont liquides à la tempé- 
rature ordinaire, et ne prennent l'état gazeux qu'à des températures plus 
élevées. Si le plus souvent ces écarts restent compris dans des limites assez 
étroites, ils sont cependant très grands pour quelques corps. Nous avons 

alors tout lieu de supposer que de pareils cas indiquent des conditions parti- 
culières tenant à la constitution chimique des corps en question. Ainsi, l'acide 
acétique a une densité très variable avec la température et la pression en com- 
paraison de celle des gaz parfaits. Ce n'est que lorsque la température est trés 
élevée que la vapeur d'acide acétique se comporte comme un gaz parfait. 
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RG. 4. - Acide carbonique. 
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CHAPITRE II 

POIDS ET VOLUME SPÉCIFIQUES DES GAZ 

Si l'on soumet des volumes égaux de gaz différents, primitivement 
à la même température et lamême pression, it des variations communes 
quelconques de ces deux facteurs, il résulte des lois précédentes que 
les volumes resteront égaux. Par conséquent les masses et les poids de 
volumes égaux des gaz différents seront toujours dans le même rap- 
port, dans des circonstances identiques de température et de pression, 
quelles que soient les valeurs de ces dernières. 

C'est sur ce fait que s'appuie le concept de la densité d'un gaz. Cette 
densité est le rapport des poids de volumes Bgaux du gaz en question 
et d'un gaz pris comme étalon, mesurés dans des conditions iden- 
tiques. 

Comme gaz de comparaison on emploie géndralement, en physique, 
l'air atmosphérique. Ce choix est assez malheureux, car la composition 
de l'air, qui est un mélange, n'est pas constante et par conséquent le 
poids d'un même volume d'air peut varier. 

Pour le chimiste il est bien préférable de prendre pour unité un  gaz 
pur. L'oxygène qui sert aussi d'élément de comparaison dans la déter- 
mination des poids atomiques doit être préféré. 

Le poids d'un centimètre cube d'oxygène à 0 degré et 76 centimètres 
de mercure est, d'après les pesées très exactes de Regnault, 
0,002430 gramme. Ce poids varie avec la temperature et la pression 
d'après la formule : 
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Fi0 S T ~ C H I O M ~ T R I E  

l a  pression étant exprimée en centimhtres de mercure et la température 
e n  degrés centigrades ; a est le coefficient de dilatation 0,00367. Le 
poids de V centimétres cubes d'oxyghne est GV. 

Il est utile pour beaucoup de calculs de connaît.re le volume d'un 
gramme d'oxygéne. Ce volume spéci&ue de l'oxygène est & O degr6 

e t  76 ccm. égal à 
1 

0,001430 
ou 699,4 ccm. et varie avec la température et 

l a  pression d'aprés la formule : 

Enfin nous nous servirons souvent plus tard du volume de 32gra mmes 
d'oxygène (double du poids atomique) ; il est égal à 

22381 cent. cubes. 
P 

Pour transformer les anciennes données rapportées encore à l'air, il faut 
remarquer qu'un centimètre cube d'air de composition moyenne pèse 
0,001293 et que son volume spécifique est 773'3, ces deux nombres étant 
d c u l é s  à O degré et 76 centimetres de mercure. 

Pour d'autres températures et pressions il faut faire intervenir les facteurs 
indiqués a propos de l'oxygène. 

La connaissance des densités des diffdrents gaz a pour le chimiste un 
intéret tout particulier; on a trouvé différentes méthodes pour les 
,obtenir. Elles reviennent toutes à déterminer pour une quantite de gaz 
donnée son poids et son volume à une température et à une pression 
déterminées. Si l'on calcule ensuite combien phse un  volume dgal de 
gaz normal dans les mêmes conditions, le rapport des deuxpoids donne 
la densité cherchée. Soient G le poids du gaz étudié, V son volume à la 
pression p et la température t ;  le du m h e  
alors 

et le poids spécifique cherohé d = a pour valeur: 
g 

volume d'air est 
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. Cette égalité s'applique à toutes les méthodes de détermination 
de densité des gaz; son emploi suppose que les pressions sont expri- 
mées en centimètres de mercure, les volumes en centimètres cubes, les 
poids en grammes et les températures en degrés centigrades. Les 
méthodes ne diffèrent que par les moyens employés pour obtenir ces 
quatre quantités. 

S'il s'agit de déterminations exactes pour des gaz que l'on peut étu- 
dier à basses températures, on se sert de deux ballons égaux, de gran- 
deur suffisante, fermés par des robinets; au moyen de masses addi- 
tionnelles, on les rend égaux en poids et en volume ext6rieur. 

L'un des ballons est fermé, en général après y avoir fait le vide ; i l  
sert à tarer l'autre que l'on pkse successivement vide et rempli du gaz 
Btudié. La nécessité d'une tare de même volume extérieur provient de 
la poussée, due à l'air, dans lequel on pèse les récipients, poussée qui 
est, en général, du même ordre de grandeur que le poids du gaz, et 
qui est variable, d'ailleurs, avec l'état de l'atnlosphère. Mais, si ces 
circonstances influent également, comme cela a été indiqué, sur -les 
deux plateaux de la balance, elles n'ont plus d'influence sur le résultat 
de la pesée. Dans les pesées du ballon d'essai vide, puis rempli de 
gaz, par suite de la compression qui a lieu dans le premier cas, le 
volume et, par conséquent, la poussée sont un peu diminués; il faut 
tenir compte de cette circonstance dans des pesées très exactes. 

Les difficultés qui se présentent dans ces expériences proviennent de la 
nécessité de peser trés exactement le grand rocipient à air ; les détermina- 
tions exactes de volume, de pression et de température sont bien plus 
faciles à réaliser. Aussi peut-on souvent arriver au résultat plus commodé- 
ment, et par suite plus exactement en pesant le gaz non pas à l'état gazeux, 
mais à l'état solide ou liquide. Cela ne suppose en rien que l'on puisse ame- 
ner facilement le gaz à cet état ; la méthode est applicable toutes les fois 
qu'on peut dégager le gaz de combinaisons chimiques, solides ou liquides, 
OU le transformer en de telles combinaisons. Par exemple, pour trouver le 
poids spécifique de l'oxygène, Buff pesait une cornue contenant du chlorate 
de potassium, faisait dégager de l'oxygène dont il déterminait le volume, 
la pression et la température ; ensuite il pesait à nouveau la cornue. La diffé- 
rence des deux pesées donne le poids de l'oxygène mesuré. Inversement 
Marchand entraînait au moyen d'un gaz indifférent (acide carbonique) l'oxy- 
géne dont il avait déterminé le volume, la température et la pression, sur du 
cuivre ail rouge, qui se combinait complètement avec l'oxygène pour former 
de l'oxyde de cuivre ; l'augmentation de poids lui donnait le poids de l'oxygène. 

On voit facilement comment on peut appliquer ces méthodes à d'autres cas. 

Dans les cas où la précision peut etre moindre, ou bien où l'on dis- 
pose seulement de faibles quantités de gaz, on diminue sensiblement 
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1'6chelle des expériences. Le chimiste se trouve souvent dans le cas de 
déterminer la densité de gaz qui sont, à la  température ordinaire, des 
corps solides ou liquides, gaz qu'on désigne souvent sous le nom de 
vapeurs. On se sert pour cela de petits ballons d'une capacité de 200 à 
500 cc. environ, dans lesquels on met un peu du corps à Etudier. On 
soumet ensuite ces ballons à une température sensiblement supérieure 
(d'environ 30" à 50" au point d'ébullition du corps, cela provoque un 
dégagement rapide de la vapeur qui entraîne avec elle l'air contenu 
dans le ballon. Aussitdt que le dégagement de vapeur à l'orifice (aussi 
étroit que possible) a cessé, on ferme cet orifice à la lampe et on note la 
température ambiante et la hauteur barométrique. Le poids est donne par 
la différence des peskes du ballon vide et  rempli de vapeur (il faut tenir 
compte de la poussée) ; on obtient le volunie en pesant le ballon vide, 
puis rempli d'eau à 4 degrés; la différence de poids en grammes est 
Bgale au volume intérieur en centimètres cubes. Il ne faut pas oublier 
qu'à la température de l'observation, le ballon avait un volume un peu 
plus grand, car il était dilaté par la chaleur ; l'augmentation, qui est 
pour le verre d'environ 0,00003 par degré, n'est donc pas considérable 
(Dumas). 

On peut éviter la pesée du ballon avant et après l'expérience, 
en determinant le poids de la vapeur contenue d'une autre maniére. 
S'il s'agit par exemple de la densité de la vapeur d'iode, il suffit de 
laver, après l'expérience, le ballon avec une dissolution d'iodure de 
potassium et de titrer la solution par l'hyposulfite de sodiuni, pour 
obtenir des déterniinations très exactes. De pareilles méthodes auxi- 
liaires n'ont cependant guére été employées jusqu'ici. 

Pour les températures très élevées où le verre ne suffit plus, on se sert de 
ballons de porcelaine, que l'on ferme au chalumeau oxyhydrique. Comme 
dans ces circonstances la température est très difficile à déterminer, on 
s'en dispense en faisant un essai parallèle, dans les mêmes circonstances, 
avec l'air et en déterminant son poids, ce qui se fait toujours mieux par 
mesure volumétrique que par pesée. Si l'on préfère la pesée, on emploie au 
lieu de l'air un gaz lourd, dont on connaît la densité, pour rendre insensibles 
les erreurs de pesée (Deville et Troost). La vapeur d'iode dont on s'était servi 
primitivement n'est pas utilisable, sa densité n'étant pas constante à haute 
température. 

La méthode de Gay-Lussac est, jusqu'à un certain point, l'inverse 
de celle-ci, qui a été donnée par Dumas. Dans la méthode de Gay- 
Lussac, on ne détermine pas le poids d'un certain volume de vapeur, 
mais le volume occupé par un poids de vapeur donné. L'application de 
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cette méthode suppose que le corps en question peut être pesé à l'état 
solide ou liquide. 

Voici comment on procède : on introduit une quantité déterminée 
du corps dans un tube de verre fermé à la partie siipérieure, divisé 
en centimètres cubes, rempli de mercure et placé sur une cw7e à mer- 
cure. Ce tube doit être entouré d'un appareil qui permette de lui don- 
ner une température bien constante et facile à déterminer. Le corps 
introduit se transforme en vapeur qui déplace le mercure et dont on 
lit le volume sur la division. Dans cette méthode il faut remarquer 
que la pression de la vapeur égale la haiiteur barométrique moins la 
hauteur de la colonne de mercure restant dans le tube;  il faut aussi 
réduire la hauteur de cette dernière à O degré ; le coefficient de dilata- 
tion du mercure est 0,000182. 

L'emploi de tubes plus longs et d'un manchon de vapeur, indiqué par 
Hoffmann, constitue une amélioration sensible de cette méthode, assez 
peu conimode dans sa forme primitive. 

On peut ranger dans la même catégorie un procédé très pratique, dû 
à V. Meyer. 11 consiste à chauffer un vase cylindrique à long col à une 
température uniforme suffisamment élevée. La partie supérieure du 
récipient est mise ensuite en commiinication avec un tube gradué en 
centimètres cubes ; on laisse alors tomber dans la partie inférieure un 
poids connu du corps à vaporiser. Ce dernier, prenant l'état gazeux 
déplace un volume égal au sien de l'air qui occupait l'appareil; cet air 
pénètre dans le tube gradué, et d'après les lectures faites sur ce tube 
on détermine son poids de la manière habituelle. Cette methode a le 
grand avantage de s'appliquer à toiites les températures pour lesquelles 
on peut avoir des récipients ; de plus, on n'a pas besoin de connaitre la 
température de l'enceinte de vapeur ; il suffit qu'elle soit constante 
pendant la durée de l'expérience. 

Dans certains cas, il peut être utile de connaître la température de l'en- 
ceinte de vapeur; pour cela, V. Meyer chasse l'air contenu dans le tube par 
un courant de gaz chlorhydrique, et le reçoit sur l'eau. Soit v' le volume de 
l'air chassé à la température ambiante t ,  et v le volume de l'enceinte de 
vapeur, on a sa température, d'après la loi de Gay-Lussac: 

v' 1 + at' 
A 

v 1 + a t  

D'autres métliodes, commodes dans certains cas particuliers, ont été fré- 
quemment décrites, mais elles ne sont pas d'un usage général, et nous les 
passerons sous silence. 
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CHAPITRE III 

LOIS DE GAY-LUSSAC ET H Y P O T H ~ E  D'AVOGADRO 

On savait déjà au siècle dernier que les volumes d'oxygène et 
d'hydrogène qui se combinent pour former de i'eau sont entre eux 
dans le rapport de I à 2 ; mais ce n'est qu'en 1805 que Gay-Lussac e t  de 
Humboldt vdrifiérent, avec le degr6 de pr6cision que l'on pouvait 
obtenir à cette époque, que le rapport avait exactement cette valeur 
simple. Trois ans plus tard, Gay-Lussac démontrait dans u n  travail 
resté célèbre que ce fait était u n  cas particulier d'une loi générale qu'on 
pouvait exprimer ainsi : 

Lorsque des corps gazeux se combinent chimiqueme13t, leurs 
volumes sont da& un rapport rat ionnd simple; s i  le pnodzrit de IQ 
conzbinaison est aussi un corps gazeux,  son volume est dans un rap- 
port rationnel avec le volume des gaz composants. On suppose évi- 
demment que les déterminations de volume se font dans des condi- 
tions identiques de température e t  de pression. 

Cette loi permet donc de calculer les densités des combinaisons gazeuses, 
eh connaissant celles des corps qui les composent, ainsi que- le rapport des 
volumes des composants. Ainsi deux volumes d'hydrogène et un volume 
d'oxygéne donnent deux volumes de vapeur d'eau. La densité de l'hydrogène 
par rapport à l'air est 0,0695 ; c'est-à-dire que le même volume qui, rempli 
d'air! pése I gramme, rempli d'hydrogène pèsera Or,0693. Pour l'oxygéne,le 
densité est 1,1056. Nous avons alors le calcul suivant : 

2 vol. hydrogéne pèsent. . . . 0,1386 grammes. 
1 vol. oxygéne pèse . . . . . . 4,1056 )) 

- 

2 vol. de vapeur d'eau pésent. 1,2442 grammes. 
1 vol. de vapeur d'eau pése . . 0,6221 )) 
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L'expérience donne 0,623, chiffre presque identique à celui que fournit 
la théorie. 

Si l'on remarque maintenant que les gaz se combinent suivant des 
poids qui sont dans le rapport de leurs poids atomiques ou de leurs 
multiples, et suivant des volumes qui sont dans des rapports simples, 
on en déduit que les poids de volumes égaux des gaz, ou leurs densités 
sont dans le rapport de leurs poids atomiques ou de leurs multiples. 

Ceci nous conduit donc à choisir les poids atomiques de façon que 
leurs facteurs rationnels s'identifient avec ceux des volumes dans les 
combinaisons chimiques. Alors les poids de volumes égaux des diffé- 
rents gaz se comportent comme les poids des atomes de ces gaz. Pour 
que ceci ait lieu, il faut que dans des volumes égaux de différents gaz 
il y ait le même nombre d'atomes. 

Cette id6e est confirmée par les propriétés générales des gaz. Le fait 
que les gaz se comportent tous de meme, quelle que soit leur nature 
chimique, sous l'influence des variations de température et de pres- 
sion, porte à conclure que leur constitution mécanique est identique; 
ceci est évidemment le cas si tous contiennent pour un même volume 
un même nombre d'atomes et si les atomes de différents gaz sont 
également éloign6s, dans les mêmes conditions de température et de 
pression. 

Mais i l  se presente une difficulté qui renverse complètement cette 
théorie si simple. 

Lorsque du chlore et de l'hydrogène se combinent pour donner du 
gaz chlorhydrique, le volunle ne change pas, c'est-à-dire que 1 litre 
de chlore et I litre d'hydroghe d o ~ e n t  2 litres d'acide chlorhydrique ; 
soit N le nombre des atomes de chlore contenus dans I litre ; par  
hypothhse, le nombre des atomes d'hydrogene compris dans le même, 
volume sera N aussi ; le nombre d'atomes de gaz chlorhydrique ne  
peut être que N, puisqu'un atome de chlore et un atome d'hydrogène 
s'unissent pour donner un atome de gaz chlorhydrique. 

Le volume du gaz chlorhydrique resultant de la combinaison doit 
donc aussi être de I litre ; or l'expérience montre qu'il y en a deux, 
Et cependant le gaz chlorhydrique obéit aux lois de Boyle et de Gay- 
Lussac ; il a donc la même constitution mécanique que les gaz 
simples. 

Dans cette conclusion, qui semble irréfutable, on a fait cependant 
une supposition tacite, que l'on ne peut admettre sans discussion. On 
a suppos6 en effet que, dans la constitution mecanique des gaz, les 
atomes intervenaient comme tels. Comme nous supposons la m a t h e  
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composée de particules tres petites, il faut le supposer aussi pour les 
gaz. Nous devons aussi admettre pour ces derniers que ces particules 
irès petites sont indépendantes les unes des autres, le gaz ne formant pas 
lin tout cohérent, mais remplissant tout espace libre, prenant toutes les 
formes, passant à travers toutes les ouvertures, etc. Il n'y a pas loin . 

de là à considérer les atomes comme étant ces particyles trés petites, 
mais cela n'est pas nécessaire. Les particules gazeuses peuvent aussi 
être composées d'un certain nombre d'atomes, réunis en groupes; 
cette manière de voir est une conséquence presque forcée de faits bien 
connus. 

On peut mdanger de l'oxygène et de l'hydrogène sans qu'ils se combinent ; 
cela n'a lieu qu'à trés haute température, mais alors avec beaucoup d'énergie. 
Si les gaz étaient composés d'atomes isolés, ce serait inexplicable, car il n'y 
a point de raison pour que ces atomes, obéissant à leurs affinités, ne se 
combinent pas pour donner de l'eau. 

Mais si l'oxygène et l'hydrogène gazeux sont formés de groupes d'atomes 
unis entre eux, il faut que cette combinaison soit détruite avant qu'il puisse 
s'en former une autre ; on comprend trés bien qu'une pareille transposition 
ne puisse avoir lieu que sous l'influence d'une trés haute température. 

Si l'on admet maintenant que dans les gaz les atomes se rhnissent  
en groupes égaux, que nous appellerons molécules, les considérations 
développées plus haut sur la constitution mécanique des gaz ne se 
rapportent plus aux atomes, mais aux molécules. Nous devons alors 
admettre que dans les mêmes conditions les molécules des différents 
gaz sont Bgalement éloignées les unes des autres, de façon que des 
volumes égaux contiennent unnombre égal de molécules. 

Cette supposition aplanit complètement la difficulté qui se présentait 
avec le gaz chlorhydrique. Supposons que les molécules des gaz en 
question sont. composées de deux atomes. Si dans  chaque libre de 
chlore ou d1hydrog&ne il y a N de ces molécules, il y aura en tout 
2N atomes de chlore et ZN atonies d'hydrogène qui par leur com- 
binaison donnent 2N molécules de gaz chlorhydrique (en supposant 
qu'une molécule de ce dernier se compose de I atome de chlore et de 
1 d'hydrogène); cette quantité doit occuper le volume de 2 litres, 
ainsi que le montre l'expdrience. 

Cette hypothèse, que nous devons à Avogadro (1811), permet donc 
d'expliquer la loi des volumes des combinaisons gazeuses en s'appuyant 
sur la théorie atomique, comme nous l'avons fait pour les lois des 
rapports pondéraux. Il a été nécessaire d'introduire un nouveau con- 
cept, celui de la molécule. Ce concept s'est montré dans la suite tres 
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utile e t  llhypoth&se mol6culaire n'a pas moins servi a u  progrès de l a  
science que l'hypothèse atomique. . 

Si l'on exprime la  loi de Gay-Lussac en tenant compte de ce qui 
prdchde, elle prend la  forme suivante : Les densités des corps gazeux 
sont dans le rapport de leurs poids moMculaires. 

Le nombre qui caractérise le rapport entre la densité et le poids molécu- 
laire dépend évidemment de l'unité prise pour point de départ. Les valeurs 
des poids moléculaires sont données par les poids atomiques ; le mieux est 
donc de choisir l'unité de densité de façon que ce rapport égale 1, c'est-à- 
dire que les densités soient égales aux poids moléculaires. Le gaz normal 
correspondant doit donc avoir un poids moléculaire égal à l'unité, c'est-à- 
dire qu'il doit &tre trente-deux fois plus léger que l'unité dont le poids molé- 
culaire est 32 (= 2 x 16). Un centimètre cube d'oxygène pbse 0,001430. 

Un centimètre cube de ce gaz normal hypothétique pèserait donc 
0,00004469 gramme. La formule de la densité gazeuse devient alors 

on peut aussi lui donner la forme suivante 

Comme 1 centimètre cube d'air pèse 0,001293, les poids moléculaires cal- 

0'001293 , culés d'après cette formule sont dans le rapport de -- 
0,00004469 

28,94 fois plus grands que les densités rapportées à l'air ; on obtient donc les 
poids moléculaires en multipliant ces dernières par 28,94. 

Dans le tableau suivant on a réuni les densités gazeuses des corps 
simples : 

1. Oxygéne 
2. Hydrogène 
3. Azote 
4. Chlore 
5. Brome 
6. Iode 
7. Soufre 
8. Selenium 
9. Tellure 

10. Phosphore 

Poids atomique 
16 
1 

14.04 
35.45 
79.96 

126.86 
32.06 
79.1 

125 
31.0 

Poida moléculaire Rapport 
.32 2 

2.005 2.02 
"2.11 2.01 
70.9 2.00 x 

159.9 8.00 r 
253.0 2.00 
65 2.06 
160 2.03 
284 2.03 
129 4.02 
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Poids atomique Polde mol6culaire Rapport 
11. Arsenic 75.0 304 4.08 
12. Mercure 200 202 1.01 
13. Cadmium 112 114 1.02 
14. Zinc 65.4 68 1.01, 
15. Potassium 39.1 37.7 0.96 
16. Sodium 23.0 25.5 1.11 

Comme on le voit d'aprés ce tableau les poids atomique et molécu- 
laire sont dans des rapports simples '. 

Pour la plupart des corps simples étudiés, ce rapport est 2, c'est- 
à-dire qu'on admet que les molécules de ces corps à l'état gazeux se 
composent de deux atomes. Pour le phosphore et l'arsenic on a pris, 
pour des raisons d'ordre chimique, un poids atomique quatre fois plus 
petit que le poids moléculaire; leurs molécules sont donc formées de 
quatre atomes. Pour les cinq derniers éléments, tous métalliques, le 
poids moloculaire et le poids atomique sont égaux; leurs molécules 
ne contiennent qu'un atome. 

Ce ne sont évidemment là que des hypothèses. Mais elles permettent de 
représenter toutes les relations volumétriques des combinaisons gazeuses de 
ces corps simples dans leur ensemble et d'une manière trés satisfaisante. 

Ceci apparaît surtout si on compare les densités des combinaisons 
gazeuses données par le calcul avec celles que fournit l'expérience. 
Ce calcul se fait en supposant que les molécules des corps composés 
doivent en général être repr6sentées par les plus simples des formules 
chimiques possibles. Alors le poids moléculaire est égal à la  somme 
des poids atomiques des corps contenus dans la combinaison. Comme 
en général les densités des gaz ou des vapeurs en question sont prises 
par rapport à l'air, on a calculé dans le tableau suivant les densités 
théoriques en divisant le poids moléculaire par 28,94. 

Deusil6 (air = 1) -- - 
Poids moléculaire Calculée OhservCe 

Eau H20 . 18 0,623 0,623 
Ammoniaque AzH3 17,04 0,589 0,590 
Protoxyde d'azote Az20 44,08 1,524 1,527 
Acide chlorhydrique HCl 36,46 1,264 4,26-1,28 
Peroxyde de chlore C102 67,46 2,34 2,37 

4 Les diffkreoces des nombres de la dernière colonne avec des nombres entiers 
proviennent de ce que les gaz et les vapeurs Btudiés ne suivent pas exactement les 
lois de Eoyle e t  de Gay-Lussac. 
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Chlorure de nitrosyle AzOCl 
Acide iodhydrique HI 
Acide sulfhydrique H2S 
Anhydride sulfureux SOS 
Chlorure de soufre S'Cla 
Acide selenhydrique -R?% 
Phosphure d'hydrogène PH3 
Trichlorure de phosphore PCl3 
Oxychlorure » POCl3 
Sulfochlorure » YSC13 
Pentasulfure » Pas5 
Arseniure d'hydrogène AsH" 

-Anhydride arsénieux As406 

Trichlorure d'arsenic AsCl3 
Chlorure mercurique HgCla 
Bromure )) HgBra 
Iodure n HgIa 
Bromure de cadmium CdBra 

Poids mol6eulaire 
65,54 

429:O 
Y4,O 
64,O 

134,9 
81,1 
34,O 

137,4 
153,4 
K9,4 
222,3 
78,O 

396 ,O 
181,4 
271,3 
360,3 
454,2 
4 72,O 

Densilé (air = 1) 

Les deux dernieres colonnes peuvent être regardées comme iden- 
tiques, dans les limites des erreurs d'expérience, ce qui confirme les 
suppositions qu'on a faites plus haut. 

La loi peul, encore être généralisée. Si les hypothèses faites sont 
exactes, la densite gazeuse de toutes les combinaisons, même quand 
elles contiennent des Bléments non volatils, doit etre proportionnelle 
au poids moléculaire, qui est la somme des poids atomiques des blé- 
ments constituants, ou, si cette densité est prise par rapport à l'air, égale 

1 
à - du poids moléculaire ; cela se vérifie dans la réalite. 

28,94 

Méthane CH' 
Anhydride carbonique COa 
Chlorure de silicium SiCl" 
Trichlorure de bore BCl3 
Chlorure d'aluminium AlC13 
Chlorure de gallium GaCla 
Chlorure d'indium In Cla 
Oxychlorure de chrome CrOCP 
Clilorure de fer FeCla 
Chlorure de zinc ZnC12 
Chlorure de cuivre CuaC1" 
Chlorure de plomb PbCla 
Chlorure de bismuth BiC13 

Poids moléculaire 
46,O 
44,O 

169,O 
117'5 
133,s 
176'4 
184,T 
435,3 
127 
136,3 
197,6 
277,8 
314,s 

Dùos i t e  (air = 1) -- 
Observée Calculde 
0,555 O, 55 6 
1,529 1,024 
5,94 5'87 
4,02 4,06 
4,SO 4,60 
6,13 6,08 
6,44 6,36 
5 3  5,38 
4,33 4,38 
4,61 4,70 
6,93 6,84 
9,60 9,64 

11,40 40,95 
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Chlorure de thallium TlCl 
Chlorure d'antimoine SbC13 
Chlorure de niobium NbC15 
Chlorure de vanadium VdCl4 
Chlorure de tantale Tac15 
Chlorure de molybdène MoClg 
Chlorure de tungstene TuC15 
Chlorure d'uranium UCl4 
Chlorure stanneux SnCla 
Chlorure stannique SnC14 
Chlorure de titane Tic14 
Chlorure de zirconium ZrC14 
Sulfure de germanium GeS 
Chlorure de )) GeC14 
Iodure de )) Ge14 
Iodure de potassium KI 
Chlorure de thorium ThCl" 

Doosil6 (air = 1) - 
Ohservéo Calculde 
8,80 8,fiO 
7,80 7,90 
9,60 9,40 
6,69 6'69 

126,9 12,40 
9'41 9'42 

13,70 42,SO 
13'30 13,20 
6,66 6'53 
9,20 8,98 
6'84 6,58 
8,15 8'02 
3.54 3'60 
7,44 7,40 

20,50 20,00 
5,85 5,75 

12,42 12,93 

Ici encore, les valeurs calculées et  observees présentent une  con- 
cordance très suffisante. Il faut tenir compte de  ce que beaucoup de 
combinaisons ne  deviennent gazeuses qu'à trés haute temp6rature e t  
que certaines d'entre elles se décomposent facilement, ce qui explique 
certains écarts u n  peu consid8rables. 

C'est sur la considération des densités gazeuses que l'on s'est appuyé pour 
choisir les valeurs données plus haut (page 34) aux poids atomiques. Si l'on 
choisissait par exemple, pour le phosphore, le poids atomique 2 x 31 = 62, 
pour donner à sa vapeur la formule Pa, le phosphure d'hydrogène aurait la 
formule Pl-16, son poids moléculaire serait 68 et sa densité 2,38. Mais l'expé- 
rience donne une valeur moitié moindre, ce qui démontre donc que le poids 
moléculaire du phosphure d'hydrogène est 34, et que le poids atomique du 
phosphore n'est pas plus de 31. Il en est de même pour l'arsenic et le chlo- 
rure d'arsenic. 

Pour les métaux, mercure, cadmium, zinc, potassium et sodium, il en est 
autrement. On ne peut déterminer d'après leur densité gazeuse qu'une valeur 
minima de leur poids atomique ; on ne peut pas déterminer par ce moyen 
une valeur maxima. Les lois seraient tout aussi bien vérifiées si l'on donnait 
au mercure le poids atomique 100 et A la vapeur de mercure la formule Hga, 
Ici interviennent d'autres lois que nous étudierons dans la suite. 

Si l'on jette un coup d'œil sur  le caractère des relations qui existent 
entre le volume e t  la constitution chimiqiies des combinaisons gazeuses, 
nous voyons qu'elles sont de tout autre nature que les relations des 
masses des combinaisons chimiques. Les propridtés volumétriques des 
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LOIS D E  GAY-LUSSAC ET HYPOTHÈSE D'AVOGADI~O 61 

gaz sont en quelque sorte complètement indépendantes de leur constitu- 
tion chimique. Si je prends par exemple un volume déterminé d'hydro- 
gène, et que je le transforme en vapeur d'eau, ce volume ne changera 
pas. Je puis me représenter l'eau Hz0 transformée, par une cornbinai- 
son avec l'dthylène C-HL, en alcool OH% : le volume occupé primitive- 
ment n'aura pas varié. Si j'ajoute encore une fois de l'dthylène, il se 
formera de l'alcool butylique C4HfOO : le volume n'aura toujours pas 
varié. .. , etc. Des propriétés, qui restent ainsi invariables pour des 
groupes de corps déterminés, independantes de la nature chimique et 
du nombre d'éldments de ces complexes, sont dites colligatives 1 .  

Le volume des corps gazeux est une de ces propriétés colligatives. 
De même que nous avons expliqué l'existence des propriétés addi- 

tives au moyen de la théorie atomique, en supposant que dans les com- 
binaisons les corps composants existent àl'etat de particules trèspetites, 
nous expliquons la présence de propriétés colligatives en supposant des 
groupes d'atomes indépendants qui déterminent certaines reiations par 
leur nombre seulement, et non par leur nature et leur constitution 
chimique. Les propriétés colligatives nous conduisent par conséquent 
à la théorie moleculaire ; toute propriété de ce genre peut être utilisée 
pour résoudre, au moins relativement, les questions sur le nombre ou la 
grandeur de molécules donnés. 

4 Cette dénominalion a été proposée par mon honorable collégue M. Wundt. 
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CHAPITRE IV 

Dans les considérations qui préckdent on ne s'est occupé que de déter- 
minations concordant avec l'hypothèse d'Avogadro, d'après laquelle des 
volumes égaux de gaz différents cont,iennent le meme nombre de mo- 
lécules. On a cependant découvert un certain nombre de corps qui 
font exception à cette loi. Mais on a pu, pour tous les cas, démontrer 
que ces exceptions nesont qu'apparentes, de sorte que, au lieu d'infirmer 
la théorie, elles ne font que la confirmer. 

Un des exemples les plus connus nous est donné par le chlorure 
d'ammonium. Ce corps a pour formule AzH4C1, pour poids moléculaire 
58,5 ; sa densité de vapeur devrait donc btre 1,85 ; en réalité elle est 
un peu plus grande que la moitié de ce chiffre, c'est-à-dire de 1 , O i  
La cause de cette anomalie réside en ce que la vapeur du sel ammoniac 
ne se compose pas de molécules de AzHC1, mais, en majeure partie, 
d'un mélange de AzH3 et de HCl. Le nombre de molécules et le volume 
sont donc doublés, la densité réduite de moitié. 

La démonstration de ce fait que la vapeur de chlorure d'ammonium 
n'est en réalité qu'un mdlange de gaz ammoniac et de gaz chlorhydrique 
a été donnée en premier lieu par Pebal (2862). Il a montré que, si l'on 
fait diffuser cette vapeur, l'ammoniac plus léger passe le premier, tandis 
que l'acide chlorhydrique plus lourd ne passe qu'en second lieu ; le 
papier de tournesol permet de déceler successivement leur présence. 
Quelques objections faites à la valeur de la démonstration ont été levées 
dans la suite. De la meme manière, c'est-à-dire en appliquant la 
méthode de la diffusion, on a démontré, pour beaucoup d'autres corps 
qui présentaient des densités de vapeur anormales, la présence des pro- 
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duits de décomposition ; il n'y a plus de doute que ces densités anor- 
males aient pour cause de pareils dédoublements. 

Dans certains cas le fait a pu M e  démontré autrement. Ainsi le 
pentachlorure de phosphore devrait pr6senter à cause de son poids 
moléculaire 208,3 une densité de 7,2 ; on n'obtient cependant que des 
densités plus faibles, qui varient fortement avec la -température et la 
pression et peuvent s'abaisser à 3,6. On vérifie facilement que cela pro- 
vient d'un dédoublement en PC13 et Cl? d'après la couleur de la vapeur. 
La vapeur du pentachlorure non décomposée est peu ou pas colorée, 
tandis que le chlore est vert. On constate que la vapeur du penta- 
chlorure est également verdâtre, d'autant plus colorée que sa densité 
est plus faible, ce qui correspond à un accroissement de la proportion 
de chlore libre. 

De même que pour les combinaisons on a pu expliquer les écarts de 
la loi générale par une décomposition progressive en corps plus simples 
avec augmentation du nombre de-molécules, on a pu interpréte,r d'une 
façon analogue certaines proprietés remarquables des corps simples. 

Dumas avait trouvé la densité de vapeur de soufre égale à 6,ô à la 
température de 500 degrés, tandis queles analogies indiquaient pour la 
vapeur de soufre une densité de 2,2 correspondant à la formule S- et au 
poids moléculaire 64. Lorsque plus tard les essais furent repris par 
Bineau et surtout par Deville et Troost aux températures élevées, on cons- 
tata qu'à 809 degres la densite prend la valeur normale 2,2 et ne varie 
plus au-delà de cette température. Nous devons admettre pour expliquer 
ce fait qu'aux basses temphratures les atomes se groupent par six et 
plus pour donner des molécules complexes qui se décomposent en . 
molécules plus simples aux températures élevées j .  

Les variations de la densité de la vapeur d'iode, étudiées par 
V. Meyer (1880) sont encore plus remarquables. Jusqu'à 500 degrés 
environ la densité est 8 ,s  correspondant au poids moléculaire 254 et à 
la formule 12. Si l'on é l h e  la température, la valeur de la densité 
diminue de plus en plus et à de très hautes températures (environ 
1500") et sous de basses pressions, on arrive à la valeur 4,6 qui corres- 
pond sensiblement à la formule 1 (Crafts et Meier, 1881). 

Si l'on admettait que les plus petites particules libres de la vapeur 

Dans ces derniers temps (1888) ces faits ont &té Btudiés d'une manière approfondie 
par H. Biltz. Ce savant regarde comme probable que la grande augmentation de den- 
site aux basses températures ue provient pas de la formation de molécules complexes, 
tnais de l'approche du point de liquéfaction. Mais il n'existe pas d'exemple que de si 
grandes variations proviennent de cette cause ; les chiffres donnés par Biltz indiquent 
plulôt l'existence de molécules Sn, avec n 6. 
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64 S T ~ C H I O M ~ T R I E  

d'iode fussent des atomes 1, cette diminution de la densité serait une 
inexplicable exception. D'aprks les considérations présentées plus haut 
(v. p. 55) les molécules d'iode doivent se composer de deux atomes: 
nous pouvons alors considErer le phénomene comme un dédoublement 
de mol6cules P e n  mol6cules 1. 

De semblables particularités ont aussi été observées pour le brome 
et le chlore, mais à un degré bien moindre. 
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CHAPITRE V 

T H ~ O R I E  CIN~TIQUE DES GAZ 

La remarquable simplicité des propriétés mécaniques des gaz, en ce 
qui concerne les changements produits par les variations de tempéra- 
ture et de pression, conduit à essayer de les obtenir comme des con- 
séquences nécessaires d'une théorie rigoureuse. De pareils essais ont 
et6 tentés depuis longtemps. Déjà en 1738 D. Bernouilli avait établi 
une theorie analogue à celle dont on se sert actuellement. Mais ce n'est 
que dans ces derniers temps, surtout par les travaux de Clausius et de 
Maxwell, que ce cercle d'idées a BtB élargi et étendu à des phénomènes 
d' ivers. 

Le phénomène qui a sérvi de point de départ est la tendance des 
gaz à occuper le plus grand espace possible, qui leur permet de rem- 
plir d'une nianière uniforme tout l'espace qui leur est offert. Tant qu'on 
admettait, par analogie avec l'attraction due à la pesanteur, une force 
répulsive entre les molécules gazeuses, on n'arrivait pas à une repré- 
sentation concluante. Ce n'est que lorsque l'on abandonna le concept 
auxiliaire de la force pour ne considérer la propriété en question que 
comme une simple manifestation du mouvemenl que l'on put Btablir 
une hypothèse acceptable. 

D'après cette hypothèse un gaz se compose d'un grand nombre de 
particules, qui ne sont pas au repos, mais se meuvent très rapidement 
dans la masse gazeuse. Il en résulte que, aussitôt qu'un gaz trouve 
devant lui un espace libre, les molécules qui se meuvent dans ce sens 
remplissent très rapidement cet espace. Par suite de ce mouvement con- 
tinuel, on a dans tout l'espace occupé par le gaz une répartition uni- 
forme des molécules ; la  densité est partout la même. 

ruaéok DE CHIMIE G ~ N ~ R A L E .  5 
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Comme les mouvements se produisent dans tous les sens, les molé- 
cules viennent choquer constamment les parois du récipient qui con- 
tient le gaz et sont réfléchies à 1'Jntérieur. Par ces chocs continiis le 
gaz exerce une certaine pression sur son enveloppe; cette pression 
varie avec le nombre de molécules, ainsi qu'avec leur masse et letir 
vitesse. 

Pour calculer cette pression, représentons-nous l'espace limité par un 
cube dont le c&té serait Z. Soit n le nombre des molécules compris 
dans cet espace ; nous supposerons toutes ces molécules de même 
espèce, chacune d'elles ayant une masse m et une vitesse c .  Les mou- 
vements, ayant lieu également dans toutes les directions. 

Considérons maintenant une molécule se d6plaçant avec une vitesse c 
dans une certaine direction. D'après les lois de la mécanique nous pou- 
vons ddcomposer cette vitesse suivant trois axes rectangulaires en 
21, u et w, avec la relation u2 + v? -+ W? = c?. 

Prenons ces trois axes parallèles aux côtés du cube. L'action exercEe 
par une molécule qui vient frapper la paroi obliquement, avec une 
yitesse c se réduit à l'action de la composante perpendiculaire à cette 
face. Si nous considérons d'abord la composante u, cette action est 
&gale & 2mu, car, au moment du choc, la molécule perd une quantitd 
de mouvement mza, puis la réaction d'élasticité de la paroi communique 
à la molécule une quantité de mouvement Bgale et de sens contraire. 

Celte action d'un choc a lieu pendant l'unité de temps sur les deux 
ta faces parallèles du cube - fois, c'est-à-dire autant de fois que l'dloigne- z 

ment Z des faces du ciibe est contenu dans l'esp'ace que parcourt la molé- 
cule pendant l'unité de temps. L'action totale d'une molécule pendant 

%?2u2 
l'unité de tempsmsera -. 

1 
Onfait le même raisonnement pour les autres composantes du mou- 

vement ; l'action totale d'une molécule pendant l'unité de temps sur les 
2m 2mc2 

six faces du cube sera donc - (212 +- y3 +- w2) OU - ; l'action de ta I I 
2mnc2 

molécules sera --a 

1 
Pour en conclure la pression p par unité de 

surface, il faut diviser l'expression préchdente par la surface totale du, 
2nzj2 c2 

cube 61' ; on a doncp = - 
6CS 

; or P est le volume du cube considéré V : 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



T H ~ O R I E  CINÉTIQUE DES GAZ 67 

Voilà la relation fondamentale Ctablie d'après l'hypothèse faite plus 
haut sur la constitution mécanique des gaz. Dans cette égalité ledeuxième 
membre est un produit de termes c8nstants: le produit pV de la pres- 
sion par le volume, dans un pareil système mécanique, doit donc être 
constant : c'est ce qui constitue la loi de Boyle. 

Le produit mit de l'égalité précédente étant le produit de la masse 
d'une molécule par le nombre des molécules est égal à la masse totale 
du gaz. Le produit d'une masse en mouvement par le demi-carré de s a  

62 
vitesse m est dit la force vive de cette masse. L 

Nous pouvons écrire l'égalité précédente 

ce qui peut s'énoncer : le produit de la pression d'un gaz par son. 
volume est égal aux deux tiers de la force vive de ses molécules. SC 
nous considérons diffdrents gaz dans des conditions identiques de tem- 
pérature, de volume et de pression, la force vive totale de leurs molé- 
cules est la même. 

Cela a lieu Bvidemment pour toute valeur de la force vive. Si main- 
tenant on fait varier la température d'un gaz, cela fera varier la pres- 
sion ou le volume, ou, d'une manière générale, leur produit. Comme 
des deux facteurs de la force vive, la masse et la vitesse, le premier 
est constant, on voit que la variation de la température d'un gaz doit 
faire varier la vitesse de translation de ses molécules; cette dernière, 
ou plutdt 'son carré est donc une mesure de la température. 

Deux gaz sont en équilibre de température lorsque, si on les met en. 
contact, leurs volume et pression respectifs ne varient pas. Si l'on se 
demande dans quelles conditions deux systèmes mécaniques, du genreo 
de ceux que nous étudions, dans lesquels les masses des particules en 
mouvement sont différentes, n'agissent pas l'un sur l'autre lorsqu'ils 
sont en contact, le calcul apprend que cela a lieu lorsque les forces 
vives des masses en mouvement sont &gales. h" ce 

Ainsi, pour les différents gaz, à d'égales variatio& de la température. 
correspondent d'$gales variations de la force vive des molécules. 
Comme d'autre part le produit pu est toujours proportionnel à la force 
vive, il s'ensuit que, pour les différents gaz, d'égales variations de la 
température produisent des variations proportionnelles des produits pr- 
C'est la loi de dilatation des gaz dans sa plus grande genéralité ; elle se. 
prdsente donc aussicommelaconséquencedenotre hypothhse mécanique- 
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Enfin le principe d'Avogadro, d'après lequel des volumes égaux de 
gaz contiennent, dans des circonstances identiques, un même nombre 
de molécules, se déduit aussi de notre hypothèse. Si p, et v, sont la 
pression et le volume d'un gaz, p, et u, la pression et le volume d'un 
autre gaz, et si, de plus, p, = p ,  et v, = v,, on a p,v, = p,v,. Or on a 

2 
vu plus haut que PU = - mn 2; nous avons donc en simplifiant 

3 2 

D1apr&s le principe mentionne plus haut, deux gaz ont la méme 
température lorsque les forces vives de leurs molécules sont égales, 

c : c p 
c'est-à-dire lorsque mi 7 = 

d *lp 2' 
Si on divise l'égalitd précédente par celle-ci, on a ni = ni, c'est-à- 

dire que, si dans des circonstances identiques de  température et de 
pression les volumes de deux gaz sont égaux, il en est de même du 
nombre de molécules contenues dans chacun d'eux. Nous arrivons 
ainsi, par une voie absolument indépendante, quoique hypothétique, 
à la conclusion que nous avions considérée comme l'expression la 
plus probable des faits chimiques. 

dans l'espace, pour produire les pressions qu'on 
I 

L'égalité pu = - mnca donne, quand on la 
3 

Enfin les relations précédemment établies peuvent être utilisées pour déter- 
miner les vitesses avec lessuelles les molécules des différents gaz se déplacent 

observe expérimentalement. 

résout par rapport à c : 

Considérons 1 gramme d'oxygène à O degré et 76 centimètres de pression ; il 
faut d'abord poser la masse mn = I ; d'autre part le volunie de 1 gramme 
d'oxygène dans les circonstances données est v = 699,4. La pression par 
millimètre carré est 1 033 grammes. L'intensité de la pesanteur est 980,s 
(c'est-à-dire que la pesanteur donne a la masse d'un gramme une accélération 
de 980,5 centimètres par seconde); il faut donc multiplier cette grandeur par 
980,s. Si l'on effectue le calcul, on trouve : 

Une molécule d'oxygène se déplace donc dans les circonstances données 
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avec une vitesse de 46 103 centimètres, c'est-à-dire près d'un demi-kilomètre 
par seconde. 

m n  
Dansla formule c = le terme - a une signification simple. C'est la 

2, 

masse divisée par le volume, c'est-à-dire le poids spécifique rapporté à l'eau. Si 
7. 

nous le posons égal à s la formule devient c = 4%; les vitesses molécu- 

laires des gaz varient en raison inverse dhleurs poids spécifiques. 
L'observation directe de ces vitesses est difficile, sinon impossible, à réaliser. 

Si l'on fait passer différents gaz par des orifices étroits en mince paroi, des con- 
sidérations de mécanique générale, indépendantes de toute hypothèse sur la 
constitution des gaz, nous apprennent que la vitesse d'écoulement est inverse- 
ment proportionnelle ti la racine carrée du poids spécifique. La vérification 
expérimentale de cette relation n'est donc que la confirmation d'un principe 
de mécanique générale. Il est cependant digne de remarque que la théorie 
cinétique des gaz conduise au même résultat, si l'ou considère la vitesse 
d'écoulement comme produite par la vitesse propre des molécules. 

E n  présence de cette très grande vitesse on peut se demander commeut il 
se fait que, si l'on produit des gaz odorants dans un coin d'une chambre, 
ils mettent un temps sensible à se propager dans tout l'espace. De fait, cette 
question a été posée comme une objection décisive contre la théorie cinétique 
des gaz. 

La réponse à cette question fut donnée par Clausius qui fit remarquer que 
si dans leur trajectoire les molécules gazeuses possèdent bien cette vitesse, il 
est vraisemblable que les trajectoires qu'elles peuvent parcourir librement 
sans rencontrer d'autres molécules sont très courtes. La  trajectoire réelle 
d'une molécule n'est donc pas une seule ligne droite, mais une ligne brisée, 
composée de segments de droites, ligne très irrégulière, ce qui fait que malgré 
leur grande rapidité les molécules s'éloignent peu en général de leur point 
de départ. 

Une deuxième question est de savoir si  l'on peut admettre pour toutes les 
molécules d'un gaz des vitesses égales. Par de pareils chocs continuels, 
certaines molécules doivent Bvidemment avoir une vitesse plus grande, 
d'autres une vitesse plus petite ; en général, on doit avoir dans un gaz, à un 
instant donné, toutes les vitesses possibles. 

Cette objection est fondée. Mais les déductions faites plus haut sont toujours 
valables, si l'on détermine la vitesse c de façon que la force vive totale des 
molécules, en les supposant animées toutes de la mêmevitesse c,  soit égale ii 
la force vive totale réelle. Au lieu de I'expression u force vive D il faudrait, 
en toute rigueur, mettre dans les déductions qui précèdent l'expression 

force vive moyenne n. Cela ne change évidemment rien aux résultats 
généraux. 

C. Maxwell a calculé la répartition des vitesses dans un système du genre 
de celui que nous considérons, lorsque l'équilibre s'établit. L'expression 
s'obtient par un calcul très compliqué et  a pour expression : 
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dans laquelle y représente la probabilité poiir qu'une molécule ait la vitesse m, 
si la vitesse la plus probable est égale à l'unité ; x est le rapport connu de 
la circonférence à son diaiiïètre, et e la base des logaritlimes naturels. 

Ce résultat, que les diverses molécules d'un gaz doivent avoir des 
vitesses différentes, si abstrait qu'il paraisse (la mesure de ces diverses 
vitesses ne nous étant pas accessible), a cependant une grande impor- 
tance pour la compréhension de beaucoup de phénomènes chimiques. 
Il nous apprend que les molécules d'un gaz homogène (de même que 
celles d'un liquide) ne se trouvent pas toutes dans le même dtat, 
mais dans des états très différents. S'il faut par exemple un cer- 
tain état pour déterminer une certaine action chimique, il n'y aura en 
g6néral qu'une partie des molécules qui sera dans cet état, et il faut un 
certain temps pour que toutes les molécules y arrivent. Or c'est ce 
que nous apprend l'expérience journalikre : les phénomènes chimiques 
ont lieu pendant des temps plus ou moins longs, quoique, dans cer- 
tains cas, ce temps soit assez petit pour que ces réactions nous 
paraissent instantanées. 

Ces consid6rations permettent de représenter d'une façon plus exacte 
la constitution d'un gaz dans l'hypothèse cinétique. Les molécules 
se meuvent dans tous les sens avec des vitesses très différentes et se 
choquent constamment les unes les autres. Dans des circonstances 
données on peut évidemment admettre une longueur de trajectoire 
moyenne qu'une molécule peut parcourir avant d'en rencontrer une 
autre. Une molécule rencontrera l'autre d'autant plus rarement que 
ies molécules sont plus éloignées les unes des autres et d'autant plus 
souvent que son diamktre et celui des autres mol6cules est plus grand. 
Le libre parcours moyen L sera donc directement proportionnel au 
volume correspondant à chaque molécule, c'est-à-dire proportionnel 
1 

b -, n désignant le nombre de molécules contenues dans l'unité de vo- n 
lume. Il est en outre inversement proportionnel à la section t 2  des 
molécules, si nous désignons par t la distance minima à laquelle 
peuvent s'approcher les centres de gravité de deux molécules.. 

L'expression exacte est donnée par O.-E. Meyer sous la forme 

11 est vrai que n et nous sont également inconnus. Mais on peut, en par- 
tant du phénomène qui nous avait amené plus haut h la recherche de la lon- 
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gueur du libre parcours moyen de la vitesse avec laquelle un gaz se répand 
dans un autre. ou vitesse de diffusion. tirer certaines conclusions sur la 
valeur de cette'grandeur. La théorie de ces pllénomènes, aussi bien que 
celle du frottement et de la conductibilitb calorifique dans les gaz, n'a pas 
encore été établie complètement, malgré de très nombreuses tentatives. On 
est cependant arrivé à ce point que les longueurs moyennes trouvées d'aprés 
les différentes méthodes sont sensiblement concordantes. 

Ces longueurs sont très faibles ; pour l'air par exemple, on a 

L -: 0,00001 centimètre, 

c'est-à-dire une longueur plus petite que celle que le microscope permet de 
percevoir. 

Si l'on a déterminé L, on peut, d'après l'égalité précédente, calculer 
nC 2, somme des sections des mol6cules comprises dans l'unité de 
volume. On trouve ainsi que la somme des sections des molécules con- 
tenues dans 4 centimètre cube d'air est de plus de 1,5 mètre carré. 

Cela tient au nombre immense et  à la petitesse des molécules, car 
plus une masse de densité donnée est partagée en petites parties, plus 
sa  section totale est grande. 

On a enfin pu calculer les dimensions niêmes des molécules. On 
indiquera plus loin la marche suivie ; qu'il nous suffise ici de donner 
le résultat, d'après lequel le diamètre d'une molécule est généralement 
compris en 10 - 7 et 10 -8 centimètres. 

Si les molécules d'une masse gazeuse d o n d e  occupent un  volume 
appréciable cette circonstance doit influer sur l'exactitude de la loi 
de. Boyle. Si, par exemple, le diamètre d'une niolécule qui se meut 
perpendiculairement à deux parois planes est un centieme de l'éloi- 
gnement de ces parois, le nombre des chocs sera évidemment plus . 

grand que si l a  molécule n'avait pas de dimensions, car la molécule, 
a u  lieu de parcourir chaque fois la distance des deux parois ne parcourt 
que cette distance diminuée de son propre diamètre. Par suite, pour 
des volumes d&croissants, la pression augmentera plus rapidement que 
ne l'indique la loi de Boyle. On peut facilement introduire dans 
l'expression de la loi la  correction correspondante. Si l'on appelle p 
l'espace occupe par les molécules, la  loi de Boyle ne se rapporte 
évidemment pas au volume total du gaz, mais à l'espace v - compris 
entre les molécules, et nous obtenons au lieu de l'expression pv = RT 
l'expression plus exacte 

p ( V  - b )  = RT. 
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Ce terme de correction p a d'autant plus d'influence que le volunle 
occupé par le gaz est plus petit et ne peut donc être observC exactement 
qu'aux fortes pressions. Il explique les Ecarts que Regnault avait 
remarquas pour l'hydrogène, et qui se présentent, d'après les travaux 
de Natterer et Amagat (v. p. 45), pour tous les gaz fortement com- 
primés. Budde (1874) a calculé que pour l'hydrogkne, par exemple, 
sous une pression de 100 centimètres de mercure, p = 0,00082. Van 
der Waals a ensuite montré que par siiit,e du mouvement des molé- 
cules, p ne représente pas le volume moléculaire lui-même, mais le 
quadruple de sa valeur. 

D'après les calculs présentés plus haut (v. p. 68) la somme des sec- 
tions des molBcules d'hydrogène contenues dans 1 centimètre cube est, 
sous une pi-cssion de '76 centimktres, 9 500 centimètres carrés. 

Si l'on appelle x le chté d'une molécule supposée cubique, 
x X 9 500 doit &tre 6gal au volume total des .molécules, c'est-à-dire à 

On tire de là x = 1,5 X 10 - 8, valeur qui est bien comprise dans les 
limites indiquées plus haut. 

En dehors des écarts de la loi de Boyle aux hautes prysions, qui font que 
les volumes réels sont plus grands que les volumes ohseIibs, tous les gaz, 
sauf l'hydrogène,en présentent d'autres, qui ont lieu aux pressions moyennes 
et sont de sens contraire aux précédents : les volumes observés sont trop 
petits. Pour l'expliquer, on admet que les actions réciproques des molécules 
qui provoquent la cohésion dans les solides et les liquides, ont lieu aussi dans 
les gaz et neutralisent une partie de la pression due aux mouvements molé- 
culaires. Van der Waals (1879) a développé une théorie d'.après laquelle cette 
action réciproque est inversement proportionnelle au carré du volume ; il 

a faut donc ajouter à la pression extérieure une quantité - et l'équation des 
va 

gaz avec ces deux corrcctions devient : 

(P +:) (v - O) = RT. 

Cette égalité trouve sa principale application dans l'étude du passage de 
l'état gazeux a l'état liquide et sera examinée plus loin d'une manière plus 
complète. 
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CHAPITRE VI 

CHALEUR SP~CIFIQUE DES GAZ 
PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 

Si l'on échauffe un gaz, une quantité donnée de ce gaz exige une 
quantité de chaleur déterminde, pour une certaine élévation de tem- 
pérature. On appelle le rapport de ces deux dernières quantités, rap- 
portées à l'unité de masse du gaz, la chaleur spécifique de ce gaz. Si 
1 ' ~ n  désigne la variation de temperature par dt,  la quantité de chaleur 

1 dQ fournie par dQ, la chaleur spécifique est c = - - 3 m représentant 
nz d t  

la masse du gaz. 
On sait qu'on mesure les quantités de chaleur en prenant pour unité 

la calorie, quantité de chaleur qu'il faut fournir à I gramme d'eau pour 
élever sa température de I degré centigrade. 

On trouve que la chaleur spécifique de l'air est 0,2376 quand l'on dis- 
pose l'expérience de façon à chauffer, dans un système tubulaire, de l'air 
à une temperature Blevée quelconque, et à lui faire abandonner ensuite 
sa chaleur à un calorimèire, tout en le maintenant à pression constante. 

Mais c'est un fait d'expérience bien connu que, si l'on comprime une 
certaine masse d'air, elle s'échauffe. La chaleur fournie est nulle, la 

dQ variation de température est finie; le quotient - et, par suite, la cha- 
dt 

leur spécifique s'annulent. Si l'on dilate une masse d'air, elle se 
refroidit. Si l'on fournit assez de chaleur pour que la température 
reste constante, dQ est fini, dt  est nul, la chaleur spécifique est infinie. 
Si donc nous faisons varier le volume d'un gaz, le concept de la cha- 
leur spécifique n'est plus déterminé; celle-ci peut prendre une valeur 
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quelconque. D'autre part, Gay-Lussac (1807) a fait l'expérience sui- 
vante. On comprimait de l'air dans un ballon et on faisait le vide dans 
un autre. Si on mettait les deux ballons en communication après les 
avoir placés dans un calorimètre, de façon que l'air comprimé pùt se 
dilater, on constatait que la température du calorimktre n'avait pas 
vari6. 

J.-R. Mayer (1842) expliqua le premier ces deux faits contradic- 
toires en apparence. A la question : D'où provient la chaleur qui se 
dégage lorsque l'on comprime un gaz, et que devient celle qui dispa- 
raît lorsqu'on le dilate? il répondit : Le travail employé à comprimer 
le gaz se transforme en chaleur, et le travail que, dans sa dilatation, 
le gaz produit en repoussant l'air ambiant, ne pouvant résulter dc 
rien, provient de la chaleur prise au gaz. Si dans la dilatation il n'y a 
point de résistance extérieure à vaincre, il n'y a pas de travail à pro- 
duire, donc pas de chaleur à dépenser (expérience de Gay-Lussac). 

Le travail et la chaleur apparaissent ici comme deux modifications 
d'un même agent, de même que le phosphore jaune et le phosphore 
rouge, de mbme que le diamant et le charbon amorphe. Cet agent lui- 
même a été considéré par Mayer comme ne pouvant être ni produit n i  
détruit, ne pouvant se modifier que dans son mode d'action, et non 
dans sa quantité. 

Mayer avait appelé cet agent (< force N. Ce mot ayant un autre sens 
en mécanique que celui que lui donnait Mayer, cela pourrait entraîner 
des confusions. Aussi lui donne-t-on actuellement le nom d'é?zer,qie, et 
le principe exprimé par Mayer n'est autre que .celui de la conserva- 
tion de ténergie. 

Ce principe est déduit de l'expérience et posséde la plus grande généra- 
lité, comme celui de la conservation de la matière. De même que l'ignorance 
de ce dernier a permis les vaines recherches des alchimistes sur la pierre - 
pliilosophale et la création de l'or, l'ignorance du premier a conduit au pro- 
blème également insoluble du mouvement perpétuel. Le fait qu'on ait con- 
sidéré comme possible le problème de faire du travail avec rien prouve que 
le principe de l'énergie n'est aucunement, comme on l'a soutenu, une néces- 
sité du raisonnement. Mais il est avec celui de la conservation de la matière 
la plus grande et la plus étendue des généralisations dans lesquelles les 
sciences naturelles ont pu comprendre tous les phénomènes accessibles à 
l'expérimentation. 

On reviendra fréquemment plus loin sur les vérifications de ce prin- 
cipe qui sont très nombreuses et n'ont jamais présenté d'exceptions. 
Rappelons seulement les recherches de Joule (1843), qui sont des 
exemples excellents et qui ont permis de déterminer la relation 
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qui existe entre les deux formes de l'énergie, le travail et. la chaleur. 
Par travail on entend en mécanique le produit d'une force par la 

projection sur la direction de cette force du chemin parcouru par le 
point d'application. Si nous prenons comme unité pratique1 de force 
l'action de la pesanteur sur 1 gramme de matikre, le travail produit 
par m grammes se déplaçant verticalement de haut en bas de 2 centi- 
mètres sera égal à ml unités. Joule s'est servi du travail d'un pareil 
poids pour faire frotter l'une contre l'autre deux plaques de fer, dans 
un récipient rempli d'eau. Comme celles-ci ne subissent pas de trans- 
formation permanente, tout le travail fourni se transforme en chaleur, 
qu'on mesure en quantité par l'dlévation de température de l'eau et le 
poids de elle-ci. Si l'on compare maintenant la quantité de chaleur Y trouvée au travail dépensé, on trouve, comme le montre Joule, que 
le rapport de ces deux quantités est constant et ne ddpend aucunement 
de la façon dont la chaleur est transformée en travail, ni des autres 
circonstances de l'expérience. 

La valeur moyenne des déterminations, souvent reprises dans la 
suite, de ce rapport est : I calorie = 4k330 grammes-centimètres, 
c'est-à-dire que, si le produit de la hauteur de chute par le poids tom- 
bant est Bq350 centimètres-grammes, ce travail élkvera la tenipé- 
rature de 1 gramme d'eau de 1 degré centigrade. On nomme ce 
chiffre l'dquz'valent rnécnnz'pue de la chaleur. 

Mayer a déterminé cette grandeur de la façon suivante. La chaleur spéci- 
fique de l'air esti lorsqu'on l'échauffe à pression constante, égale à 0,2375, 
c'est-à-dire que la température de 1 gramme d'air est élevée de 1 degré par 
0,2375 calorie. Dans des essais qu'on décrira plus loin, on a trouvé que la 
chaleur spécifique de l'air à volume constant est beaucoup plus faible, 
0,1683 seulement. Comme l'air, dans les deux cas, s'échauffe également, et 
que d'après l'expérience de Gay-Lussac (v. p. 71) sa température ne varie 
pas lorsqu'il se dilate sans fournir de travail, la différence de 0,0692 calorie 
par degré ne peut être que la chaleur correspondant au travail fait par l'air, 
lorsqu'il se dilate sous la pression atmosphérique. Ce travail peut s'évaluer 
ainsi : 

Figurons-nous 1 gramme d'air dans un tuyau cylindrique de 1 centimètre 
carré de section; il occupera à O degré un volume de 773,3 centimbtres cubes. 

i 
Une élévation de température de Idegré le fera dilater de F~ de son volume, 

c'est-à-dire de 2,830 centimètres. Un piston qui séparerait cette masse d'air 

4 L'unité absolue do force esl la force qui imprime à I'uoilé de masse (gramme- 
masse), pendant l'unité de temps (seconde), i'unite d'accélbration (i ceolimèlre par 
seconde). C'est la dyne. L'unité employiie ici est 980'5 fois plus grande, i gramme 
recevant par le fait de la pesanleur une accélération de 98Om,5 par seconde. 
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de l'atmospliérc se déplacerait donc de 2,830 centimètres. La pression atmo- 
sphérique par centimètre carré est de le33  gramme; le travail prodiiit est 
donc 2,830 x q033, et est équivalent à une quantité de chaleur de 0,0692 calo- 
rie. Si 1'011 divise le travail par la chaleur, on a 42&380 pour I'equivalent 
mécanique de la chaleur, valeur qui concorde mieux svedcelle donnée plus 
haut que ne pourrait le faire espérer l'exactitiide des nombres employés. 

Il est utile dans beaucoup de questions de connaître le travail que 
produit un gaz en se dilatant à température constante. En général un 
pareil travail est représent6 par le produit de la pression par la varia- 
tion de volume phv ( A U  étant la variation du volume) ; le calcul est 
un peu plus difficile quand la pression ne reste pas constante. 

Pour arriver au résultat nous représenterons graphi- 
quement la relation entre le volume et la pression des 
gaz, en portant les pressions en ordonnées, et les vo- 

P lumes en abscisses sur deux axes rectangulaires (@. 6). 
Par suite de l'équation des gaz pv = RT, la courbe bb 

sera telle que pour chaque point le 
produit des deux coordonnées soit 
constant. La géométrie analytique 

9 v 
nous apprend que la courbe corres- 

woc' 8 pondante est une hyperbole équi- 
FI?. 6. latère. ' 

Le travail produit par la variation 
de volume AU, c'est-à-dire pAv, est représenté par 1'6lément de surface 
ax'p'p. Le travail total produit par la dilatation entre deux limites p et 
y est égal à la somme des éléments de surface pAv et aussi au trapèze 
curviligne apy8. Le calcul du travail revient donc à ce qu'on appelle la 
quadrature de l'hyperbole. 

Le problème ne peut btre résolu d'une manière élémentaire ; qu'il nous 
suffise de donner le résultat d'une manière générale. Si un gaz se dilate 
à la température T du volume u, au volume v,, la pression étant liée au 
volume par l'égalité pv = RT, le travail produit a pour expression : 

log représentant un logarithme naturel, c'est-à-dire à base e = 2,71828. 
(On peut obtenir les logarithmes naturels en partant des logarithmes 
vulgaires ou décimaux, en mullipliant ces derniers par 2,30219.) 

Si nous revenons maintenant à la question de la chaleur spécifique 
des gaz, nous voyons que nous ne pouvons en'parler qu'à la condition 
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de déterminer exactement, s'il y a un travail extérieur produit, et 
quel est ce travail. Le cas le plus simple serait évidemment celui où 
on éviterait tout travail extérieur, par exemple en enfermant le gaz 
dans un récipient de volume invariable et déterminant alors la chaleur 
spécifique. Mais ce cas, théoriquement si simple, n'a pu être réalisé 
jusqu'ici. 

En effet, l'enveloppe dans laquelle le gaz doit être enfermé et qui 
participe à s'on échauffement et à son refroidissement, influe très nota- 
blement sur l'échange thermique (car elle doit être assez résistante 
pour supporter les variations de pression dues aux variations de tem- 
pérature) ; si bien que l'action propre du gaz est très difficile à évaluer. 

Aussi fait-on ces determinations en étudiant les variations de tem- 
perature à pression extérieure constante. On obtient ainsi la chaleur 
spécifique sous pression constante que nous désignerons par C,. De 
nombreuses expériences pour déterminer ce chiffre ont été faites par 
Regnault ; leurs résultats seront donnés plus bas. Plus tard, E. Wiede- 
mann a répété quelques-unes de ces expériences et étudié les variations 
des chaleurs spécifiques'de beaucoup de gaz, notamment des composés 
carbonés, avec la température. 

Pour déterminer d'après ces chiffres la chaleur spécifique à volume 
constant C, il faut en déduire le travail éxtérieur.' Le calcul se présente 
sous la forme la plus simple lorsque l'on considère des masses de gaz 
correspondant au poids moléculaire exprimé en grammes, c'est-à-dire 
82 grammes d'oxygène, 2 grammes d'hydrogène, etc. 

Alors tous les gaz occupent le même volume, c'est-à-dire 33.X 699,4 
= 22 380 centimètres cubes à O degré et 76 centimètres cubes de 
hauteur barométrique, et se dilatent, pour une élévation de température 

1 
de 1 degré, du - de ce volume ou de 81,98 centimètres cubes. Le 

273 t 

travail extérieur est alors 81,923 X 10,33 = 8q6176 grammes-centi- 
mètres ; exprimé en calories, il est quarante-deux mille trois cent 
cinquante fois plus petit. Ce dernier chiffre est presque exactement 
la moitié du précédent. Le travail extérieur produit par les différents 
gaz pour l'élévat@n,,de température de O degré à 1 degré est donc, en 
mesures calorim&iiques, de deux calories, si l'on considère des quan- 
tités des différents gaz égales à leurs poids moléculaires exprimés en 
grammes. 

Les chaleurs spécifiques des gaz à pression constante sont générale- 
ment rapportées à l'unité de volume. Pour trouver le travail extérieur 
correspondant à ces valeurs, il faut diviser la valeur deux calories 
trouvée plus haut par le poids moléculaire du gaz ; si l'on retranche le 
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nombre ainsi obtenu de  la chaleur spécifique à pression constante. on 
obtient la chaleur spécifique à volume constant . 

11 nous sera plus commode d'employer les capacités calorifiques 
rapportées aux poids moléculaires des d8érents gaz. ou chaleurs 
moféczrfaires . On les obtient en multipliant par le poids moléculaire 
la chaleur spécifique rapportée à l'unit6 de &me . 

Les chaleurs mol6culaires à volume constant sont de deux unités 
plus petites que celles à pression constante . Dans le tableau suivant 
sont données les valeurs détermin6es par Regnault . 

Chaleur mol6riil:1irn .. 
X J ~  Formules 

OxygBne . . . . . . . . . . .  O2 
Azote . . . . . . . . . . . . .  Aza 
Hydrogène . . . . . . . . . .  H2 
Chlore . . . . . . . . . . . .  Cla 
Brome . . . . . . . . . . . .  Bra 
Bioxyde d'azote . . . . . . . .  AzO 
Oxyde de carbone . . . : . .  CO 
Acide chlorhydrique . . . . .  HC1 
Acide carbonique . . . . . . .  CO2 
Protoxyde d'azote . . . . . . .  AzaO 
Eau . . . . . . . . . . . . . .  H 2 0  
Acide sulfureux . . . . . . . .  SOa 
Hydrogène sulfuré . . . . . .  H2S 
Sulfnre de carbone . . . . . .  CS2 
Méthane . . . . . . . . . . . . .  CH-" 
Cliloroforme . . . . . . . . . .  CHC13 
Ethylbne . . . . . . . . . . . .  CaH4 
Gaz ammoniac . . . . . . . .  AzH3 
Benzine . . . . . . . . . . . .  CeH6 
Térébenthine . . . . . . . . . .  
Alcool méthylique . . . . . .  C H 4 0  
Alcool éthylique . . . . . . .  C W 0  

. Ether . . . . . . . . . . . . .  C"H0 
Sulfure d'éthyle . . . . . . . .  C4HIdS 
Chlorure d'éthyle . . . . . . .  CaH%l 
Bromure d'éthyle . . . . . . .  CSHsBr 
Chlorure d'éthylène . . . . . .  C2H'C12 
Acétone . . . . . . . . . . . .  C S H 6 0  
Acétate d'éthyle . . . . . . . .  C4H80a 

. . . . .  Chlorure de silicium SiC14 
. . . .  Chlorure de phosphore PC13 

. . . . . .  Chlorure d'arsenic AsC13 
. . . . . . .  Chlorure de titane Tic14 

. . . . . . . .  Chlorure d'étain SrCIY 

à pressioii 
conslanle 

6. 96 
6 .  83 
6. 82 
8. 59 
8. 87 
6. 95 
6. 86 
6. 76 
9. 56 
9. 97 
8. 66 
9. 82 
8. 20 

11. 88 
9. 42 

18.55 
11. 99 
8. 60 

29. 00 
. 68. 30 
q 5 3  
20. 70 
35. 20 
35. 80 
17. 53 
20. 20 
28. 50 
23. 75 
35. O0 
22. 30 
48. 35 
20. 20 
24. 61 
24. 15 

à volume 
conslant 

4. 98 
4. 82 
4. 82 
6. $9 
6. 87 
4 9 5  
4.86 
4. 76 
7. 56 
7. 97 
6. 66 
7. 88 
6. 20 
9. 88 
7. 42 

16. 55 
9. 94 
6. 60 

27. 05 . 
66. 30 
12. 55 
18. 70 
33. 20 
33. 10 
15. 53 
18. 20 
f 5 0  0. 
21. 75 
33. O0 
20. 30 
16. 35 
18. '10 
22. 61 
22. 15 
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En considérant le tableau précédent, on remarque quelques particularités. 
Ainsi les chaleurs moléculaires des gaz Oa,Aza,Ha,AzO,CO et HCl, qui sont 
tous diatomiques, sont sensiblement égales. Cependant Cla et Bra, quoique 
aussi diatomiques, présentent des valeurs sensiblement plus élevées. De 
même il y a une certaine concordance pour les gaz triatomiques, mais aussi 
avec des exceptions. On ne peut pas s'attendre à des régularités bien mar- 
quées; les chaleurs spécifiques des vapeurs considérées, variant @ès forte- 
ment et trés différemment avec la température, présentent par suite des 
valeurs différentes suivant la température laquelle elles sont prises. 

Les chaleurs nioléculaires à volume constant ont été obtenues par 
soustraction du travail extérieur. On peut les déterminer expérimenta- 
lement par un moyen détourné, qui permet de mesurer le rapport des i 
deux chaleurs spécifiques. 

Les recherches relatives à cette question ont eu pour point de départ 
un désaccord inexplicable entre un résultat du calcul qui paraissait 
indiscutable et l'expérience. 

La théorie des mouvements vibratoires dans les milieux élastiques 

conduit, ainsi que l'a montré Newton à la  formule u = 4; pour la 

vitesse du son dans un gaz, zr étant la vitesse,pla pression, et d l a  den- 
sité : la  vitesse du son est Bgale à la racine carrée du rapport de la 
pression à la densité. Pour l'air dans les circonstances normales 
p = 1,033 gramme en unités pratiques, ou 4,633 X 980,5 en unités 
absolues, et d = 0,001293. Si l'on effectue le calcul on obtient en 
nombres ronds 28 000 centimètres, tandis que l'expérience donne 
33 100 centimètres. 

Un tel désaccord entre les résultats de l'analyse mécanique et de 
l'expérience indique toujours une erreur dans les prémisses. Laplace 
la trouva. Newton s'était servi, pour introduire la relation entre la pres- 
sion et la densité, de la loi dsBoyle, qui veut que ces deux quantites 
h i e n t  pfoportionnelles. Laplace montra que cette supposition n'était 
pas justifiée. Dans les compre~sions et dilatations rapides que l'air 
subit par le fait du mouvement vibratoiredu son, les mêmes échauffe- 
ments et refroidissements qui ont été indiqués page 70 entrent en 
ligne de compte ; par suite, la pression croît plus rapidement que la 
densit6, et diminue aussi plus rapidement qu'elle. Il faut donc multi- 
plier le rapport de la pression à la densité par une quantité qui exprime 
cette influence. 

Cette quantite peut être déterminée ainsi. Figurons-nous un gramme d'air 
dans les conditions normales, contenu dans un récipient terminé par un tube 
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cylindrique d'un centimètre carré de section ; dans le cylindre peut se mou- 
voir sans frottement un piston. Nous poussons le piston dans le cylindre d'un 
nombre h de centimètres; nous produisons alors un travail ph ,  et dégageons 

PA une quantité de chaleur - 7  E étant l'équivalent mbcanique de la chaleur. E 
PA Cette quantité de chaleur élève la température de l'air de - 9 C ,  étant la EC, 

chaleur spécifique à volume constant. La pression aurait crû, s'il n'y avait 

pas eu de dégagement de chaleur, de p à p ; mais à cause de l'élé- 

vation de température elle croît en outre d e  p a p (1 + at), ou comme 

i = d p (4 + g) ; le rapport des deux variations est 
EC, 

*.4=pvr*. 
E X ,  ' v EC, 

Si l'on produit ensuite une deuxième compression, la température et, par 
suite, la pression ne croîtront pas de la même quantité qu'auparavant, mais 
d'une quantité plus grande, le travail augmentant avec la pression qui est 
devenue plus forte; si donc l'on diminue le volume de quantités égales, la 
pression ne s'augmente pas de quantités égales, mais de quantités qui restent 
dans un rapport constant avec la pression à laquelle elles correspondent. 
Cette relation s'exprime par la formule 

La valeur de k est l'excès de l'augmentation de pression due à la cha- 
ECv  leur de compression sur celle que d~nnerai t  la loi de Boyle, soit I f - a  

Pva 
Nous pouvons écrire 

Or '3 n'est autre chose que l'équivalent calorifique du travail extérieur que E 
le gaz produit par dilatation pour une é1évat.ion de température de 1 degré. 
La sompe de la chaleur spécifique à volume constant et de ce travail n'est 
autre chose que la chaleur spécifique à pression constante C,. On a donc 
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Des phdnoménes comme ceux qui ont été décrits plus haut, dans 
lesquels on ne fournit ni n'enlève de chaleur, sont dits adiabatiques ; 
dans ces phénomènes, la  pression ne reste pas inversement propor- 
tionnelle au  volume, mais elle est inversement proportionnelle 
à la puissance k du volume. Si l'on fait des déterminations de 
pressions dans des .phénom&nes adiabatiques, on peut en tirer le 

ri 
C1 

rapport des chaleurs spécifiques k = -$- C'est jusqu'ici le seul moyen 
C u  

d'arriver expérimentalement à la détermination de la chaleur sp6ci- 
fique à volume constant. 

Comme phénomène adiabatique on peut tout d'abord prendre les 
variations de pression de l'air dues aux mouvements vibratoires du son ; 
la quantité k est alors la correction, reconnue nécessaire plus haut, au 
rapport de la pression à la densité ; il faut donc prendre pour la vitesse 

du son, non la formule u = mais la formule .u = 

carré du rapport de 13, vitesse du son calcul4e d'après l'ancienne for- 
mule à la vitesse réelle est pr6cisément égal au rapport des chaleurs 
spBcifiques. Les chiures indiqués plus haut donnent pour l'air k= 1,40. 
C'est à l'aide de ce chiffre qu'a et6 calculée la chaleur spécifique de l'air 
à volume constant, ce qui a aussi permis d'établir la concordance entre 
l'équivalent nlécanique de la chaleur déduit de cette valeur et  le résultat 
de l'expérience. 

Pour rendre la méthode de la vitesse du son applicable à d'autres gaz, 
Kundt (i8tiG) a imaginé le dispositif suivant : on détermine dans des tuyaux 
les longueurs d'onde de sons déterminés au moyen des figures que forment 
des poudres légères introduites dans ces tuyaux. Soient 1 la longueur d'onde, 
et n le nombre de vibrations du son considéré : nt est alors la vitesse du son. 
Le nombre de vibrations n'a pas besoin d'être déterminé directement, car, si 
l'on produit avec cet appareil des ondes dans l'air, il suffit de diviser la 
vitesse du son dans l'air par leur longueur pour obtenir le nombre de vibra- 
tions. 

Une autre méthode, appliquée en premier licu par Gay-Lussac et Welter, 
consiste à comprimer faiblement de l'air dans un grand ballon, en détermi- 
nant exactement l'excès de pression sur l'air atmosphérique. On établit alors 
brusquement, au moyen d'un grand robinet, la communication avec l'exté- 
rieur, et on la ferme aussitdt. Le liquide manométrique, qui s'était mis à la 
même hauteur dans les deux branches pendant l'ouverture du robinet, après 
quelques instants, s'élève dans la branche extérieure et s'arrête en indiquant 
une pression un peu inférieure à la pression initiale. Cela provient de ce que, 
lors de sa dilatatioii brusque, l'air se refroidit d'une quantite correspondante 
au travail de dilatation. Lorsqu'il reprend, après fermeture du robinet, sa 
température initiale, celle du milieu ambiant, la pression croit en consé- 
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quence. Le calcul de ces expériences se fait d'aprbs la formule de la page77, 
à laquelle on donne la forme 

- u. 
log .v, - log v,  

Mais les recherches, basées sur cette méthode, sont plus pénibles et moins 
précises que celles basées sur la vitesse du son, a cause de la dificulté qu'il 
y a à maintenir le phénombne rigoureusement adiabatique. 

Si l'on calcule d'après ces valeurs de k les chaleurs moléculaires à 
volume constant, en partant de celles à pression constante, on trouve 
gknéralement des valeurs plus faibles que celles calculées page 75 
d'après le travail extérieur produit. Cela provient de ce que, pour les 
gaz composés, la supposition que nous avions faite n'est pas valable : 
m&me pour une dilatation sans travail extérieur il se produit pour ces 
gaz une certaine absorption de travail due à l'action réciproque des 
molécules les unes sur les autres. 

Pour terminer, nous allons étudier les relations entre la théorie 
cinétique des gaz et les déterminations exp6rimentales des chaleurs 
spécifiques. Comme le produit de la pression par le volunie est égal 
aux deux tiers de la force vive des molécules en mouvement et 
que celle-ci augmente avec la température, on peut facilement 
calculer l'accroissement d'bnergie d'un gaz pour une élévation de 

3 
température de 1 degré ; cet accroissement est - apr,  r représeniant le 

2 
1 

coefficient d'expansion -- 
273 

Le produit v.pv a été calculé plus haut (p. 75) ; pour le poids molécu- 
laire en grammes d'un gaz quelconque on a trouvé 2 calories. D'après 
la théorie cinétique des gaz, l'énergie nécessaire pour élever la tempe- 
rature d'un gaz de 1 degré à volume constant est donc de 3 calories. C'est 
la plus petite chaleur moléculaire qu'un gaz pourrait avoir à volunie 
constant ; 5 calories seraient la plus petite à pression constante. En 
fait, tous les chiffres trouvés sont supérieurs. 

Si maintenant un gaz, l'oxyghne par exemple, emploie 4,93 calories 
pour s'échauffer à volume constant, l'excédent 1,93 calories doit 
servir à produire un certain travail à l'intérieur des molécules. Dans la 
façon dont on se représente la constitution interne de la plupart des gaz 
il faut donc supposer un travail intramol6culaire ; ces systèmes diato- 
miques doivent, par suite de leurs chocs continuels, prendre, en outre 
du mouvement de translation, un mouvement de rotation autour de 
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leur centre de gravité commun, mouvement dont 1'6nergie n'entre 
pas en ligne de compte pour la pression. Il faut aussi s'attendre à ce  
que, pour une température croissante, par suite du mouvement d e  
rotation plus rapide, la distance des atomes dans la molécule augmente, 
ce qui exige aussi une dépense d'énergie. 

Toutes ces considérations tombent pour un gaz dont les mol6cules 
se composent d'atomes isolés. Dans la vapeur de mercure, on admet, 
pour .des raisons d'ordre chimique, l'existence de pareilles molécules 
mono-atomiques ; cette vapeur devrait donc avoir une chaleur molécu- 
laire de 3 calories à volume constant et de 5 calories à pression cons- 
tante, et le rapport des deux devrait être 1,67. On n'a déterminé aucune 
des deux chaleurs spécifiques elles-mêmes, mais Kundt et Warburg 
(1876) ont mesuré, d'après la méthode des tuyaux sonores, le rapport 
des chaleurs spécifiques, et ont trouvé 1,66. C'est une confirmation 
satisfaisante de la conclusion tirée des considérations chimiques expo-- 
sées plus haut. 

Des recherches théoriques pour déterminer l'énergie nécessaire au travaiB 
intramoléculaire dans les molécules composées ont- été faites en grand 
nombre, mais sans succès. Ces relations ne dépendent pas seulement du 
nombre des atomes, mais leur nature a aussi une grande importance, car 
nous avons vu que les chaleurs moléculaires du gaz qui contiennent le méme 
nombre d'atomes par molécule sont diffërentes. Jusqu'ici on n'a pas encore 
pu exprimer ce caractére particulier par des chiffres. 
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L I V R E  III 

P R O P R I É T E S  DES L I Q U I D E S  

CHAPITRE 1 

PROPRIBTSS GEN~RALES DES LIQUIDES 

A 1'Etat liquide, la matiPre perd la propriété de remplir d'une manihrc 
uniforme l'espace qu'on lui offre. Les liquides possèdent, au contraire 
des gaz, un volume déterminé, qui, il est vrai, varie avec la pression et 
la température, mais de quantités relativement très faibles. De meme 
que les gaz, les liquides n'ont pas une forme propre, mais prennent à 
chaque instant celle qui est déterminée par l'ensebble des forces qui 
agissent sur eux. 

En ce qiii concerne l'influence de la pression, nous ne trouvons rien 
de l'uniformité observée pour les gaz. La compressibilité, définie 
comme la variation de l'unité de volume sous l'unité de pression, est 
très faible; pour l'eau, par exemple, elle est de 48 millioniemes pour 
une atmosphère. Pour les autres liquides elle est généralement un 
peu plus grande, et pour tous elle dépend au plus haut degré de la 
température. Il n'y a guère de généra'lités à dire sur cette grandeur, 
sa détermination étant encore tres entachée d'erreurs à cause dc 
l'extrême difficulté qu'on rencontre à calculer exactement la variation 
de volume des récipients dans lesquels a lieu la compression. 

La dilatation des liquides par la chaleur dépend aussi beaucoup de 
leur nature, et n'a pu être mise, jusqu'ici, sous forme de considérations 
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stcechiométriques. En général, on représente l'influence de la tempéra- 
ture sur le volume par une formule de la forme 

V = JT0 (1 + a l  + LP + cl?....), 

dans laquelle V est le volume à 1°, PTo le volume à O", et a, L, c ... des 
constantes déterminées empiriquement. De pareilles formules n'ont 
aucune signification théorique et servent uniquement à calculer les 
volumes correspondant à des températures pour lesquelles il n'a pas 
été fait de déterminations directes. On peut les remplacer par des 
courbes dont les abscisses sont les températures, et les ordonn6es, les 
volumes (ou mieux les accroissements de volume). 

Mendeleyeff a en 1884, une formule qui permet de déterminer la 
dilatation des liquides, avec une certaine exactitude, au moyen d'une seule 

T 7 v constante. Elle est de la forme V = --"- 
1 + K1 

et s'accorde bien avec les obser- 

vations faites., 
Mais les écarts sont en général plus grands que ne le permettraient les 

erreurs d'expérience. Aussi Mendeleyeff veut-il qu'on considère sa formule 
comme une loi limite, analogue aux lois des gaz, loi à laquelle obéirait un 
liquide idéal, mais dont les liquides réels s'écartent plus ou moins, suivant 
les circonstances. On n'a pas encore fait de recherches sur la relation pos- 
sible du coefficient K, u module de dilatation, » avec la composition chimique 
des liquides. 

La dilatation thermique de l'eau présente une particularith inthres- 
sante. Ainsi que l'a montré Rumford j1802), elle se contractelorsque la 
température s'élève au-dessus de O", occupe un volume minimum à 
4 degres et se dilate ensuite comme tous les liquides, la variation de 
volume pour une même variation de température étant d'autant plus 
grande que la température est plus élevée. De O" à 100degrés la dilata- 
tion est environ 4 010 du volunie à O, dont 1 010 de O" à 50 degrés et 
3 010 de W à id0 degrés. 

On peut se demander ce que doit devenir l'hypothèse de la structure 
moléculaire de la matière pour s'appliquer à l'état liquide. Il est 
évident qu'il n'y a pas à songer à une indhpendance complète des 
molécules, comme dans les gaz. Les molécules liquides forment un 
tout agrégé par des forces internes, dont les molécules isolées ne 
peuvent en général pas se séparer. C'est ce qui détermine le volume 
propre des liquides. D'autre part, les molécules ont une liberté de mou- 
vement suffisante, pour que chaque molécule ne soit pas immobilisée 
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a l'endroit qu'elle occupe, mais puisse se déplacer par rapport aux 
autres sans travail sensible ; de là provient la facult6 qu'ont les liquides 
de modifier leur forme extérieure sous l'influence des forces auxquelles 
ils sont soumis, par exemple de remplir, sous l'action de la pesanteur, la 
partie inférieure des récipients dans lesquels ils sont contenus, et de 
prdsenter une surface plane. On peut donc admettre queles molécules 
des liquides possédent un mouvement de translation et de rotation, 
mais que ce mouvement est beaucoup plus limité que dans les gaz. 

Comme les différents liquides se comportent difyéremment sous l'ac- 
tion dela température et de la pression extérieure, il faut en conclure 
que leur volume n'est pas rdgi par des lois générales, indépendantes de 
la nature chimique des molécules, niais par des relations variables qui 
dépendent de la nature et des actions réciproques des molécules et que 
nous avons coutume de considdrer comme des forces attractives. Le 
volume des liquides n'est pas une propriété colligative comme celle 
des gaz. Nous verrons plus tard que c'est au contraire une propriété 
d'un caractére essentiellement additif. 
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CHAPITRE II 

Si l'on soumet une masse gazeuse, maintenue à une temperature 
constante, à des pressions toujours croissantes, il peut se présenter 
deux cas. Dans le premier, le volume diminue d'abord un peu plus rapi- 
dement que la pression n'augmente, puis il varie de la même maniète 

$r*. et enfin plus lentement ; plus la pression augmente, plus la variation 
de volume devient lente, jusqu'à ce que ses variations deviennent de 
même ordre que celles observées pour les liquides. 

Dans le deuxième cas, le phénomhne commence de la m&me maniere 
avec une compressibilité plus grande que celle qui correspondrait à la 
loi de Boyle. Mais les écarts, au lieu de diminuer lorsque la pression 
croit, augmentent, et pour une pression 'determinée le gaz perd son 
homog6néité et se separe en deux parties, dont l'une devient liquide et 
l'autre reste gazeuse.. A partir de ce moment, on ne peut plus augmenter 
la pression en diminuant le volume ; toute diminution de volume 
entraîne une liquefaction partielle de la masse gazeuse restante, sa 
pression ne variant pas. Ce n'est que lorsque le volume est devenu 
suffisamment petit pour que toute la partie gazeuse se soit liquéfiée, que 
la pression augmente (mais alors très rapidement), lorsque l'on pousse 
plus loin la compression. Si, au contraire, nous partons d'un liquide 
très fortement comprimé et que nous augmentions son volume, la pres- 
sion diminue d'abord trhs rapidement, jusqu'à ce qu'elle atteigne une 
valeur déterminée. Le liquide se sépare alors en deux parties hét6ro- 
gènes, l'uneliquide, l'autre gazeuse; la pression reste constante jusqu'à 
ce que tout le liquide se soit transformé en gaz. Si l'on augmente encore 
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lc volume, la pression diminue pour suivre a p r h  quelques instants la 
loi de Boyle. 

Un liquide ne peut donc en général exister conime tel que s'il se 
trouve SOLIS une pression supérieure, ou au plus égale, à celle sous 
laquelle il se transforme en vapeur. Cette pression est dite tension de 
vcrpeur du liquide considéré. Elle dépend de sa nature chimique et sur- 
tout de sa température. Lorsque la température croît, la tension de 
vapeur d'un liquide prend toutes les valeurs depuis zéro jusqu'à un 
certain niaxinium qui, en général, varie de 30 à 100 atniosphères et 
dépend de 12 nature du liquide. Si un liquide est sous une pression plus 
haute que la plus forte des tensions de vapeur, il n'y a pas de sépara- 
tion de vapeur, même pour les plus hautes températures accessibles : 
le liquide reste homogène et se dilate d'une manière continue. 

La plus petite des pressions pour lesquelles cc phénomène a lieu est 
dite pression critique. 

Suivant la valeur de la tempbrature, on observe l'un ou l'autre des 
deux cas cités plus haut ; le gaz se laisse comprimer d'une façon continue 
ou se liquéfie pour une pression déterminée. Si l'on prend lin gaz liqué- 
fiable, et qu'on augmente sa température, sa tension de vapeur ou 
-pression pour laquelle il y a liquéfaction partielle, augmente. Mais 
cette pression ne peut croître indéfiniment, car, une fois qu'elle a atteint 
la valeur de la pression critique, il n'y a plus, quelle que soit la teni- 
pérature, de séparation en partie liquide et partie gazeuse. La plus 
basse température pour laquelle peut s'obtenir ce phénomène, c'est-à- 
dire la température pour laquelle la tension de vapeur est égale à la 
pression critique, est dite température critique. 

On peut enfin faire un raisonnement analogue pour le volume. Si 
l'on se représente une certaine masse liquide enfermée dans un espace 
plus grand, cet espace sera occupé en partie par le liquide, en partie 
par sa vapeur. Si l'on échauffe le récipient, le liquide se dilatera svec 
transformation partielle en vapeur, jusqu'à ce que, la température crois- 
sant toujours, tout le liquide soit transformé en vapeur. Si l'on dimi- 
nue l'espace libre et qu'on répète l'expérience, la température de la 
vaporisation complète sera plus élevée ; si l'on continue à diminuer 
l'espace offert, on arrivera à la fin à lui donner juste le volume que le 
liquide occupe à sa température critique, sans qu'il reste d'espace libre 
pour la vapeur. Ce volume que le liquide occupe à sa température 
critique et sous sa pression critique es1 dit le colurne critique. 

La découver te de ces importantes relations, qui étendent notablement 
nos connaissances sur la nature del'aggrégation des molécules, est due 
à Andrews (1 S69). 
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RELATIONS ENTRE L'ÉTAT GAZEUX ET L'ÉTAT LIQUIDE 89 

11 est donc possible, d'après les faits exposés plus haut, de passer d'un 
corps indubitablement gazeux à un liquide, et inversement, sans qu'il y ait, 
dans ce passage, aucune transformation discontinue. Si nous partons d'un gaz 
et que nous 1'échaufEons jusqu'au-dessus de sa température critique, nous 
pouvons le comprimer sans liquéfaction. Si nous avons dépassé la pression 
critique et que nous refroidissions en maintenant la pression, il n'y aura pas 
de séparation en liquide et vapeur, et, lorsque l'on supprimera la pression, il 
n'y aura que du liquide. Inversement nous pouvons, partant d'un liquide, le 
chauffer sous une pression supérieure A la pression critique jusqu'au-dessus 
de la température critique, sans qu'il y ait séparation ; si nous augmentons 
alors It! volume, la substance se dilate sans séparation et nous avons un gaz 
devant nous. L'état liquide et l'état gazeux ne sont donc que les termes 
limites d'une série continue d'états possibles et ne sont aucunement en oppo- 
sition îondamentale. 

ces  relations apparaissent très nettement dans les diagrammes 
qu'Andrews a donnés pour l'acide carbonique, premier gaz pour lequel 
ont Bté observés - les phéno- 
mènes en  question. 

Dans la  figure ci-contre, les 
-pressions(en atmosphores) sont 
portées en  ordonnées, les vo- 
lumes en  abscisses, chaque 
courbe correspondant à une 
température déterminée. La 
dernière courbe vers la droite, 
relative à l'acide carbonique à 
l a  tempdrature de 4S0,1 ,  pré- 

P 
sente les caractères des courbes 
obtenues pour l'air ; lorsque 
la  pression croit, l e  volume di- 
minue d'une façon continue. 
Les courbes suivantes, à 35",5 
et 32",5., présentent entre 80 et 
85 atmosphères une diminu- 
tion du  volume plus rapide 
que les autres pressions ; 
mais, à chaque pression, cor- 
respond encore u n  volume dé- 

Fiü. 7. - (1) Acide carbonique. t2) Air. 

terminé. A 31°,2 nous sommes à l a  linlite ; vers 75 atmosphères envi- 
ron l a  courbe des volumes s'infléchit brusquement, l a  tangente a u  
point d'inflexion 6tant horizontale : nous avons atteint 1'Ptat critique. 
Si l a  compression a lieu à une  température plus basse l a  courbe des 
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volumes devient une droite horizontale à partir de l'endroit où la liqub- 
faction commence pour tourner brusquement et devenir verticale 
lorsque la totalité du gaz est liquéfiée, le liquide ainsi formé ne variant 
guére de volume lorsque la pression augmente. A une température 
encore plus basse (13",1) la liquéfaction commence plus tôt et finit 
plus tard, la partie horizontale de la courbe s'allonge. 

En partant de ces relations on peut distinguer nettement les deux 
concepts de gaz et de vapeur : un corps tel que l'air est une vapeur au- 
dessous de sa température critique, car il peut être liquéfié par coni- 
pression; au-dessus de sa température critique, c'est un gaz propre- 
ment dit, car la liqubfaction par compression est impossible. Ceci 
explique pourquoi Natterer, malgré l'emploi de pressions énormes, ne 
put arriver à liquéfier l'air et l'hydrogène : la température critique de 
ces corps est, en effet, bien inférieure à la température ordinaire. 

Ce fut Faraday (1829) qui s'occupa le premier de liquéfier les corps 
connus jusque-là à l'état gazeux. Il liquéfia l'acide carbonique, l'acide 
sulfurique, l'acide chlorhydrique, l'acide sulfureux, le cyanogène,l'am- 
moniac et le chlore, en les maintenant sous de fortes pressions à basse 
température. Plus tard Thilorier (1825) parvint à liquéiier l'acide carbo- 
nique en grandes quantit6s ; on put alors se servir de l'acide carbonique 
liquide, ou plutôt de l'acide carbonique niélangé avec de l'éther pour la 
production de iempératures très basses, d'environ 100 degrés. Faraday 
se servi1 plus tard (1845) de ce moyen et obtint l'acide iodhydrique, 
l'acide bromhydrique, l'acide sulfureux, l'acide sulfhydrique, le pro- 
toxyde d'azote, le cyanogène et l'ammoniac, aussi bien solides que 
liquides, tandis que l'acide chlorhydrique, 1'arsCniure d'hydrogène, 
l'éthylène, le fluorure de silicium, le fluorure de bore et le chlore ne 
purent être obtenus qu'à l'état iiquide. L'hydrogène, l'oxygène, l'azote, 
le bioxyde d'azote, l'oxyde de carbone et le gaz d'éclairage ne présen- 
t h e n t  aucun indice de liqu6faction. 

Lorsque les travaux d'Andrews eurent montré l'influence décisive de 
la température sur le phénomène de la liquéfaction, la voie était 
tout indiquée pour liquéfier les gaz jusque-là réputés permanents. 
Pictet (1877) produisit des refroidissements très considérables en 
refroidissant d'abord fortement, au moyen de l'acide sulfureux 1iquid.e 
bouillant dans le vide, de l'acide carbonique qu'il faisait évaporer 
ensuite dans le vide. De l'oxygène produit dans une épaisse cornue en 
fer forgé par la décomposition du chlorate de potasse, et que sa propre 
tension comprimait à quelques centaines d'atmosphères, se liquéfia à 
la température ainsi obtenue (-140"). 
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Cailletet liquéfia en même temps (1877) les gaz dits permanents, en se ser- 
vant, pour abaisser la température, du travail absorbé par une détente brusque. 
Pour calculer les variations de température correspondantes, reportons-nous 
à la relation trouvée pliis haut pour les transformations adiabatiques : 

Comme pour les deux états du gaz désignés par les indices 1 et 2 les 
égalités 

p,v, = RT, 
plva = RT, 

doivent être satisfaites; on a 

Mais d'après la relation précédente 

d'où 

Pour l'air R = 1,41; on a le tableau de valeurs suivant, en prenant 
O degré comme température initiale et 1 atmosphère comme pression finale. 

Pressions 
en  atmosphères 

TempCraturos 

absolucs centigrades 

71.5 -- 201'5 
38.3 - 214'5 
32,O - 221°Q 
47.9 - moi 
44.8 - 22802 

Ce sont donc des températures très basses que l'on peut obtenir au moyen 
de tensions initiales assez fortes. Il est vrai qu'on ne les atteint jamais com- 
plètement, la masse gazeuse qui doit être petite, à cause de la grandeur des 
pressions s'échauffant rapidement par les parois. La liquéfaction, dans ces 
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circonstances, ne s'observe que par la présence d'un brouillard qui se 
forme au moment de la détente et disparaît au bout de quelques instants. 

On a fait remarquer plus haut que, dans certains cas, des liquides 
pou~aient exister sous des pressions inférieures à la tension de vapeur 
correspondant à la t3mpérature considérde. De même, des vapeurs 
peuvent se produire sous des pressions supérieures à la tension de 
vapeur qui correspond à la température considérée. Les deux phéno- 
mènes ne sont possibles que si, d'une part, il n'y a pas de vapeur dans 
le liquide et, d'autre part, s'il n'y a pas de liquide au contact de la 
vapeur. AussitOt que ces conditions ne sont plus réalisées, la sdpara- 
tion en liquide et vapeur, qui correspond aux circonstances ordinaires, 
a lieu d'une manière d'autant plus énergique que la limite habituelle a 
ét4 dépassée davantage. 

Le premier cas peut être facilement observé lorsqu'on introduit des 
gouttes d'eau dans de l'huile de lin chauffée. On peut alors élever la 
température de cette dernière jusqu'à 145 degres sans qu'il y ait for- 
mation de vapeur ; avec des gouttelettes d'eau dans un mélange d'huile 
de lin et d'huile de girofle, Dufour (1863) put arriver jusqu'à 175degres, 
ce qui correspond à une tension de vapeur de 8 à 9atmosphères. 

On peut de même maintenir de la vapeur sous une pression supé- 
rieure à celle qui correspond à la temperature. On y arrive en refroi- 
dissant par dilatation de l'air saturé de vapeur d'eau. Dans l'air ordi- 
naire, c.ontenant des poussières, il se forme aussitôt un brouillard, 
comme on peut le voir en humectant les parois d'un grand ballon de 
verre et raréfiant l'air par aspiration. Mais, si l'on a purgé l'air des 
corpuscules, soit en le filtrant, soit en le laissant reposer longtemps, 
de lEgers abaissements de température ne font plus apparaître de 
brouillard. Ces phénomènes jouent un rôle important dans la conden- 
sation de la vapeur d'eau atmosphérique'et l'origine des orages. 

Les deux phénomènes sont des exemples d'un principe général 
d'après lequel la séparation de parties hét6rogènes d'un ensemble 
homogène n'a pas lieu nécessairement quand on se trouve dans les con- 
ditions où les parties hétéroghes peuvent exister. II faut, en outre de 
la réalisation de ces conditions, une certaine excitation pour provo- 
quer la séparation de la partie hétérogene, excitation qui peut Btre de 
différentes natures. Un mouvement matériel brusque suffit quelquefois 
pour produire l'excitation ; mais le moyen le plus sûr, et qui suffit 
dans tous les cas, est toujours la présence d'une quantité, si petite 
qu'elle soit, du corps hétérogène qui peut se s6parer. 
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On a en général con'sidéré de états comme contraires, jusqu'a lin 
certain point, aux lois de la nature, et on les a désignés sous les noms de sur- 
chauffage, sursaturation,etc ... Ils sont cependant très généraux et se présen- 
tent toutes les fois que, d'un corps ou mélange de corps, qui se trouve dans 
un état homogène, peut se séparer une partie hétérogène; par exemple, q:and 
d'un liquide se séparent des gaz, des solides, ou encore d'autres liquides, inso- 
lubles dans le premier; - ou bien quand, d'un gaz, se séparent des liquides 
ou des solides. T,e nom d'états instables qu'on applique parfois de pareils 
cas est aussi inexact; ces états ne sont réelloment pas instables, puisqu'ils 
ne se transforment aucunement en d'autres pour une variation très petite. 
Il faut plutôt les comparer à l'équilibre stable que prbsente, par exemple, un 
cylindre assez haut placé sur sa base : le système est évidemment stable, 
mais une variation un peu plus forte lui fera prendre facilement une autre 
position plus stable que la précédente. Il est bien évident que l'action parti- 
culière d'une quantité trés petite du corps hétérogène n'a pas d'analogue 
dans la représentation précédente. 

La  théorie cinétique moléculaire, qui nous a permis da mettre 
en lumière les propriétés essentielles des gaz, peut ici aussi figurer 
clairement les phénomènes précédemment décrits. On a déjà fait 
remarquer qu'il faut admettre dans les gaz l'existence d'attractions 
réciproques des molécules. Ces attractions s'ajoutent à la  pression 
extérieure et varient d'après l'hypothèse de van der Waals en raison 
inverse du carré du volume. Donc, plus le volume est petit, plus la 
a pressionhterne n du gaz devient grande, et, pour une diminution 
suffisamment grande, celte pression interne peut atteindre une valeur 
égale ou meme supérieure à celle de la pression que le gaz exerce à 
l'extérieur par suite de la force vive de ses molécules. La conséquence 
est donc un état dans lequel une pression extérieure n'est plus néces- 
saire pour maintenir le volume : le gaz s'est liquéfiP. 

La condition pour qu'un pareil état puisse se former dépend évi- 
demment du rapport qui existe entre la pression interne et la  force 
vive des molécules. Si cette dernière est très grande, c'est-à-dire si 
la  température est élevée, aucune diminution de volume réalisable ne 
pourra conduire à une pression intérieure suffisante pour contre-ba- 
lancer la pression due à l'énergie du mouvement moléculaire, et  le 
gaz n'est pas liquéfiable. La plus haute température à laquelle on 
puisse obtenir l'équilibre des deux pressions est la  température cri- 
tique. En-dessous d'ellepeuvent avoir lieu tous les phénomènes décrits 
plus haut qui conduisent à la liquéfaction. 

Un liquide est donc un système moléculaire dans lequel la force 
vive moyenne d'une molécule ne peut plus vaincre la pression inté- 
rieure produite par l'attraction moléculaire réciproque. Mais toutes 
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les moléciiles ii'ont pas cette force vive moyenne ; il y en a qui pos- 
sèdent une énergie plus grande, et d'autres une plus faible. Les pre- 
mières peuvent donc, lorsqu'elles atteignent la surface lihre du liquide 
la traverser et se mouvoir ensuite dans l'espace libre comme des 
molécules gazeuses. C'est le phénomène de l'évaporation. Le nombre 
des molécules qui traversent l'unité de surface libre ne dépend que 
de la température. Les molécules qui se meuvent à la façon des molé- 
cules gazeuses s'éloignent, lorsque l'espace au-dessus du liquide est 
indéfini; en m&e temps le liquide doit se refroidir; car il n'y a que 
les molécules & plus grande forcevive, c'est-à-dire à plus haute tempé- 
rature, qui s'éloignent. Si on le maintient, en lui fourn'issant de la cha- 
leur, à une température constante, toutes les molécules prennent 
bientôt la forme gazeuse : le liquide s'évapore complètement, avec une 
vitesse qui dépend du nombre de molécules capables de traverser la 
surface. 

Si au contraire l'espace libre au-dessùs du liquide est limité, les 
molécules gazeuses, après avoir choqué les parois, reviendront vers la 
surfaxe du liquide et seront absorbées par ce dernier. Il se formera un 
état d'équilibre lorsque le nombre des mol6cules émises par la sur- 
face sera égal -à celui des molécules absorbées. Le premier nombre ne 
dépend que de la température, le deuxième du nombre et de la vitesse 
des molécules gazeuses contenues dans l'unité de volume. Ces deux 
dernières circonstances déterminent la pression de la partie gazeuse : 
il y aura donc équilibre lorsque la vapeur au-dessus du liquide 
exercera une certaine pression qui n'est fonction que de la tempéra- 
ture et varie dans le même sens que celle-ci. 

L'exactitude de l'hypothèse mol6culaire apparait encore mieux que dans 
ces considérations plutôt qualitatives, si l'on applique la formule des gaz 
modifiée par van der Waals (p. 69). 

Nous avons 

En effectuant et ordonnant par rapport à v, il vient : 

L'équation est donc du troisiéme degré par rapport v et a, par suite, sui- 
vant les valeurs des constantes, ou trois racines réelles, ou une réelle et deux 
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imaginaires. Ce qui veut dire que pour chaque valeur de p et de T il y a ou 
bien un oii bien trois volumes correspondants. Le premier cas se rapporte 
évidemment à l'état gazeux, où chaque température et pression correspond 
un volume déterminé. Pour les températures où le corps peut exister aussi bien 
comme liquide que comme gaz, il y a évidemment deux volumes, l'un gazeux, 
l'autre liquide; on ne connaît pas de troisième volume. Si l'on construit 
maintenant des courbes avec des valeurs correspondantes de pression et de 
voluhe, en portant les unes comme ordonnées, les autres comme abscisses, 
on obtient des courbes telles que celles représentées figure 8. Si on les com- 
pare avec celles qui orit été observées en réalité, par exemple celles d'An- 
ârews pour l'acide carbonique 
[p. 86), on trouve qu'au-dessous 
de la température critique, au 
lieu de la ligne sinueuse ABxPyCD 
que donne la formule, on a la 
ligne brisée ABPCD. La partie 
moyenne BPC ne représente pas 
les volumes d'un corps homogbne, 
mais ceux d'un mélange de liquide 
et de gaz. . 

Les points anguleux en B et C 
n'existent pas nécessairement. 
Nous avons vu (p. 88) qu'un li- 
quide peut exister sous une pres- 
sion inférieure à sa tension de va- 
peur. Cela veut dire qu'on peut 
prolonger la courbe de C en y. 
De même une vapeur peut exister 
sous une pression supérieure à 
sa tension ; il faut donc aussi pro- 
longer la courbe AB vers Br. Ce 
fait rend très plausible la suppo- 
sition qu'en réalité la vraie courbe 
des états a le tracé continu indi- 
qué sur la figure. Le troisième 
volume, en y, ne sera saris doute 
jamais accessible à l'expérience. 
car  sur le -trajet yPrr 1; volume 
croîtrait avec la pression, et inversement ; nous aurions donc affaire à des 
états réellement instables, don1 ia réalisation paraît impossible. 

La formule conduit à un résultat très remarquable en ce qui concerne le 
point critique. Dans cet état le volume liquide est égal au volume gazeux, et 
tous deux sont devenus égaux au troisième volume inconnu. Les trois racines 
de l'équation (p. 91) sont donc égales. Or, pour un.e équation de la forme 
v3 - qv + TU - s = O la racine triple y satisfait aux relations 
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Nous avons donc 

et? si nous désignons les valeurs particulières que prennent p et 'ï dans cc 
cas par x et O, nous avons 

le volume critique = 36 
a 

la pression critique n = - 27 bS 
8 n 

la température critique O = - - a  

97 Rb 

Ces égalités sont très remarquables. Les quantités a et b introduites comme 
textes de correction dans l'équation des gaz peuvent se déduire des courbes 
qui représentent les écarts des lois de Boyle et de Gay-Lussac avec une ap- 
proximation suffisante. Si on les a calculées, on peut en déduire les con- 
stantes critiques : pression, volume et température, sans faire une seule 
observation immédiate. 

Il était naturel de comparer ce résultat à l'expérience. Van der Waals 
montra que les observations de Regnault sur la compressibilité de l'acide 
carbonique conduisaient à une température critique de 32",5; Andrews, par 
détermination directe, avait trouvé 31 degrés. Une pareille concordance est 
une remarquable confirmation de la théorie. 

Dans d'autres cas aussi on a trouvé une concordance analogue et, inverse- 
ment, 1& où les constantes critiques avaient été déterminées par l'expérience, 
on a pu représenter assez exactement les écarts des lois des gaz. 

Les méthodes pour la détermination expérimentale des constantes 
critiques sont encore peu perfectionptz?~. Le moyen le plus commode 
pour déterminer la température critique consiste à enfermer le liquide 
à étudier dans un tube de verre résistant, de façon qu'il occupe les 

' 

deux tiers environ de l'espace in térieur, et à I'échaulfer lentement. 
Lorsque la tempbrature s'élève, on voit le ménisque qui limite le 
liquide, à sa partie supérieure, s'aplatir et devenir de plus en plus 
indecis ; lorsqu'on atteint la température critique, il disparaît et l'on 
remarque dans l'intérieur du tube une sorte d'ondulation, génEraIe- 
ment colorée en rouge brun par la diffraction. Si l'on refroidit lente- 
ment, on voit apparaître, à la temphature critique, clans le tube qui 
semblait vide, un brouillard coloré qui s'étend rapidement dans tout 
le tube ; irdisparaît au bout de quelques instants et l'on retrouve dans 
la partie inférieure du tube le liquide s6paré par un ménisque très 
net de la partie gazeuse supérieure. 
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La mesure des pressions et volumes critiques est bien plus pénible. 
Il faut, à cet effet, introduire le liquide dans un tube assez étroit, 
fermé à sa partie supérieure et contenant à sa partie inférieure du 
mercure que l'on met en communication avec un manomètre et un 
appareil à compression. Le manomètre est généralement à azote, 
Amagat ayant déterminé avec une très grande précision la compres- 
sibilité de ce gaz aux pressions élevées. 

Dans le tableau suivant on a.réuni un certain nombre de constantes 
critiques. 

Ether . . . . . . . . . .  
Sulfure de carbone. . .  
Anhydride sulfureux. . 
Alcool . . . . . . . . .  
Chlorure d'éthyle . . .  
Benzine. . . . . . . . .  
Acétone. . . . . . . . .  

. . . .  Acétate d'éthyle 
. . . . . .  Chloroforme 

Formiate d'éthyle . . .  
Acétate de méthyle . , 
Diéthylamine. . . . . .  
Oxyde azoteux . . . .  

ABR$G$ DE CHIMIE G ~ S ~ ~ R A L E .  
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CHAPITRE III 

Le point d'ébullition d'un liquide volatil est la  température à laquelle 
i l  peut former des bulles de vapeur, c'est-à-dire à laquelle sa tension 
d e  vapeur commence à dépasser la pression extérieure. 

Cette température dépend de la pression extérieure et  peut varier de 
plusieurs degrés par suite des changements de la pression atmo- 
sphérique. 

La connaissance d'une tension de vapeur et de la temperature cor- 
respondante ne suffit pas à determiner compktement les tensions de 
vapeurs saturées d'un liquide. Il est vrai que, pour tous les liquides, les 
tensions de vapeur ont la propriété de croître avec la température ; 
mais cet accroissement est variable avec chaque cas et on n'a pas 
encore pu trouver de loi gdnérale. 

Nous allons indiquer brièvement les essais qui s'y rattachent. 

Le premier essai est dû4  Dalton (1801) ; ce physicien donna comme régle 
que des liquides de points d'ébullition différents avaient les mêmes tensions 
de  vapeur pour des températures éloignées d'un meme nombre de degrés de 
leurs points d'ébullition. Ainsi, par exemple, l'eau bout à 100 degrés, l'éther 
à 35 degrés, c'est-à-dire qu'ils ont tous deux à ces températures une tension 
de  vapeur de 76 centimètres ; à 80 degrés, c'est-à-dire à 20 degrés au-dessous 
du point d'ébullition, l'eau a une tension de vapeur de 35,s centimètres; 
I'éther h la température correspondante 45 degrés a une tension de 35,4 cen- 
timètres. Les chiffres s'accordent parfaitement et, de fait, Dalton avait déduit 
s a  « loi D de la comparaison de l'éther et de l'eau. L'alcool, par contre, qui 
bout à 78 degrés a, à 58 degrés, une pression de 33 centimètres, donc nota- 
blement plus faible et c'est ce qui a lieu pour le plupart des corps. 
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La régle de Dühring, établie après celle de Dalton, s'accorde beaucoup 
mieux avec l'expérience. 

Elle consiste à introduire dans la formule de Dalton un facteur dépendant 
de la nature du liquide. Si l'on passe de températures d'égale tension à d'autres 
températures de même tension, les différences de température, au lieu d'être 
constantes, sont proportionnelles. En d'autres termes, la « loin de Dalton 
serait exacte, si l'on se servait pour chaque liquide d'une échelle de graduation 
spéciale, qui serait proportionnelle à la graduation centésimale. 

La formule de Dühring est, si l'on prend l'eau comme liquide de compa- 
raison : 

t' = 8 $- q ( t -  100). 

Ici -100 est la température d'ébullition de l'eau et û celle du corps étudié, 
à l a  pression normale de 76 centimètres de mercure ; t et t' sont leurs points 
d'ébullition sous une autre pression quelconque ; q est un facteur qui, suivant 
la nature du liquide, varie entre 0,s  et 2,3. On calcule q par la formule : 

Malheureusement la formule de Dühring n'est elle-même pas trbs exacte 
quoiqu'elle soit évidemment bien plus approchée que celle de Dalton. Une 
approximation plus grande est donnée par la formu!e de Winkelrnann (i880), 
dans laquelle le facteur q n'est pas constant, mais variable, en ce sens qu'il 
est fonction du rapport qui existe entre la densité de vapeur, observée expé- 
rimentalement sous la pression considérée, à la densité théorique. 

La formule s'accorde très bien avec l'expérience dans les limites où elle a 
été vérifiée ; comme d'autre part elle n'est pas sans exceptions et que jusqu'ici 
elle n'a pas reçu de sanction théorique, nous ne l'approfondirons pas davan- 
tage. 

Il  a été encore moins facile d'établir des formules générales des ten- 
sions de vapeurs que d'établir l a  relation qui existe entre les tensions 
des différents corps. 

On a fait, il est vrai, des propositions sans nombre dans ce sens, 
mais aucune n'a donné de résultats satisfaisants. La cause en  est pro- 
bablement dans le fait qu'on considérait l'état de la  vapeur comme 
determinant la tension, tandis qu'il faut plut6t considérer la tension de 
vapeur comme fonction de l a  nature du  liquide : les vapeurs peuvent 
exister aussi à des pressions 'inférieures ou sup6rieures à l a  tension 
correspondant à la température de l'expérience. Le fait qu'une certaine 
pression s'établit à une température donnée est causé par la  présence 
du liquide e t  déterminé numériquement par la nature de ce liquide. 

Pa r  suite d u  manque de relations générales dans cet ordre d'idées, 
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la chimie est réduite à former empiriquement des relations numériques. 
De pareilles relations ont d'abord été établies par H. Iiopp (1882) : 
Pour des co~nbinaisons organiques analogues, à #égales différences de 
constitution chimique correspondent d'égales diferences des tempera- 
tures d'ébullition. L'éther éthylique d'un acide, par exemple, bout, en 
moyenne, 19 degrés plus haut que l'éther methylique ; l'acide lui-même 
bout 45 degrés au-dessus de son éther éthylique, etc. 

Cette remarque avait aussitôt excité un grand intérêt et provoqué un 
nombre assez grand de reclierclies, faites en but d'établir des lois générales 
au lieu de s'en tenir à la sage réserve de H. Kopp. Toutes ces recherches 
ont été sans résultat, et il devait en &tre ainsi car leurs auteurs considéraient 
les points d'ébullition comme des grandeurs comparables entre elles, sans se 
demander s'il ne fallait pas considérer, au lieu de températures correspon- 
dant à des tensions égales, des températur~s correspondant à des tensions 
différentes dépendant de la nature des corps étudiés. De plus, les relations 
entre les points d'ébullition sous une pression déterminée, disparaissent aus- 
sitôt que l'on passe à une autre pression. 

Les études postérieures n'ont guère depassé le principe gdnéral éta- 
bli par Iiopp; bien plus, il a fallu le soumettre à des restrictions. 
D'après ce principe, des corps métamères devraient avoir même point 
d'ébullition, ce qui n'a pas lieu exactement. En particulier, les diffé- 
rences de constitution (inconnues au temps où Kopp établi1 son prin- 
cipe) des corps isomères de mBme fonction chimique, correspondent à 
des différences dans le point d'ébullition. Tel est le cas des alcools et 
acides primaires, secondaires ettertiaires; des isomères dits de position 
dans les dérivés de la benzine, etc. Il est vrai qu'ici aussi les diirérences 
sont de nature régulière, en ce sens qu'en géndral les alcools primaires 
bouillent à une tempbrature plus élevée que les secondaires, ceux-ci à 
une temphature plus élevée que les tertiaires ; de même, dans l'autre 
groupe, les combinaisons para ont en génoral un point d'ébullition 
plus élev4 que les combinaisons méta et orlho, mais de pareilles rdgu- 
larités sont d'un caractère trop restreint et souffrent trop d'exceptions 
pour que nous insistions plus longuement sur ce sujet. 

La théorie de van der Waals a apporté un éclaircissement remarquable sur 
le point, indiqué plus liaut, de savoir si on a le droit de comparer les ternpé- 
ratures d'ébullition sous la même pression. 

Si l'on remplace dans l'égalité générale : 
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les pression, volume et température, mesurés en unités ordinaires, par 
des fractions de leurs valeurs critiques, c'est-à-dire si l'on posep = ex ,  
V =  ncp, et T = mo, et qu'on remplace x ,  y et 8 par leurs valeurs données 
page 96 on a : 

Dans cette égalité tout ce qui dépend de la nature propre du corps dis- 
paraît : elle est donc valable pour tous les corps, de même que l'équation des 
gaz s'applique A tous les gaz. Les équations caracléristiques de tous les ccjrps 
yaze.ux el liquides deviennent donc les mêmes lorsqu'on exprime la pression, 
le volume et Eu température en fonclion des coefficients critiques. 

Il est vrai cru'il faut immédiatement Doser une restriction. La formule de 
van der Waals n'a été établie que pour le cas oil le volume du corps est au 
moins quatre fois plus grand que la quantité 6 ,  hypothèse qui n'est généra- 
lement pas exacte dans le cas des liquides. Il ne faut donc pas, dans ce cas, 
considérer cette relation générale comme nécessaire, bien qu'elle puisse avoir 
lieu en réalité. Pour les vapeurs, par contre, la relation doit subsister. 

De fait, van der Waals a montré, pour l'éther et l'acide sulfureux gazeux 
dont les constantes critiques sont connues, qu'à d'égales fractions des tem- 
pératures critiques correspondent comme tensions de vapeur des fractions 
égales des pressions critiques. 

La formule de van der Waals ne concorde pas avec celle de Dühring ; 
mais. si l'on considère les  oints d'ébullition sous des fractions éoales de la a 
pression critique, et non sous la même pression, la formule de Dï~hring 
devient identique à celle de van der Waals. 
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CHAPITRE IV 

RELAXIONS VOLUM~TRIQUES DES CORPS LIQUIDES 

Pour exprimer la refation entre le volume et la masse ou le poid 

on se sert en général du poids spécifique d donné par le rapport d = 
C 

g étant le poids et v le volume. Le poids spécifique est donc le poids 
de l'unité de volume. Mais le volume est variable avec la pression et 
la température, et le concept du poids spécifique se rapporte par con- 
séquent à une quantité variable de la substance considérée. 

On ne Peut donc utiliser cette grandeur pour établir des relations 
ayant rapport à la composition élémentaire des différentes substances. 
Nous employons de préférence l'inverse du poids spécifique, le volume 

v specibque cp = - 9  volume de l'unité de poids ; comme en chimie on ne 
.Q 

compare pas des quantités égales entre elles, mais des quantités pro- 
portionnelles aux poids moléculaires des corps, on multiplie le volume 
spécifique par le poids moléculaire m, et on obtient ainsi le volume 

mv m 
moléculaire p = miq = - = - Si l'on exprime le p0id.s moléculaire 

d 
en grammes, on obtient le volume moléculaire en centimètres cubes. 
Comme on a coutume de donner le poids sp6cifique des corps d, on se 
sert pour calculer le volume moléculaire de la dernière des formules 

m 
données plus haut, p = -* 

d 

L'expression « volume moléculaire a n'indique pas le volume occupé en 
réalité par la molécule ; nous ne sommes pas encore en état d'avoir une idée 
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exacte de ce dernier. Les volumes moléculaires sont des volumes qui con- 
tiennent, dans des circonstances données, un même nombre de molécules des 
différents corps que l'on compare. 

Les premières relations entre les volumes moléculaires furent décou- 
vertes par H. Kopp (1872) à la m&me époque où il découvrit les rela- 
tions entre les points d'ébullition; il les énonça sous une forme ana- 
logue : A d'égales diPrences dans la consti tut i~n correspondent des 
diffërences dgales dans les volumes moléczcluires. Mais il est bien évi- 
dent que les volumes moléc~ilaires des combinaisons organiques, sur- 
tout considérées ici, dépendent à un haut degré de la température, et, 
avant de comparer quoi que ce soit, il fallait déterminer la tempéra- 
ture à laquelle aurait lieu la comparaison. Kopp trouva bientôt que l'on 
obtenait des résultats beaucoup plus simples lorsque, au lieu de com- 
parer les liquides à la meme lempérature (à 00 par exemple), on les 
compare à leiir point d'ébullition, c'est-à-dire à des températures dif- 
férentes. 

La première découverte de ces relations a conduit à une longue série 
de recherches expérimentales très précises, qui, en partie, confirment 
et Etendent les premières observations, et en partie les restreignent, 
En principe, le volume moléculaire au point d'ébullition apparaît comme 
une propriété additive ; le volume moléculaire d'une combinaison est 
la somme des volumes moléculaires des corps combinés. Pour d'autres 
températures ces relations n'apparaissent pas aussi clairement. 

Dans des combinaisons analogues, le vohme  moléculaire vavie, pour 
chaque groupement CH" d'environ 22 unités. La relation a été vérifiee 
pour les carbures d'hydrogène, les alcools, les éthers, les acides, les  
aldéhydes et les acétones. 

Des liquides isomères 972l même volume moléculaire, comme on 1s  
voit, en particulier, en comparant des éthers et des acides isomériques, 

Un atome dloxygè?ae peul se substituer à deux d'hydrogène sans 
changer le volume înoléczch're. Cette relation a été établie uniquement 
par la comparaison des corps gras et des composés aromatiques. 

Les rEgles indiquées plus haut amènent facilement l'esprit à donner 
aux corps simples, carbone, hydrogène et oxygène, qui constituent les 
combinaisons considérées jusqu'ici, des volumes atomiques déterminés 
dont la somme serait égale au volume moléculaire de la combinaison- 
Mais cela n'est pas absolument réalisable, les écarts devenant trop 
considérables. La propriété considérée n'est donc pas purement addi- 
tive. Kopp montra la relation qui existe entre les écarts et les diffé- 
rentes manières dont l'oxygène entre dans la combinaison. Lorsque 
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l'oxygène est doublement lié au même atome de carbone (oxygène du 
'groupe carbonyle), le volume moléculaire est plus grand que s'il 
n'existe qu'une liaison simple entre le carbone et l'oxygène (oxygène 
du groupe oxhydryle). Si l'on attribue à l'oxygène, suivant sa fonction 
chimique, des volunles différents, les volunies moléculaires des com- 

.binaisons peuvent être représentes comme la somme des volumes ato- 

.miques de leurs composants, avec des écarts qui ne dépassent pas 
quatre pour cent. 

Les valeurs numhriques de ces volumes sont : 

Carbone. . . . . . . . . . . .  11 
Hydrogène. . . . . . . . . . .  5,s 

. . . .  Oxyghe de carbonyle. 12'2 
- d'oxhydryle . . . . .  7,8 

Si nous prenons, par exemple, l'acide acétique CH%O(OH), le calcul 
nous donne : 

2C. . . . . . . . . . .  = 22 
4H. . . . . . . . . . .  = CL2 
O (carbonyle) . . . . .  = 12,2 
O (oxhydryle) . . . . .  - 7'8 

64'0 

La valeur observée est 63,T. 
Kopp a aussi déterminé les volumes atomiques pour d'autres corps ; 

en voici le tableau : 

Soufre . . . . . . .  22,6 
Chlore. . . . . . .  22'8 
Brome. . . . . . .  27,8 

. . . . . . . .  Iode 37,5 
Phosphore. . . . .  25.4 
Silicium. . . . . .  32.0 
Arsenic . . . . . .  26,O 
Antimoine. . . . .  33,O 
Etain. . . . . . . .  40,O 
Titane. . . . . . .  38,O 

Les derniers chiffres, n'étant déduits que d'un petit nombre de com- 
binaisons, sont assez incertains. 

Pour l'azote, on trouve, suivant la nature du corps Btudit?, des chiffres 
tres différents, ce qu'on ne peut expliquer d'une maniere satisfaisante ; 
de même certaines combinaisons sulfureuses donnent lieu à des écarts. 
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Ces faits conduisirent à l a  conclusion que l'influence de la  fonction 
'chimique d u  corps simple sur  l e  volume atomique n'a pas lieu seule- 
ment  pour l'oxyghne, mais pour tous les corps capables de se combiner 
suivant plusieurs modes. 

Ainsi Biiff (1865) a montré que dans les combinaisons non saturées le 
'volume moléculaire est un peu plus grand que celui que l'on calcule d'après 
les chiffres de Kopp. Le m&me résultat a été obtenu plus tard par Sc,hiff et 
Horstmann; ce dernier a fait voir en mbme temps la très grande influence 
de la constitution chimique dans ces composés à chaîne fermée. 

Schiff a ensuite montré que des combinaisons isomères n'ont pas toujours 
'des volumes moléoulaires rigoureusement égaux. En général, ils diffèrent 
même un peu en ce sens que des corps à point d'ébullition plus élevé ont un 
plus grand volume moléculaire. D'autre part, les travaux de Staedel ont 
montré que les dérivés chlorés et bromés isoméres de l'éthane présentent 
des différences notables de volume moléculaire. 

Tous ces faits indiquent bien que les volumes molt5culaires des com- 
binaisons organiques sont soumis à deux influences. D'une part il y 
a addition des volumes atomiques des éléments formant la combinaison, 
dans le sens' admis par  Kopp : de ce CM, le volume moléculaire est 
donc une propriété additive. D'autre part, la manière dont les différents 
éléments sont liés chimiquement détermine une variation dans l'espace 
occupé, peut-&tre dans l'espace occupé par  chaque élément, mais 
plus probablement dans l'espace occup6 par l'ensemble des élements 
combinés. De semblables propriétes qui dépendent de la liaison 
chimique ou constitution sont dites constitutives; les volumes molé- 
culaires des combinaisons chimiques liquides doivent donc être 
considdrés comme des grandeurs additives, soumises à des influences 
constitutives. 

En dehors des considérations de Kopp, d'autres manières de représenter 
les relations précédentes ont été proposées par divers savants. Comme elles 
n'ont pas reçu un accueil plus général que celles de Kopp, il n'en sera pas 
autrement parlé ici. 

Je tiens encore à appeler l'attention du lecteur sur deux points : d'abord 
sur la question des températures comparables. Dans ces derniers temps, 
Hortsmann a rejeté la comparaison aux points d'ébullition respectifs pour re- 
commander à sa place la comparaison àune température constante quelconque. 
H. Kopp s'est élevé avec raison contre ce changement, car on abandonnerait 
ainsi un certain nombre de relations qui existent indubitablement aux points 
d'ébullition. D'autre part, les points d'ébullition semblent aussi, d'après la 
théorie de van der Waals (v. p. 9 7 ,  devoir être remplacés par des tempé- 
ratures qui seraient des fractions égales des températures critiques. En fait 
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on arrive, dans la limite des données qui existent actuellement, à écarter 
certaines divergences par cette manibre de calculer. Pour une application plus 
ghérale ,  les données de températures critiqued sont encore en trop petit 
nombre. 

En second lieu, on n'a étudié jusqu'ici que les relations stœchiométriques 
des voliimes moléculaires, mais non celles de la dilatation thermique. Pour 
cette dernière. on a ~robablement dans le module de dilatation de Mendeleveff 
(v. p. 85) un terme de comparaison suffisant. Il est à prévoir que ces gran- 
deurs doivent présenter des variations réguliéres, puisque de telles variations 
existent dans les liquides, et qu'elles ne sont indubitablement pas limitées 
aux points d'ébullition. 

Nous signalerons enfin que van der Waals a applique la théorie des états 
corres~ondants à la dilatation des liauides et est arrivé à ce résultat : la dila- 
tation de différents liquides pour des fractions égales de leurs températures 
critiques est trBs sensiblement la m&me. 

Toutes ces recherches loourraient étre étendues bien davantage. si l'on 
déterminait les températur& critiques d'un grand nombre de liquides. 
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CHAPITRE V 

La lumière se meut, comme on le sait, à travers les différents corps 
transparents avec des vitesses tres diffhentes. On peut facilement 
déterminer leurs valeurs relatives cn suivant le chemin parcouru par 
un rayon lumineux qui passe sous un certain angle, d'un milieu dans 
un autre. 

Le rayon lumineux obéit alors à la loi qui veut que le sinus de 
l'angle d'incidence soit au sinus de l'angle de réfraction dans un rap- 
port constant; ce rapport est celui des vitesses de la lumière dans les 
deux milieux ; on l'appelle indice de réfraction. 

Pour déterminer l'indice de réfraction des liquides, on se sert de 
prismes creux formés par des glaces à faces paralleles et remplis du 
liquide à étudier. On envoie sur le prisme un faisceau de lumière 
parallèle au moyen d'une lentille et d'une fente placée au foyer de la 
lentille, et on vise l'image de la fente avec une lunette régl6e pour la 
vision à l'infini, après avoir placé le prisme dans la position qui cor- 
respond au minimum de déviation. 

On a alors, en appelant a la déviation, d l'angle du prisme réfringent et 
n L'indice de rkfraction, la relation simple : 

I s i n ~ ( r f  d )  
12 = 

i 
sin - a 

2 

C'est la méthode ordinaire de détermination de l'indice de réfraction. Une 
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autre, beaucoup plus commode, mais généralement moins exacte, repose sur 
le phénomène de la réflexion totale. 

Si i est l'angle d'incidence, r celui de réfraction, on a,  comme on l'a vu 
sin i 

plus haut, - = n, ou sin i = n sin r. Si la lumière se meut d'un milieu 
sin r 

moins réfringent dans un milieu plus réfringent, n est plus grand que l'unité 
et par suite i plus grand que r. Il y a donc pour toute valeur de i une valeur 
réelle de r .  Mais si la lumière passe d'un milieu plus réfringent dans un milieu 
moins réfringent, n est plus petit que 4, et par suite r plus grand que i. Mais 
alors à toute valeur de i ne peut plus correspondre une valeur réelle de r. Si, 
par exemple, n = 0,8, il existe bien un angle de réfraction pour tout angle 
d'incidence dont le sinus est inférieur A 0,8 ; pour sin i = 0,8, sin r devient 
égal à 2 ,  et par suite r = godegrés, c'est-à-dire que le rayon ne pénètre plus 
dans le deuxiéme milieu, mais se meut parallèlement au plan de séparation 
des deux milieux. Pour des angles d'incidence plus grands sin i > 0,8, sin 9% 
serait donc plus grand que l'unité, ce qui est impossible. Toute réfraction 
cesse et l'on a la réflexion totale. 

L'angle limite, pour lequel commence la réflexion totale, peut être déter- 
miné d'après ce qui précéde; il correspond à sin r = 1, d'où sin i = n. Si  
l'on détermine cet angle, on peut facilement en déduire l'indice de réfraction. 

Les appareils employés dans ce but sont généralement appelés réfracto- 
mètres. Le premier instrument de cette espèce est celui de Wollaston (1801); 
dans ces derniers temps, Abbe et Pulfrich en ont construit de commodes. 

Si l'on considere la déviation d'un faisceau de  lumière blanche par 
u n  prisme à liquide, on obtient, comme toujours, u n  spectre, les diffé- 
rentes couleurs étant plus ou moins fortement rdfractées. 

Il faut donc déterminer les indices de réfraction pour des radiations 
lumineuses déterminées. Les rayons lumineux plus généralement 
employes dans ce but sont donnés ci-dessous avec leurs longueurs 
d'onde en  millionièmes de  millimèires. 

Lithium (rouge) . . . . . 670,6 
Hydrogène (rouge) . . . 636'2 
Sodium (jaune) . . . . . 585'5 et 588,9 
Thallium (vert) . . . . . 834'5 
Hydrogène (vert) . . . . 486,O 
Hydrogène (violet). . . . 434,O 

L'indice de réfraction d'un liquide donné dépend, non seulement de 
la nature de  la  lumière, mais  aussi de la  température ; généralement il  
décroît lorsque celle-ci croit. De mkme i l  varie avec l e  volume spEci- 
fique du  liquide, lorsque l'on change l a  pression extérieure. Il faut 
donc chercher s'il n'existe pas une fonction de l'indice de rbfraction 
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qui exprime l'influence de la substance sur la vitesse de la lumière, 
indépendamment de l'espace dans lequel le corps est réparti. 

~ lus ieùrs  formules de ce genre ont été proposées, mais aucune n'a 
complètement résolu le problème. Newton avait proposé, en s'appuyant 
sur sa théorie de l'6mission de la lumière, la formule (a'- 1) cp étant 

nz - 1 
le volume spécifique, ou - 

d 
, d étant la densité. Cette formule 

perdit toute importance théorique quand la théorie des ondulations fut 
définitivement victorieuse ; Gladstone et Dale (2858) démontrhrent 
qu'elle n'est même pas exacte empiriquement. Ils montrèrent simulta- 
nément que la fonction analogue mais plus simple (12 - 1) cp ou 
n - l  

d 
restait bien plus constante aux diverses températures et 

qu'elle pouvait, par suite, être considérée comme mesure du pouvoir 
réfringent. 

Landolt et d'autres expérimentateurs, en étudiant cette formule, 
montrèrent que cette constance n'était qu'approximative, bien que l'ap- 
proximation fût en général assez grande. O n  n'a jamais cherché à l'éta- 
blir théoriquement. 

Dans ces derniers temps, L. Lorenz et H. Lorenz établirent indépen- 
damment, en partant de considérations théoriques dans lesquelles nous 
n'entrerons pas ici, une formule qui fut accueillie avec beaucoup de 
faveur, sur tout lorsque Lorenz eut démontré qu'elle était valable pour 
un cas qui etait en contradiction avec les autres formules. L'expres- 

122 - 1 
sion dont il s'agit est de la forme - - y ; elle fournit des valeurs 

n2+2 
très sensiblement constantes quand on l'applique à des corps soit à 
l'état liquide, soit à l'état gazeux. Voici quelques-uns des chiffres 
obtenus : 

Liquide (20") 
Etlier éthylique. . . . . 0,3029 
Alcool éthylique . . . . 0,2807 
Eau .  . . . . . . . . . . 0,2061 
Chloroforme. . . . . . . 0,1791 
Iodure d'éthyle. . . . . 0,1558 
Acétate d'éthyle. . . . . 0,2549 
Sulfure de carbone. . . 0,2809 

Gazeux 
0,3068 
0,2820 
0,2068 
0,1796 
0,1571 
0,2683 
0,2898 

La concordance, malgré l'énorme différence des densités, est réelle- 
ment satisfaisante. La formule plus ancienne (n - 1) cp n'est plus 
applicable à ce cas ; elle donne des écarts bien plus consid6rables. 
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Dans d'autres cas, il est vrai, l'ancienne formule est meilleure que la nou- 
velle. Si l'on fait varier la densité d'un liquide par compression et que l'on 
détermine les indices de réfraction correspondants, l'expression (n - I )  cq est 

na - I 
plus constante que l'expression - . cq. 11 en est de meme pour les varia- 

, ia 4 9 - 1 -  

tions de densite produites par des variations de température, et enfin pour le 
cas des mélanges. 

S'il existe, en effet, une certaine valeur r pour les propriétés optiques, 
valeur indépendante de l'état physique du corps, la valeur r, relative à un 
mélange, doit évidemment être égale à la somme des valeurs relatives aux 
composants. Si - nous - avons donc deux corps dont les propriétés optiques 

na - i 
(la - I )  y OU y ,  soient égales à r, et P., et si nous mélangeons m ,  

n + 2  
parties du premier et m, du deuxiéme, nous devons avoir : 

Cette relation se vérifie assez exactement, comme Landolt et Wullner l'ont 
montré pour la fonction r = (n - l ) y .  Elle s'adapte aussi a la formule nou- 
velle, mais les écarts sont généralement plus grands. 

Tandis que la nouvelle formule donne des valeurs constantes, malgré 
l'énorme variation qui a lieu dans le passage de l'état liquide à l'état gazeux, 
alors que l'ancienne formule n'est plus applicable, elle donne de plus 
médiocres résultats pour les variations relativement faibles dues à la pression 
ou au mélange. 

Il subsiste donc une incertitude sur le choix de la formule a employer pour 
les études stœchiométriques qui nous occupent. Cependant cette incertitude 
n'a pas une portée bien grande, car les relations générales se présentent 
sous une forme identique avec les deux formules, les valeurs numériques 
étant seules diffbrentes. La prernibre se recommande par sa simplicité; mais 
dans ces derniers temps on s'est servi presque exclusivement de la formule 
u théorique D ; dans ce qui va suivre, on se servira des deux. 

Lorsque l'on eut  trouvé que la  constante de réfraction d'un mélange 
est l a  somme des constantes de réfractions des composants, chacune 
de ces constantes étant multipliée par  la  proportion des corps qui entre 
dans le.mélange, on fu t  amené à rechercher si une  semblable relation 
n'existait pas pour les combinaisons chimiques. 

Landolt (1864), qui, le premier, souleva l a  question e t  y répondit 
affirmativement, arriva à l a  conclusion que la  constante de réfrac- 
tion d'une combinaison est l a  somme des quantités de même nature 
relatives aux  corps simples composants. Si m est le poids moléculaire 
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n2-1 
de la combinaison dont la constante de réfraction (n- 4 )  cp ou 7 y, 

îz +2 
est égale à r ,  les constantes des corps simples dtant ri, r2, r, .... . et 
leurs poids atomiques mi, mn . . . . . on a la relation 

où ?il, n, . .. . . représentent les nombres d'atonies des corps simples qui 
font partie de la combinaison. 

Les grandeurs mi ri, m, r,, etc., sont dites rkfractions atomiques des 
corps simples correspondants ; mr est la réfraction moléculaire de la 
combinaison. 

On peut donc dire : La réfraction moléculaire d'une combinaisonest 
la somme des réfractions atomiques de ses éléments. Il est vrai que ce 
principe (comme ceux des volumes moléculaires) nécessite certaines 
restrictions. 

Il y a d'abord la question de savoir à quelle longueur d'onde on doit 
rapporter les mesures. La dispersion varie beaucoup d'un corps à l'auire 
et L'on obtient des valeurs s'écartant sensiblement les unes des autres, 
suivant qu'on emploie de la lumière de la longueur d'onde plus ou 
moins grande. Schrauf (1862) avait bien propos6 de prendre, au lieu 
d'une longueur d'onde déterminée, la constante A de la formule de 
dispersion de Cauchy : 

où ), représente la longueur d'onde, et qui pour X = = donne ?z =A ; 
la proposition fut acceptée dans beaucoup de cas. Il semblait, en effet, 
rationnel, au lieu de calculer avec l'indice de réfraction relatif à une 
longueur d'onde quelconque, de calculer avec l'indice relatif à des 
ondes de longueur infinie. Mais il se trouve que cette formule ne repré- 
sente que très imparfaitement la dispersion; suivant les différentes 
observations on trouve des valeurs différentes pour A ;  des mesures 
rhcentes dans le spectre intra-rouge ont montré que, très vraisembla- 
blement, l'indice de réfraction ne tend pas vers une valeur limite 
déterminée. 

On est donc revenu à l'emploi d'une radiation déterminBe ; généra- 
lement on rapporte les valeurs des indices à la raie rouge de l'hydro- 
gène qui correspond à une longueur d'onde de 656,2 millionièmes de 
millimètres. 
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Les recherches sur les relations dans les propriétés optiques se sont, 
portées de préférence sur les combinaisons organiques; ce sont elles 
qui ont permis à Landolt d'6noncer le principe mentionné plus haut, 
que la réfraction est une propriéth additive. C'est aussi dans le domaine 
de la chimie organique que Bruhl (1880) a trouvé les restrictions rela- 
tives à ce principe. 

Gladstone déjj  avait montré que beaucoup de combinaisons, notam- 
ment celles de la série aromatique, n'obéissaient pas à la loi de Lan- 
dolt. Des recherches plus approfondies permirent à Brühl de voir que 
cela avait lieu pour toutes les combinaisons dans les molécules des- 
quelles la chimie actuelle admet une double liaison entre les atomes 
de carbone. De pareils corps présentent toujours une réfraction molé- 
culaire beaucoup plus grande que celle que donne le calcul ; il faut, 
par suite, étendre le principe de Landolt d'une manière analogue à ce 
qui a été fait pour la loi des volumes moléculaires de Kopp. A côté de 
la sommation additive se placent des influences constitutives, et les 
éléments de la combinaison agissent différemment sur la réfraction 
moléculaire, suivant la façon dont ils sont combinés. 

Cela a d'abord été approfondi pour le carbone, mais se présente aussi 
pour d'autres corps simples, tels que l'oxygène, l'azote, etc. Ainsi 
Brühl donne le tableau suivant : . 

carbone . . . . . . . . . . . . . .  2,48 
Hydrogéne . . . . . . . . . . . .  1.04 
Oxygene (OH) . . . . . . . . . .  4 $8 
Oxygène (CO) . . . . . . . . . .  2,34 
Chlore. . . . . . . . . . . . . . .  6'02 

. . . . . .  Brome. . . . . . . .  : 8,95 
. . . . . . . . . . . . . . .  Iode. 13,99 

Azote (liaison simple). . . . . . .  3,03 
Liaison éthylénique . . . . . . . .  1,78 
Liaison acétylénique . . . . . . .  2.18 

Les deux dernières valeurs signifient que deux atonies de carbone 
doublement liés ne possèdent pas une réfraction atomique de 
2 X 2,48 = 4,96, mais de 6,74, supérieure de 1,78 au chiffre précé- 
dent ; de même deux atomes de carbone triplement liés possèdent une 
réfraction atomique 4,96 + 2,18 = 7,14. 

n?- l A l'aide de ces constantes, qui se rapportent à la .formule n'+2 - Y 

à la radiation cr de l'hydrogène, on obtient des valeurs qui, générale- 
ment, concordent bien avec celles données par l'expérience. 
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L'influence sensible et trés constante de la double liaison s'est mon- 
trée plusieurs fois utile pour décider de certaines questions de consti- 
tution. Ainsi, par exemple, Brühl a indiqué que ces considérations 
conduisaient, .conformément au schéma de Kékulé, à trois doubles 
liaisons pour la benzine, conclusion qui, il est vrai, n'est pas sans avoir 
été discutée. 

On ne doit cependant pas admettre que les différences qui existent encore 
entre la mesure directe et le calcul ne proviennent que d'erreurs d'expé- 
riences. Bien plus, il ressort de cet ensemble de matériaux que ces différences 
existent en réalité. Elles proviennent en partie de ce qu'on ne peut encore 
éliminer complètement la dispersion elle-même ; les corps très réfringents 
présentent réguliérernent une réfraction moléculaire plus grande que celle 
qui est calculée d'après les constantes précédentes. Pour d'autres corps peu 
dispersifs, des différences plus faibles se sont prdsentées; le principe énoncé 
plus haut: qu'au schéma additif des constantes de réfraction venaient s'ajou- 
ter des influences constitutives de moindre importance, s'applique encore ici. 
La détermination de la nature et de la grandeur de ces influences est encore 

- réservée à l'avenir. 

Les constantes données plus haut peuvent être vérifiées partielle- 
ment en calculant les réfractions atomiques des corps sinlples libres 
d'après leurs indices de réfraction et leurs densités. Ainsi, pour l'hy- 
drogène et le chlore, on trouve les réfractions H = 1,05, Cl = 5'78 qui 
concordent sensiblement avec celles déduites de leurs combinaisons. 

Les combinaisons de la chimie inorganique ont été bien moins dtii- 
diées que celles de la chimie orgdnique. lYous sommes redevables de 
tout ce que nous savons sur ce sujet aux travaux de Gladstone. On 
trouve encore une loi générale additive, quoiqu'elle soit nettement 
modifiée par des influences constitutives. Ainsi, par exemple, la  réfrac- 
tion moléculaire des acides libres diffbre de celle de leurs sels de potas- 
sium d'une quantité qui est sensiblement la même pour tous les acides 
forts. On trouve de même une différence constante pour les acides 
faibles; mais dans les deux groupes la différence n'est pas la même. 
De même, lorsqu'un métal peut former plusieurs séries de sels, il 
possède dans chaque série une réfraction atomique différente. 

La détermination des réfractions moléculaires des corps de la chimie inor- 
ganique s'est faite généralement en dissolution aqueuse. Si la solution con- 
tient p molécules d'eau pour une de sel, on a la relation : 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



114 S T ~ C H I O M ~ T R I E  

oa 48 est le poids moléculaire de l'eau, rn celui du sel, r ,  r,, R, les constantes 
"' - 

de la solution, de l'eau et du sel. On (n - 4) ep  OU 7 
n + a  

tire de là la réfraction moléculaire de ce dernier : 

Des recherches particulibres avaient permis à Gladstone de conclure 
qu'on obtient des valeurs concordantes pour la réfraction moléculaire, qu'on 
la  détermine sur le sel solide [il se servait de prismes de sel marin) ou sur la 
solution ; mais des recherches plus récentes ont montré que cethe relation 
n'était pas exacte. 
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CHAPITRE VI 

ROTATION DU PLAN DE POLARISATION 

La propriété que possedent certains liquides de dévier Ie plan de 
polarisation de la lumière est essentiellement constitutive-Cette pro- 
priété n'appartient qu'à un petit nombre de corps, qui, dans les limites 
des connaissances actuelles, sont exclusivement des composés carbonés, 
et elle ne se présente dans ces substances que dans des conditions bien 
dé berminées. 

L'angle dont est dévié le plan de polarisation par les liquides 
dépend de la nature de ceux-ci et de la longueur d'onde de la lumiere 
considérée ; 31 est proportionnel à l'épaisseur de la tranche traversée 
et varie avec la température. 

L'angle dont est déviée une lumiEre polarisée de longueur d'onde 
donnée, aprbs avoir traversé une tranche dont 1'Bpaisseur est inverse- 
ment proportionnelle au poids spécifique, est dit : pouvoir rotatoire spé- 
cifique. On le désigne par [a]  et on a la relation : 

où a représente l'angle mesuré, & l'épaisseur de la tranche, et d l e  poids 
spécifique du liquide. Comme unité de longueur on se sert g6nérale- 
ment du décimètre. - 

Si l'on multiplie cettevaleur par le poids moléculaire m, le poumir 
rotatoire moleculaire sera ??2 [a] .  Généralement, comme les chiffres 
sont assez considérables, on prend la centième partie de cette valeur 
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e t  on a le pouvoir rotatoire moléculaire : 

S'il s'agit de dissolutions ou de mélanges, on peut également déterminer le 
pouvoir rotatoire spécifique et le pouvoir moléculaire du corps dissous, en 
faisant la supposition (ghéralement incorrecte) que le dissolvant n'a pas 
d'influence sur le pouvoir rotatoire. S'il y a p grammes du corps dissous 
dans v centimètres cubes, les pouvoirs rotatoires spécifique et moléculaire 
sont : 

Si la composition de la solution est donnée en poids de façon que pour 
100 grammes de dissolution il y ait k grammes du corps dissous, d étant le 

100 poids spécifique de la solution, son volume est et les deux expressions 
précédentes prennent la forme 

100 a 
[a] = - 

kd 1 

La longueur 1 est aussi généralement exprimée en décimètres. 

La mesure du pouvoir rotatoire se fait généralement pour une radia- 
tion déterminée,-presque toujours pour la lumière jaune de la flamme 
du sodium ; on dgsigne les valeurs correspondantes par [a] ,  et [ml,, la 
raie jaune du sodium correspondant à la  raie D dans le spectre 
solaire. 

Les appareils qui servent à ces mesures ne peuvent etre décrits 
ici d'une manière détaillée. Ils se composent tous de deux'polari- 
seurs entre lesquels on place le liquide à étudier dans un tube de 
verre fermé par des lames à fams parallèles. Si les polariseurs 
étaient plac6s primitivement dans une certaine position l'un par rap- 
port à l'autre, periendiculairement par exemple, de faqon à éteindre 
.complètement la lumière, il faudra, après interposition du liquide, 
-fa% tourner l'un des polariseurs d'un certain angle pour revenir au 
meme état. Les diveri appareils ne diffèrent que par les dispositions qui 

.permettent de reconnaître la position réciproque des deux polariseurs au 
debut et de la rétablir. L'angle dont il faut faire tourner l'un des pola- 

..riseurs est l'angle de rotation désigné plus haut par a .  On dit qu'un 
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ROTATION DU PLAN D E  POLARISATION 417. 

corps est dextrogyre lorsqu'il faut faire tourner le polariseur placé 
près de l'œil vers la droite (dans le sens des aiguilles d'une montre), 
pour revenir à l'état primitif, après avoir intercalé le liquide ; dans le 
cas contraire, le corps est dit lévogyre. 

Tandis que pour les corps liquides les mesures sont parfaitement définies, 
des difficultés sérieûses se présentent lorsqu'il s'agit d'un corps qu'il faut 
préalablement dissoudre dans un liquide approprié. Le pouvoir rotatoire 
est très sensible aux moindres influences ; aussi trouve-t-on souvent des 
valeurs très différentes lorsqu'on détermine, par les formules données plus 
haut, le pouvoir rotatoire spécifique d'un même corps dissous dans des dissol- 
vants différents, ou dans le même dissolvant en proportion différente. 

C'est par suite de cette circonstance qu'on n'a pas encore pu trouver 
de relation générale bien certaine entre le pouvoir rotatoire moléculaire 
et les autres propriétés. Le point théorique qu'il faut résoudre à pro- 
pos de ces phénomènes se trouve plutat dans la question de savoir par 
suite de quelles circonstances les corps peuvent acquérir le pouvoir 
d'agir sur la lumière polarisée. 

L'existence de cette propriété dans certains corps solides cristallisés 
provient très probablement d'une disposition bien determinée de leurs 
particules. Reusch (1869) a tout d'abord montré qu'on peut constituer 
artificiéllement un corps possédant le pouvoir rotatoire en mettant 
en pile des feuillets de mica de façon que l'axe optique de l'un d'eux 
fasse un angle déterminé avec le précédent. Il est vraisemblable de 
supposer qu'une distribution héliçoïdale des particules existe 
dans le quartz et d'autres cristaux possédant le pouvoir rotatoire ; et 
cette supposition concorde très bien avec leurs proprietés cristallogra- 
phiques. 

Pour les liquides on ne peut admèttre une pareille disposition des 
molécules, à cause de leurs déplacements perpétuels. Cette structure 
héliçoïdale doit donc exister à l'intérieur même des molécules. Cette 
hypothèse est confirmée par une expérience de Biot, d'apres laquelle les 
vapeurs des liquides actifs possèdent encore le pouvoir rotatoire. 

Le Bel et van't Hoff (1874) montrèrent presque simultanément que 
tous les corps optiquement actifs, qui possedent à l'état non cristallin 
la propriété de faire tourner le plan de polarisation, contiennent un 
atome de carbone (( asymétrique n, c'est-à-dire dont les quatre valences 
sont liées à quatre atomes ou radicaux différents. Si l'on se représente 
les quatre valences aux sommets'd'un tétraèdre, on peut y placer quatre 
radicaux différents de deux manières produisant des formes quine sont 
pas superposables. Si l'on désigne ces quatre radicaux par a, b, c, d 
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et que l'on se figure les tétraèdres reposant par une de leurs faces sur 
le plan du tableau, on a les deux formes suivantes qui sont symé- 
triques, mais pas superposables. 

Quand l'on place les deux tétraèdres de façon que le radical d soit au 
sommet, les lettres a, b, c se suivent pour l'un dans le sens des 

aiguilles d'une montre. et " ' pour l'autre dans le sens 
inverse. 

Quelle que soit l'idée 
que l'on ait sur l'hypo- 
thèse de la distribution 

O totraédrique des valences b 
FIG. 9. (hypothèse qui dans ces FIG. 10. 

derniers temps a été re- 
connue, d'après des consid6rations d'un autre ordre, comme très 
vraisemblable), ce fait est au moins digne d'attention: Jusqu'ici on n'a 
trouzqé aucun corps posdericcnt le potmoir rotatoire optique qui ne con- 
lienne un atome de carbone asymétrique, dans le sens indiqué plus 
haut. 

II est vrai que, par contre, on connaît beaucoup de corps qui contiennent un 
atome de carbone àsymétrique et cependant ne font pas dévier le plan de 
polarisation. Ce fait s'explique d'une manière très vraisemblable par la théorie 
précédente. 

Dans la formation d'un corps qui contient des atomes de carbone asymé- 
trique, il y aura généralement autant de molécules à groupement direct que 
de mélocules à groupement inverse. On obtient alors un ensemble dans leqiiel 
Leseactions dextrogyres sont exactement neutralisées par les actions lévogyres ; 
ie corps paraîtra inactif. Ce n1est qu'en séparant les parties gauches des 
parties droites qu'on pourra observer leur action optique. 

D'après cette théorie chaque combinaison à atome de carbone asy- 
métrique doit exister sous deux formes différentes dont l'une est dextro- 
gyre, et l'autre lévogyre, les actions étant égales et de sens contraire; 

Ce fait a été observé dans beaucoup de cas. Tout d'abord, Pas- 
tteur (1848) l'a découvert pour les acides tartriques. Plus tard on a pu 
l e  vérifier pour l'acide malique, l'acide amygdalique et d'autres corps ; 
ril.est donc très vraisemblable que cette relation est générale. Il ne  
faut donc pas regarder comme une propriété particulière du corps le 
pouvoir dextrogyre ou lhogyre, mais considerer qu'il doit exister pour 
tout corps actif une modification gauche comme une modification droite; 

De pareils corps, de propriéth optiques opposées, ne diiEre-nt que 
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par leurs propriétés optiques et cristallographiques ; leuG propriotés 
chimiques sont identiques jusque dans les moindres particularités. Ce 
n'est que lorsqu'ils se combinent avec des corps également doués d'ac- 
&ion optique qu'ils peuvent donner des combinaisons de propriétés diffé- 
rentes. Les mdlanges de quantités égales des deux modifications oppo- 
sées se comportent tout autrement ; de pareils mélanges forment souvent 
de vdritables combinaisons qui se comportent autrement que les compo- 
sants. 

Ainsi, par exemple, l'acide tartrique ordinaire droit a exactement 
les mémes propriét6s que l'acide gauche; la combinaison des deux 
acides, que l'on obtient en faisant cristalliser par évaporation le mélange, 
l'acide racémique, a de tout autres propriét6s. Les deux premiers 
cristallisent anhydres, le dernier avec une certaine quantité d'eau; 
les premiers ne précipitent pas les solutions de sulfate de chaux, le 
dernier les précipite, etc. Mais il faut bien remarquer que ces écarts 
n'existent que pour les combinaisons solides ; en solution, l'acide racé- 
mique se comporte comme un mélange des deux acides tartriques. 

Sous ce rapport l'hypothhse de van't Hoff et de Le Bel s'accorde 
donc avec l'expérience. Il en est aussi de même pour d'autres particu- 
larités que présente l'acide tartrique. 

Outre les deux acides tartriques actifs et l'acide racémique, il existe 
un quatrihme acide tartrique, également dénué de pouvoir optique, 
comme l'acide racémique, mais qui ne peut être sépar6, comme celui- 
ci, en acide droit et acide gauche. Il présente aussi d'autres propriétés 
chimiques que les précddents. 

Pour se rendre compte de ce fait en partant de la théorie prdcé- 
dente, i l  faut se rappeler que l'acide tartrique a pour formule de 
constitution : 

COOH 
kt - c< 

OH ' 
OH 

H-C< 
COOH 

11 possède donc deux atomes de carbone asymétriques semblables. 
Ces deux atomes de carbone peuvent Atre de nature à faire tourner 
tous deux le plan de polarisation dans le mAme sens à droite ou à 
gauche ; ce serait la constitution des acides tartriques droit ou gauche. 
Mais il peut se faire'que les deux atomes de carbone asymétriques 
exercent des actions opposhes sur le rayon lumineux. Alors, la consti- 
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tution des deux groupements dans le cas prhcédent étant exactement 
symétrique, la compensation a lieu dans la molécule même : le corps 
ne doit pas avoir de pouvoir optique et ne doit pas pouvoir &tre séparé 
en parties actives. 

D'aprés cela, des modifications inactives et non séparables ne peuvent exister 
que pour des corps qui contiennent un nombre pair d'atomes de carbone 
asymétrique présentant deux à deux la même constitution. Jusqu'ici l'expé- 
rience n'a pas encore donné de démenti formel a la théorie ; certaines obser- 
vations semblent cependant indiquer des exceptions, mais elles n'ont pas été 
vérifiées. 

La rotalion magnetique du plan de polarisalion, découverte par Fara- 
day en 1846, constitue un groupe de phénomènes en relation intime avec 
les précédents. Elle consiste en ce que des corps transparents intro- 
duits dans un champ magnétique ou à l'intérieur d'un solénoïde 
acquièrent temporairement, c'est-à-dire pendant le temps que dure 
l'excitation électrique ou magnétique, le pouvoir de faire tourner le 
plan de polarisation de la lumiére. L'angle de rotation est proportion- 
nel à l'intensité du champ magnétique, proportionnel à la longueur de 
la tranche influencée ; en outre, il dépend de la nature du corps el de 
la température. 

L'étude de ce phénomène a été faite primitivement à un point de 
vue purement physique. Des considérations chimiques n'ont dté intro- 
duites que par Perkin (1882), à qui nous devons presque tout ce que 
l'on sait sur la question. 

Perkin appelle rotation spécifique le rapport des rotations produites, 
d'une part par le corps étudié, d'autre part par l'eau, dans le m&me 
champ magnétique, les longueurs des deux colonnes étant inversement 
proportionnelles à leurs poids spécifiques. Soit o l'angle de la rota- 
tion produite par une colonne de longueur Z du liquide, de poids spéci- 
fique d,  et soient w,, Io, do les valeurs correspondantes pour l'eau à 

tolodo. même température, la rotation spécifique est r = - 
w,ld 

La rotation moléculaire est le rapport des rotations produites par 
des quantités nioléculaires et a pour valeur: 

M étant le poids moléculaire du corps, 18 celui de l'eau. La rotation 
moléculaire de l'eau est, par suite, égale à l'unité. 
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Lorsque l'on compare les rotations moléculaires de divers corps, on 
ne constate de caractixe additif qu'en s'élevant dans les séries homo- 
logues : on trouve pour chaque groupe CH- une augmentation de 
1,023 unités. Cette valeur est la même pour toutes les séries. La rota- 
tion mol6culaire peut donc Btre représentée par c + n 1,023, ÎZ 

Btant le nombre des groupes CH2, et c une constante qui a une valeur 
déterminée pour chaque &rie de combinaisons homologues. 

Les constantes c sont de caractère complètement constitutif; elles 
sont, par exemple, différentes pour les paraffines normales et les iso- 
paraffines, les alcools normaux et les iso-alcools, ainsi que pour les 
acides de la même catégorie. Ces formules ne sont aiissi valables que 
pour les combinaisons qui contiennent au moins une fois le radical 
méthylène CH?; ainsi, par esemple, la constante 0,393 des acides gras 
normaiJx ne convient pas pour l'acide formique HCOOH et l'acide acé- 
tique CHXOOH, qui ne contiennent pas CH'. 

Le pouvoir rotatoire magnétique a Eté utilisé plusieuks fois pour 
dbterminer les groupes de combinaisons auxquels appartenaient des 
coîps nouveaux. On n'a pas trouvé jusqu'ici de relation gén6rale entre 
cette constante et la constitution chimique des composés. 
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CHAPITRE VI1 

TENSION SUPERFICIELLE 

La surface qui sépare les liquides de l'espace (( libre n, c'est-à-dire 
rempli de gaz ou des vapeurs mêmes de ces liquides, est douée d'autres 
propriétés que la partie interne. Tandis qu'à l'intérieur cliaque parti- 
cule est libre de se mouvoir dans tous les sens, à la surface. elle ne 
peut se mouvoir que dans la direction du liquide; des forces consi- 

, 

dérables s'opposent à tout mouvement qui tendrait à éloigner la 
molécule du liquide. On comprend facilement qu'il doit en être ainsi : 

à l'intérieur du liquide, cha- 
,----_ 

*a/ -- -. que particule est également 
,Y' \,,, attirée dans tous les sens, et 

i '\ 

I 
peut par suite se mouvoir 

l 
1 dans tous les sens comme - , si elle n'était soumise à au- . , cune force. Si, au contraire, 

\. ---_- elle est à la surface, l'action 
d des particules avoisinantes, 

comprises dans une demi- 
PIG. il. sphère qui a pour rayon la 

distance à laquelle lei effets 
moléculaires sont encore sensibles, a une résultante perpendiculaire à 
la surface. 

La force, ainsi mise en jeu, est trés considérable. On peut la calculer 
par une méthode due à Stéphan (1886). Pour qu'une particule venant 
de l'intérieur d'un liquide puisse parvenir à sa surface, il faut qu'elle 
surmonte la moitié de toutes les actions moléculaires, ainsi qu'on le 
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voit facilement par la figure II. Si ensuite la particule passe complè- 
tement dans l'espace supErieur, elle échappe à l'action du liquide et 
devient une particule de vapeur, Pour umener une particule liquide 
à la surface de séparation il faut, par suite, lu nzoitiè du  travail 
nécessaire pour la transformer en vapeur. Cette dernière quantité de 
travail est connue ; c'est la  chaleur de vaporisation du liquide. 

Pour nous rendre compte de la grandeur des forces mises en jeu, nous 
allons faire un calcul approximatif : soient v, le volume occupé par 4 gramme 
du liquide, A, sa chaleur de vaporisation, p,, la pression superficielle (inconnue) 
p, , la tension de vapeur ; le travail nécessaire pour amener les particules à la 
surface est égal à (pa -P,) v ,  si l'on considére v comme constant dans une 
première approximation. D'aprés ce qui précéde, on a donc : 

Pour l'éther ii son point d'ébullition, v = 1,37, p, = 1 atm, et A = 86 cal. 
Pour passer des imités de chaleur aux unités mécaniques il faut multiplier les 
86 calories par l'équivalent mécanique de la chaleur, 42 3% grammes- centi- 
métres ; si nous divisons en m&me temps par 1033 pour avoir la pression en 
atmosphères, on a, comme p, = 1 la pression superficielle p, = 1284 atm. 
Comme on le voit, on obtient des valeurs très élevées pour exprimer la compres- 
sion intérieure du liquide. Evidemment ces pressions n'agissent pas sur les 
corps plongés dans les liquides, car il se forme contre ceux-ci une surface 
de séparation, et.la pression est dirigée vers l'intérieur du liquide. 

Ce n'est qu'une faible partie de cette forte pression qui agit à la 
surface même du liquide. Car, si, par la pensde, nous dilatons la sur- 
face du liquide, nous devons amener sur cette surface un certain 
nombre de particules et par suite fournir du travail. Inversement, il 
y aura dans un liquidé une tendance à ce que le plus grand nombre 
possible de molécule's soient à l'intdrieur, par suite des attractions 
moléculaires ; la surface tendra donc à devenir minima. Les surfaces 
des liquides se comportent donc comme si des forces intérieures les 
c-ontractaient . de façon à leur donner une étendue aussi petite que 
possible. 

La conception de ces phénomènes, déduits de l'existence des forces 
précédemment étudiées cororne conséquences d'une tension superj$cielle 
des liquides, est due h Young (1804) et s'est. montrée très fertile. 

En partant du principe que les liquides forment la plus petite sur- 
face .compatible avec les autres circonstances, on peut deduire tous les 
phénomènes correspondants, ordinairement appelés phénomhnes capil- 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



[aires, par voie théorique et sans avoir d'autres difficultés à vaincre 
que des difficultés mathématiques. Il est vrai que, mhme pour les cas 
les plus simples, ces difficultés sont assez grandes. ~a tension superficielle y est égale à laforce qui agit à la surface 
sur une ligne de séparation de 1 centimhtre de long. Elle est numé- 

a riquement égale au travail nécessaire pour former I centi- 
mktre carré de surface. 

Pour mesurer la grandeur de la tension superficielle, on 
se sert presque toujours de parois rigides, mozlillées par le 
liquide, c'est-à-dire sur lesquelles s'étend une couche de ce 

dernier. 
' Soit (fig. 12) une paroi vertkale, mouil- 

lée, plongée dans un  liquide; la surface 
abc tendra à se contracter et prendra la 
forme a ? ~ .  Il y aura équilibre lorsque le 

FIG. 12. poids P de liquide élevé le long de la paroi 
sera devenu égal à l a  tension superficielle 

y/, Z étant la longueur de la ligne de contact 

d'où 

Si la paroi est cylindrique, c'est-à-dire si on a affaire à un tube, 
de section circulaire et de rayon r, la ligne de contact 1 = 2xr, 
et la force élévatoire est 2x1'~. Le poids élevé est d'autre part 
P = d%s,  h étant la hauteur et la section de la colonne 
liquide Blevée, xryh son volume et s son poids - spécifique. Par 

1 ZY 
soite 2nry = d h s  ou y = - hrs et h = 7' La hauteur h est - par 

2 1 S 

suite inversement proportionnelle au rayon du tube r et la  tension 
superficielle égale à ia moitié du produit de la hauteur, du rayon du 
tube et  du poids spécifique. 

Une autre métliodepour mesurer la tension superficielle consiste à détermi- 
ner le poids de la goutte qui peut etre supportée parune circonférence donnée. 
Soit P le poids de la plus grosse goutte qui peut 4tre supportée par une sur- 

2nr face circulaire horizontale de rayon r ; on a P = 2?rry, d'où y = -. La dif-. P 
ficulté dans l'application de la méthode réside en ce que la goutte, en tom- 
bant, ne se sépare pas compktement de la surface circulaire, mais y laisse 
une partie plus ou moins considérable. Il faudrait par suite faire la pesée non 
pas de la goute tombde, mais de la goutte pendante. 
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. Une méthode qui repose sur le m&me principe consiste A mettre en contact 
avec le liquide une surface plane d'aire cmnue et à déterminer la force 
nécessaire pour l'arracher. Ici aussi on a la relation P = %ry, 2xr étant l'aire 
(supposde circulaire) de la surface en contact avec le liquide. 

Dans tous ces calculs, on a supposé que le corps solide pouvait être con- 
sidéré comme faisant partie du liquide, en ce sens que ce dernier le recouvre 
compl&temerLt dans le voisinage de la ligne de contact, et qu'il se raccorde 
avec lui d'une manière continue. Gauss a montré le premier que le liquide 
pouvait rejoindre le solide sous un certain angle a. La force mise en jeu dans 
ce cas par la tension superficielle est plus faible ; sa valeur- est, comme le 
montre un raisonnement géométrique simple, y cos a, a étant l'angle des 
normales au corps solide et au dernier élément liquide, à la ligne de sépa- 
ration. 

Pour les liquides qui mouillent bien, cet angle semble être toujours nul.; des 
mesures exactes sont difficiles a exécuter. 

La tension superficielle y dépend de la nature du liquide et de la 
température ; elle est sensiblement proportionnelle à ce dernier fac- 
teur. On peut donc en général exprimer la tension superficielle en fonc- 
tions de la température t par une èxpression de la forme y, = y, ( I  - at.). 

Par suite il doit exister une température pour laquelle y, = o. 
Déjà Frankenheim (1841) avait indiqué que cette température coïnci- 
dait vraisemblablement avec la température critique ; en s'appuyant 
sur les relations exposées plus haut entre la chaleur de vaporisation 
et la tension . superficielle on arrive au meme résultat, car. pour la 
température critique où liquide et vapeur sont identiques, la chaleur 
de vaporisation est nulle; et par suite la tension superficielle l'est 
aussi. . .. . .  

Des recherches sur les relations entre la tension superficielle et la 
-constitution chimique entreprises en premier. lieu par Mendélejeff 
(1866) n'ont pas donné de résul4at g6néral. Dans ces derniers 
temps R. Schiff (1884) a repris la  question et est arrivé à un résultat 

.d'uni gdnéralité suffisante. Il détermina d'abord la tension'superfi- 
cielle à leurs points dV6bullition de soixante combinaisons organiques, 
espérant, .par. ce choix -de température, arriver à des relations plus 
générales. Il introduisit ensuite une nouvelle constante qu'il appela le 
nombre des molecubs soulevkes. Comme, pour l'unité de longueùr de 
la ligne de contact, la tension superficielle y est égale au poids soulevé 

P p,  on voit que, m étant le poids moléculaire, - = 1 est propor- 
nz m 

tionnel au nombre des molécules soulevées. La g randeur1  = N est 
112 

ce que Schiff appelle le lzombre de m o l h l e s  soulevées, après l'avoir 
multipliée par 1000, pour obtenir des nombres plus maniables. 
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La valeur.de N fut trouvée constante pour les combinaisons orga- 
niques isomhres. 

D'autre part elle restait invariable lorsqu'on remplaçait dans la com- 
'binaison deux atomes d'hydrogene par un de carbone, et inversement. 
De même il y a équivalence entre trois atomes d'hydrogéne e t .  un 
d'oxygbe, sept d'hydrogene et un de chlore. On peut donc exprimer 
la composition de chaque combinaison par des multiples du nombre 
correspondant à l'hydroghne, et l'on trouve que des combinaisons oii 
les sommes de ces équivalents d'hydroghe sont égales donnent 
pour N des valeurs qui sont aussi 6gales. Si l'on désigne ces sommes 
par n on a entre N et n la relation empirique suivante : 

log N = 2,8155 - 0,00728~1 - logn. 

Ainsi, par exemple, pour le chlorure de propyle C3HTC1, le nombre 
12 est égal à 3 x 2  t 7 X . 1  + I  x 7=2O; le calcul donne pour le 
nombre de molécules soulevdes N = 23,h et 1'expCrience 23,8. La 
concordance entre l'expérience et le calcul se maintient dans des 
limites analogues pour les autres cas. 

En ce qui concerne la tension superficielle des dissolutions, nous ferons 
seulement remarquer que pour les dissolutions salines la tension est trés 
sensiblement proportionnelle à la quantité de sel dissous. Les dissolutions de 
corps organiques ont une tension superficielle pluspetite que celle du dissol- 
vant (eau). La différence est, en général, assez considérable ; elle croît rapi- 
dement avec la teneur en carbone du composé dissous. 

Voici maintenant quelques valeurs numbriques : la tension superfi- 
cielle de l'eau vers 0" est. y = 0,088 (centimètre-granime) en uni- 
tés de poids, c'est-à-dire que sur une ligne de contact de I centimètre de 
long le poids d'eau soulevée est de 0gr,088. Pour le mercure y =0,585- 

La hauteur à laquelle le liquide s'élève etant h = 31 l'eau s'dlève rs 
dans un tube de 1 millimètre de rayon à la hauteur de Jom,76; 
r étant égal à 0,1 et s égal à I ; dans un pareil tube le mercure 
(s = 13,59) sera à Wm,861 plus bas que dans un vase communiquant. 
à large surface. 

On peut se servir de ces données p u r  calculer approximativement la 
grandeur des molécules. Le nombre y = 0,088 mesure aussi, comme on l'a vu 
plus haut, le travail nécessaire pour former 1 centimétre carré de surface d'eau. 
D'autre part, le travail nécessaire pour amener les molécules de 1 gramme 
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d'eau à la surface libre est égal à la moiti6 de la chaleur de vaporisation de 
l'eau qui est h O degré d'environ 600 calories. La moitié de ce nombre, 
multipliée par l'équivalent mécanique de la chaleur, 42355, donne 121 x 105 
grammes-centimètres, pour le travail nécessaire pour amener toutes les 
molécules d'un gramme d'eau B la surface. Comme d'autre part la for- 
mation de 1 centimètre carré de surface libre n'exige que 0,088 gramme- 
centimètre de travail, un gramme d'eau peut fournir une surface libre de 
1,44 x 408 ; l'épaisseur de cette couche que l'on peut supposer égale au 
diamètre d'une molécule d'eau est par suite 0,7 X centimètres. Les 
dimensions que l'on obtient ainsi pour les molécules sont du même ordre de 
grandeur que celles qui ont été calculées plus haut. 
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CHAPITRE VI11 

PROTTEMENT INTERNE 

Nous avons considéré jusqu'ici les liquides comme des corps pou- 
vant prendre une forme quelconque ; ceci a bien lieu, en effet, mais 
les variations de forme des liquides nécessitent un  travail qui est 
mesuré par le frottement interne. Ce dernier est généralement très 
faible; i l  existe cependant des liquides pour lesquels le frottement 
interne atteint une valeur assez considérable. Plus ces valeurs devien- 
nent grandes, plus les liquides se rapprochent des corps solides; il y 
a une transition continue entre les corps du genre de i'éther chaud, 
qui est trks fluide, et les c6rps--du genre de la poix, qui se comporte 
à beaucoup d'égards comme un corps solide. 

Le frottement interne entre en jeu dans tous les mouvements des liquides, 
même lorsqu'ils ont lieu sans variation de forme, pourvu que les mo~écules 
du liquide se déplacent les unes par rapport aux autres. Le coefficient de frot- 
tement interne 11 est égal au travail nécessaire pour déplacer en une seconde 
deux surfaces planes de I centimètre carré parallélement h elles-mdmes 
d'une quantité égale à leur distance. Dans les liquides ordinaires ce coefficient 
a des valeurs très faibles ; pour l'eau a température moyenne, par exemple, 
il ne dépasse pas 0,II (c.g.s.) en unités absolues, c'est-à-dire environ 0,000013 
en unités de poids. 

La meilleure méthode pour le déterminer consiste à Btudier l'écou- 
lement des liquides à travers des tiibes cylindriques. 

Dans ce cas on se sert de la formule 3 = D*j D Btant la pression 
81v 

exprimée en hauteur du liquide, î. le rayon du tube, I sa longueur e l  
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v le volume du  liquide qui s'écoule pendant l'unité de temps; R est le 
nombre bien connu ,3,1415. L'Btablissement de cette formule exige 
lLemploi des mathématiques supérieures; nous ne  le donnerons donc 
pas ici. 

Dxr i  
Les relations contenues dans l a  formule 71 = -q savoir, que le 

81v 
volume de liquide écoulé est proportionnel à l a  pression et à l a  qua- 
tribme puissance du  rayon, e t  inversement proportionnel à l a  longueur 
du  tube, ont été établies empiriquement par  Hagen (1839) e t  par Poi- 
seuille (1843). Cette concordance entre la  thdorie et l'expérience justifie 
l'hypothèse que le frottement intérieur est proportionnel à la grandeur 
des surfaces frottantes, ainsi qu'à la  vitesse relative de leur mouve- 
ment. 

La formule donnée plus haut n'est valable d'une manière exacte que pour 
le cas où tout le travail fourni par la pression sert à vaincre le frottement. 
En réalité cette condition n'est jamais remplie, car le liquide quitte toujours 
le tube avec une certaine vitesse finale, c'est-à-dire avec une certaine quan- 
tité d'énergie cinétique. Si l'on désigne par R la partie du travail total annulée 
par le frottement, cette quantité R, augmentée de la force vive du liquide à la 
sortie du tube, doit être égale au travail total. Pour un volume V de liquide 
qui pénhtre dans le tube sous une pression P, le travail a pour valeur PV et 
par suite PV = R + L, L représentant la force vive. Cette dernière est égale 
à la moitié de la masse Vs.(s = poids spécifique) multipliée par le carré de la 

.. . v vitesse. Or la vitesse a pour expression - Y  t étant le temps, et q la section. 
t9 

Nous avons donc 

Il faut cependant faire encore une correction au facteur numérique de cette 
formule. En effet, on l'a calculé en supposant que toutes les parties du liquide 
qui s'écoule ont la même vitesse. Cela n'est pas exact ; les parties intérieures 
ont une vitesse plus grande que les parties extérieures. Ces considérations, 
qui ne peuvent être traitées que par les mathématiques supérieures c~nduisent 
à remplacer le facteur '2 du dénominateur par $% = 1,260 ; pour le reste la 
formule n'est pas changée, et, comme R est proportionnel à N, on a 
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La valeur observée du coefficient de frottement doit donc &tre diminuée 
dans le rapport indiqué par le facteur numérique du second membre. P doit 
dtre exprimé en unités absolues, et non en unités de poids. 

Comme ce terme est proportionnel au carré de la vitesse, on fera bien de 
diminuer autant que possible la vitesse de l'écoulement en se s ervant de tubes 
de grande longueur et de faibles pressions. 

La détermination des valeurs absolues du frottement interne est 
assez délicate, surtout à cause des difficultés que l'on rencontre dans 
la construction et le calibrage de tubes capillaires rigoureusement 
cylindriques ; aussi se contente-t-on généralement de valeurs relatives, 
en prenant pour unit6 de comparaison le frottement interne de l'eau à 
0 degré (ou à la température de l'expérience), que l'on représente par 1 ou 
par 100. Cette méthode a l'avantage de permettre de déterminer l a  

constante de l'appareil avec une précision com- 
parable à celle des mesures elles-mêmes, tandis 
que les erreurs sur les mesures absolues sont 
beaucoup plus considérables. Il faut laisser aux 
progrès ultérieurs de la science le soin d'expri- 
mer l'unit6 choisie en mesures absolues avec 
une exactitude suffisante. 

L'appareil représenté figure i3 ,  construit par 
l'auteur, est un de ceux qui conviennent le mieux 
pour ces déterminations. Il consiste essentielle- 
ment en un tube, de, dont la partie supérieure 
est large de quelques millimètres, et qui s'élargit 
en c pour former une boule k ;  au-dessous de 

FIG. 13. cette boule se trouve la partie capillaire ab qui 
s161argit de nouveau de d en e. 

On remplit l'appareil par aspiration jusqu'au-dessus d'un repère 
marqué sur la partie supérieure, et l'on détermine le temps que met la 
surface supdrieure du liquide à passer d'un repère supérieur à un repère 
inférieur. Soient t ce temps pour un liquide de poids spécifique s, et r le 
temps correspondant pour l'eau ; le frottement interne relatif sera 

S 
p =$ les pressions dans les deux cas 6tant dans le rapport - a  

1 

Une méthode frequemment employée autrefois consiste à introduire dans 
le liquide qu'on étudie un disque circulaire suspendu par son centre a un -fil 
d'acier, et Ale faire osciller autour de son axe ; de l'amplitude des oscillations 
et du moment de torsion du fil d'acier on déduit la valeur du frottement 
interne; cette méthode 8st peu pratique. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



FROTTEMENT INTERNE 131 

Elle nécessite, tout d'abord, l'emploi de grandes quantités de liquide; de 
plus, la théorie des oscillations dans ces conditions n'a pas été établie d'une 
façon suffisamment complète ; les calculs approchés dont on s'est contenté 
autrefois sont affectés d'erreurs qui, pour les dissolutions salines, atteignent 
jusqu'à 40 pour cent. Pour certains liquides visqueux, tels que l'huile de 
colza, elles dépassent 300 et 400 pour cent. Quoique de nouvelles méthodes 
de calcul donnent des valeurs plus exactes, celles-ci sont encore affectées 
d'erreurs qui dépassent de beaucoup les erreurs d'expériences. 

Malgré les efforts des savants qui se sont occupés de cette question, 
les valeurs des coefficients de frottement des liquides n'ont pas encore 
pu être reliees d'une maniére générale à la composition et  à la consti- 
tution chimique des corps. Des recherches à ' ce  sujet furent faites en 
premier lieu par Graham (1861), ensuite par Rellstab (1868) et surtout 
Pribram et Handl (i878). Les relations générales obtenues se restrei- 
gnent à quelques règles, valables dans des cas très limités et que nous 
passerons ici sous silence. 

En particulier, on n'a trouvé aucune solution à la  question de savoir 
à quelle temperature les coefficients de frottement étaient comparables. 
Ces coefficients diminuent en effet très rapidement lorsque la tempé- 
rature croit; Graetz a donné rdcemment une loi qui represente ces 
variations ; son application n'a conduit à aucun résultat général. 

Les dissolutions ont donné un plus grand nombre de résultats, mais 
nous ne pouvons les discuter ici. 
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CHAPITRE IX 

CHALEURS SPÉCIFIQUES DES LIQUIDES 

On a déjà défini plus haut la chaleur spécifique comme rapport de 
la chaleur fournie à l'unité de masse du corps à l'élévation de tempé- 
rature obtenue. Comme on prend pour unité de chaleur, la quantité 
qui Blève de I degré la température de I gramme d'eau, il s'ensuit 
évidemment que la chaleur spécifique de l'eau est égale à l'unit6 ; celle 
des autres corps peut donc être définie comme étant le rapport des 
quantités de chaleur qu'ilfaut fournir à des masses égales du corps et 
d'eau pour provoquer des variations de temp6rature égales. 

La quantité de chaleur nécessaire pour élever de 4 degré la température 
de 4 gramme d'eau n'est pas tout à fait constante; elle croit un peu avec la 
température. La loi exacte de cette variation n'est pas connue, car les résnl- 
tats des diverses recherches diffèrent sensiblement les uns des autres. Le 
mieux est donc de prendre comme unité de quantité de chaleur la centième 
partie de la chaleur nécessaire a 4 gramme d'eau pour passer de O degré à 
400 degrés ; cette quantité est très sensiblement la quantité de chaletir 

, nécessaire pour élever de 1 degré la température de I gramme d'eau à la 
température ambiante (1 8"). 

C'est a cette dernière unité que presque toutes les mesures sont rap- 
portées. 

On détermine la chaleur spécifique en mélangeant une masse m, du 
corps étiidié, à une température t,, avec un liquide ménéralement de ' P  
l'eau, de masse m, et de temperature t,. D'après le principe de la con- 
servation de l 'hergie,  la chaleur totale ne varie pas (s'il n'y a aucun 
travail exthrieur, ce qui est le cas général), et nous avons par suite, 
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en désignant par c, et c, les chaleurs spécifiques 

c,m, ( t ,  - t )  4- c,??z, (to - t) = O 

d'0ii 

Si l'on se sert d'eau comme liquide calorimétrique, c, = 1. 

Cette kgalité très simple doit cependant recevoir quelques corrections. 
D'une part les liquides doivent forcément être contenus dans des vases qui 
prennent part aux échauffements et aux refroidissements ; pour chacun d'eux, 
il faut introduire dans l'égalité un terme de la forme c,m, ( t ,  - t), c, et rn, 
étant connus ; I, est ou bien t, ou bien 8 , .  

D'autre part une quantité plus ou moins grande de chaleur est perdue par 
-rayonnement : le premier membre, au lieu d'être égal à O acquiert une cer- 
taine valeur. Nous ne pouvons expliquer ici comment on opère pour éliminer 
l'influeilce de ce rayonnement. 

La signification théorique de la chaleur spécifique des liquides est 
assez complexe. D'une part la chaleur fournie sert à augmenter l'éner- 
gie cinélique des molécules, d'autre part elle sert à produire un travail 
intra-moléculaire, les molécules s'éloignant les unes des autres lorsque 
la température croit ; enfin elle produit des travaux à l'intérieur même 
des molécules, en changeant les positions réciproques des atomes 
constituants. 

Nous ne possédons pas !encore de moyen pour déterminer sépare- 
ment les valeurs de ces divers travaux d'une manière exacte et ne 
pouvons par suite déduire des observations que des conséquences 
absolument empiriques. 

La comparabilité des observations est ici, comme dans beaucoup 
d'autres cas, très notablement influencée par la température dont l'ac- 
tion est d'ailleurs très variable; les chaleurs spécifiques varient 
souvent beaucoup entre des températures peu éloignées. Aussi les 
recherches de Reis (1881) et de Heen (1883) n'ont-elles pas donné de 
résultats généraux. 

Les mesures de R. Schiff (1586) le conduisirent au résultat fort 
singulier que les variations régulières dans les chaleurs spécifiques des 
combinaisons organiques se présentent mieux lorsque l'on considPre non 
pas les chaleurs nzoMczdaires, comme cela semblerait naturei, mais bien 
les chaleurs sp6cifiques pour des :poids égaux. Alors, pour les termes 
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des séries homologues, les chaleurs spécifiques sont égales, ou bien 
elles varient par sauts brusques et la variation due à la température 
(que l'on peut représenter par une expression de la forme K = a + bt )  
a la m&me valeur. L'isomérie et le poids moléculaire semblent donc 
n'avoir aucune influence déterminée sur les chaleurs spécifiques. 

Ainsi, par exemple, tous les éthers d'acides gras C"H2"02 ont la cha- 
leur spécifique K = 0,4416 + 0,000881 ; pour les carbures aromatiques, 
de la benzine au xylène, K = 0,3838 + 0,001043t ; pour l'éthylbenzine, 
le pseudocumène et le mésityléne, K = 0,3929 +- 0,001043t ; pour la 
propylbenzine et le cymhne, K = 0,4000 + 0,00104'3t, etc. 

Comme le nombre total des combinaisons étudiées est de 91 et que 
les erreurs d'expérience sont inférieures à 0,5 pour cent, l'exactitude 
des résultats de Schiff peut difficilement être mise en doute. On ne 
peut cependant pas déduire de ces riches matériaux des règles qui 
indiquent pour quelles combinaisons la constante de la formule des 
chaleurs spécifiques doit avoir une même valeur et pour quelles combi- 
naisons elle doit avoir des valeurs différentes. 
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LIVRE I V  

DISSOLUTIONS 

CHAPITRE 1 

DISSOLUTIONS DES GAZ DANS LES GAZ 

Les dissolutions sont des mélanges homog&nes, dans lesquels il est 
impossible de séparer les composants par des moyens mécaniques- 
La faculté de produire ces mélanges est illimitée pour les gaz, mais 
limitée pour les liquides. Les matières solides peuvent aussi former 
des mélanges qui répondent à la définition énoncée ci-dessus, mais 
en général ils ne se forment pas dans les mêmes conditions ; car les 
dissolutions de matières solides les unes dans les autres ne peuvent 
s'effectuer que si les composants, se trouvant à l'état liquide, se 
sont réunis auparavant en un mélange homogène, ou bien encore si 
ces composants ont pu &tre amenés, sous l'action d'une très forte 
pression, à un 6tat voisin de l'état liquide. 

Les gaz peuvent se mélanger en toute proportion, comme il a ét4 
dit. Les propriétés particulières aux composants de tels mélanges se' 
retrouvent dans les mélanges, sans autres transformations que celles 
auxquelles ils sont assujettis par leur expansion dans le volume totaL 
du mélange. Il n'y a d'exception à cette règle que dans le cas où les 
gaz se Lrouvent, par suite d'une très forte compression, voisins de leur 
point de liquéfaction. 

Les lois des mélanges gazeux s'énoncent généralement de la manière 
-suivante : 

La pression exercée par un mélange de gaz est égale d la somme 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



des pressions partielles exercées par les gaz conzposants. Pour obtenir 
l a  pression totale, ainsi que les pressions partielles, on calculera la 
pression exercée par chaque gaz, en supposant qu'il occupe seul le 
volume total. 

On peut dire aussi que le volume d'un mélange de gaz est égal à la 
somme des volumes occupés par les gaz composants, si l'on suppose chaque 
gaz réduit au volume qu'il occuperait, si on le soumettait à la pression totale 
exercée par le mélange. 

La premiére de ces expressions~s'applique aux gaz mélangés d'une façon 
homogène, la seconde se rapporte aux gaz qui se trouvent en couches super- 
posées. 

On s'en tient en général au premier cas qui est de beaucoup le plus fréquent. 
Si nous désignons donc par P et V la pression et le-volume d'un mélange, 

par p , ,  psi p3 et v,, vs, v3... les valeurs correspondantes pour les composants, 
iioiis aurons l'équation 

qui se transforme decla manière suivante : 
10 Pour les mélanges homogènes : 

20 Pour le cas de couches superposées : 

Si l'on dispose deux gaz en couches superposées, ils se mélangent 
peu à peu. Berthollet fit l'expérience suivante : il prit un  ballon con- 
.tenant de l'acide carbonique, gaz lourd, auquel il adapta un autre bal- 
lon retourné qui contenait de l'hydrogène, gaz bien plus léger, de 
façon à faire coïncider les ouvertures. Après plusieurs jours il trouva 
de  l'acide carbonique dans le ballon supérieur, et  de l 'hydroghe dans 
le ballon inférieur; ces gaz avaient donc pénétré l'un dans l'autre ou 
s'étaient diffusés malgréla pesanteur. cette propriété est commune à 
tous les gaz; si plusieurs masses gazeuses de compositions différentes 
se trouvent en contact, elles se meuvent les unes dans les autres, pour 

fo rmer  un mélange homogène. 
Si l'on se place au point de vue de l'hypothèse moléculaire cinétique 

qui a 6th exposée pr6cédemment, il est facile de comprendre une sem- 
blable action. Les molécules 'de l'un des gaz pénètrent par leur mouve- 
,ment rapide et progressif dans celles de l'autre gaz, et réciproquement, 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



DISSOLUTIONS DE8 GAZ DANS LES GAZ 137 

et par cela même une action de mélange commence, qui continue 
constamment, jusqu'à ce qu'elle prenne une fin apparente après que 
les molécules de deux gaz en prEsence se sont dispersées d'une façon 
homogène dans tout l'espace. Cette action de mélange ne s'arrkte que 
d'une manière apparente, comme je l'ai déjà dit, car en rEalité elle 
continue constamment, mais ne peut plus changer l'état du mélange 
après qu'il a atteint son homogénéité. 

Ces phénomènes sont d'une très grande importance en ce qui con- 
cerne la constitution de l'atmosphère ; ils contribuent en mkme temps 
que les mouvements continuels des ma.sses d'air à maintenir l'unifor- 
mit6 de la composition de l'air atmosphérique. Ils ont joué aussi un 
r61e important dans le -développenient de la théorie cinétique des gaz, 
car ils permettent,il est vrai, à l'aide de théories mathématiques assez 
difficiles et peut-être bien insuffisamment développées, de calculer le 
parcours moyen des molécules gazeuses, et, par suite aussi, leurs 
dimensions. 

On peut se rendre compte très facilement de la différence des vitesses de 
diffusion, si l'on verse sur le fond de deux vases, contenant l',un de I'hydro- 
gène, l'autre de l'air, quelques gouttes de brome. Ces gouttes se vaporisent, 
'et, tandis que dans le flacon d'air les vapeurs de brome restent longtemps au 
fond, dans le flacon a hydrogène elles s'élèvent avec grande rapidité, bien que 
la différence des densités soit plus considérable. 
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CHAPITRE II 

DISSOLUTIONS DES GAZ DANS LES LIQUIDES 

La dissolution des gaz dans les liquides, ou la faculté des deux corps 
de pouvoir former des mélanges homogènes à l'état liquide, est à peu 
près générale. 

Pour certains liquides, comme le mercure, la dissolution des gaz 
est certainement tres minime, de telle sorte que, dans la plupart des 
cas, on peut pratiquement la considérer comme nulle ; néanmoins quel- 
ques expériences particulières nous indiquent que, même dans ces cas, 
le gaz se dissout, bien qu'en très faible proportion. 

Le voliime d'un gaz, qui est absorbé par une quantite donnée de 
liquide, dépend de la nature des deux corps, ainsi que de la tempéra- 
ture. Du reste, ce volume de gaz absorbé est proportionnel à la pres- 
sion exercée par le gaz, comme l'a montré Henry, en 1803. 

Si l'on appelle concentration d'un gaz la masse d'un gaz qui est 
contenue dans l'unité de volume (aussi bien de l'espace occupé par le 
gaz que de celui occupé par le liquide), on peut exprimer cette loi en 
disant que la concentration du gaz dans l'espace occupé par le gaz est 
dans un rapport constant avec la concentration dans l'espace occupé par 
le liquide, lorsque la pression du gaz varie. Nous appellerons ce rapport 
le coefFcient de soIzlbililé ou simplement la solubilité du gaz. 

Le coefficient de solubilité est étroitement lié au coefficient d'absorp- 
tion défini par Bunsen, en 1885. Celui-ci représente le volume du gaz, 
réduit à O degré et sous la pression de 76 centimetres, qui a étB absorbe 
par 1 centimètre cube de liquide sous la même pression, el ne diffkre 
de la solubilité définie ci-dessus qu'en ce que le volume du gaz a été 
réd.uit à O degré, c'est-à-dire divis6 par 1 + 0,00367 t .  Il semble plus 
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rationnel de déterminer le volume occupé par le gaz à la température 
à laquelle la solubilité elle-même a ét6 déterminée ; neanmoins la défi- 
nition donnée par Bunsen est encore très répandue et mérite d'être 
citée. 

Le calcul d'un essai d'absorption, pour lequel un volume V de liquide a 
dissous un volume v de gaz à 1 degré et sous la pression p,  s'effectue, d'aprbs 
Bunsen, en réduisant d'abord le volume du gaz aux conditions normales; 

pour cela, on multiplie ce volume par ; puis, en multipliant par 
"@ 

76 (1 + at) 
1 u - on calcule la masse du gaz qui a été absorbé sous la pression normale, 
D 
X~ 

d'aprbs la'loi de Henry, et finalement, en divisant par le volume v du liquide, 
on calcule la masse du gaz qui correspond a l'unité de volume du dissolvant. 

Il en résulte que le coefficient d'absorption est 

p =- 7 6 v p X - =  v 
v 76 (1 f al) p v (1 + ut) 

v La solubilité, comme elle a été définie ci-dessus, est simplement A = -- 
v 

Bunsen et  ses élèves ont determiné les valeurs des coefficients d'ab- 
sorption pour un assez grand nombre de gaz, par rapport à l'eau ainsi 
qu'à l'alcool, et  à des températures comprises entre O et 20 degrés. Les 
nombres ne sont pas très grands en général et varient entre 0,02 et 0,05 
pour les gaz permanents : azote, hydroghe,  oxygène, oxyde de carbone, 
méthane. 

Les gaz plus compressibles, comme l'acide carbonique, le protoxyde 
d'azote, l'hydrogène sulfuré, ont des coefficients qui varient entre 1 et  4. 

Ces nombres se rapportent à l'eau ; pour l'alcool ils deviennent deux 
à huit fois plus grands; les deux suites de nombres ne sont pas pro- 
portionnelles. 

Si la température s'élève, la solubilité diminue dans la plupart des 
cas; néanmoins Bunsen indique que, pour l'hydrogène dans l'eau, l'oxy- 
gène et l'oxyde de carbone dans l'alcool, le coefficient d'absorption est 
indépendant de la temperature entre O degr6 e t  25 degres. 

Dalton a montré en 1808 que les différents composants d'un mélange 
gazeux se dissolvent indépendamment l'un de l'autre, proportionnelle- 
ment à leurs pressions propres. 

La solubilité de chaque composant n'est pas altérée par la présence 
des autres gaz. La proportion des gaz se trouve donc en g6néral chan- 
gée par la dissolution. Il faut bien remarquer que, pour l'équilibre final, 
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ce ne sont pas les prcssions partielles primitives qui indiquent les pro- 
portions, mais bien celles qui subsistent quand la dissolution est ter- 
minde. 

L'exactitude des lois que l'on vient d'étudier est du même ordre que celle 
des lois fondamentales des gaz ; ce sont des lois limites, qui se rapprochent 
plus ou moins de la réalité, et sont, en général, d'autant plus approchées 
que la solubilité est plus faible, et la pression moins élevée. Néanmoins, la 
loi de Henry est vraie meme pour des gaz très facilement absorbables, comme 
l'acide carbonique, jusqu'à des pressions de quatre atmosphères, avec une 

1 
approximation de - 

100 

Pour les gaz dont les volumes dissous sont plusieurs centaines de 
fois p h s  grands que le volume du dissolvant, la  loi de Henry cesse 
d'&tre exacte. Cependant, dans ces cas-là, 'nous pouvons en gknéral 
admettre l'existence de réactions chimiques entre le gaz dissous et le 
dissolvant, de telle sorte que la partie dissoute est transformée chimi- 
quement et n'intervient en rien pour l'équilibre final. La quanlité de 
corps dissous augmente alors beaucoup plus lentement avec la pression, 
et la  détermination d'un coefficient d'absorption 'devient impossible. 
Quelquefois on constate aux températures basses certains écarts qui 
disparaissent aux températures élevées où la solubilité est moindre. 

Ainsi l'acide sulfureux sui1 la loi de Henry au-dessus de 40 degrés, et 
s'en Ecarte au dessous; l'ammoniac ne se dissout dans l'eau, confor- 
mément à la loi, qu'à partir de 100 degrés. 

Si l'on sature une dissolution de gaz sous une certaine pression, et si l'on 
diminue cette pression, dans aucun cas la masse gazeuse correspondante ne 
s'échappera immédiatement. Au contraire, les dissolutions gazeuses restent 
très facilement a l'état de sursaturation, et ce n'est que lorsque l'on amène 
le liquide en contact tout a fait intime avec le gaz qui se trouve sous la pres- 
sion moindre, ou mieux encore avec un gaz étranger, dans lequel la pression 
du gaz dissous est nulle, que l'excès peut s'échapper. 

Ainsi l'on obtient dans ce sens des effets énergiques, en introduisant dans le 
liquide des poudres poreuses, qui entraînent beaucoup d'air, ou en agitant 
violemment, de façon àdisperser de nombreuses bulles gazeuses dans l'intérieur 
duliquide. Au contraire, les dissolutions gazeuses sursaturées peuvent se 
conserver très longtemps dans des vases lavés avec soin (avec l'acide sulfurique 
et la potasse). 

La thdorie moléculaire de la dissolution d'un gaz dans l'eau peut 
&tre exposée d'une façon trés claire. Lorsque les molécules du gaz 
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touchent la surface de l'eau, elles sont retenues, par le fait qu'il se 
produit un échange entre elles et les molécules de l'eau. Lorsqu'un 
certain nombre de molécules gazeuses aura été absorbé, il se passera' 
le phhomène suivant : une molécule gazeuse qui se trouvera dans le 
liquide sera attirée par les autres, mise en liberté et  retournera dans 
l'espace gazeux. Ce phénomène se produira d'autant plus souvent qu'il 
y aura plus de molécules gazeuses dans le liquide, et finalement il se 
formera un état d'équilibre dans lequel il y aura autant de molécules 
qui pénètreront dans 19 liquide que de molécules qui en sortiront. 

Si la pression change, le nombre des molécules dissoutes augmen- 
tera ou diminuera dans ce m&me rapport; l'équilibre n'aiira donc lieil 
que lorsque le nombre des molécules sorties du liquide, ou le nombre 
des molécules dissoutes, aura changé dans le même rapport. La masse 
de gaz dissous doit donc être proportionnelle à la  pression. 

Pour les mélanges de gaz l'équilibre s'établira pour chaque compo- 
sant proportionnellement au nombre de ses molécules, c'est-à-dire de 
sa pression, indépendamment des autres composants, par ce fait que 
les nombres des molécules pénétrant et sortant du liquide deviennent 
égaux pour chacun des gaz. C'est la  loi de Dalton. 

L'influence de la temperature fait varier le nombre des niolécules 
qui se dissolvent, mais modifie aussi, dans le même rapport, le nombre 
des molécules qui sortent, de sorte que tout d'abord la température 
semble n'exercer aucune influence. 

Mais en même temps la constitution du liquide est changée, ainsi 
que l'action qui se produit par l'échange des molécules du liquide avec 
celles du gaz ; cette action diminue lorsque la température augmente. 
Cette dernière circonstance est la raison essentielle de ce fait générale- 
ment observé, que la solubilité diminue quand la température s'élève. 

Si l'on emploie comme dissolvants des dissolutions de différentes matières, 
la solubilit6 des gaz est généralement amoindrie. 

C'est pourquoi certains gaz dissous se dégagent lorsqu'on dissout des ma- 
tières solides dans le liquide. Dans certains cas, comme dans ceux que Raoult 
a étudiés en 1874, où l'on saturait d'ammoniac des solutions de potasse ou de 
soude, on trouvait que la diminution de solubilité du gaz était proportion- 
nelle à la quantité de matière solide dissoute. 

Setschenoff trouva, en 1875, des résultats analogues dansl'action de l'acide 
carbonique sur différentes dissolutions salines ; cependant on constatait quel- 
quefois, outre l'action de dissolution, une réaction chimique de l'acide carbo- 
nique sur la base du sel dissous, ce qui compliquait beaucoup lesphénomhes. 
Dans les cas les plus simples, la masse dissoute se composait d'une partie 
(chimiquement combinée) proportionnelle à la masse du sel, et indépendante de 
la pression, et d'une autre partie simplement dissoute, mais proportionnelle à la 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



pression. Dans d'autrescas, la première partie dépendait ainsi de la pression, 
bien que d'une façon moindre que ne l'indiquait la proportion ; il se produi- 
sait alors ainsi une réaction chimique, mais elle n'était pas complète et chan- 
geait suivant la pression. 

Dans la dissolution des gaz dans l'eau il se produit, presque sans 
exception, de la chaleur en quantité variable. 
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CHAPITRE III 

DISSOLUTIONS DES LIQUIDES DANS LES LIQUIDES 

Ces dissolutions présentent des propriétés beaucoup moins simples 
que celles que l'on a indiquées pour les dissolutions des gaz dans les 
liquides. 

En premier lieu, tous les liquides ne sont pas solubles les uns dans 
les autres ; il existe certains liquides qui sont presque sans action les 
uns sur les autres. Néanmoins, on peut douter que l'action soit rigou- 
reusement nulle. De tels liquides ne se dissolvent, en général, que par- 
tiellement, par ce fait que le liquide A s'empare d'une petite quantite 
de B pour former un mélange homogène possédant les propriétés 
principales de A. En même temps, ce liquide B s'empare d'une petite 
quantité de A, et forme un mélange dans lequel dominent les propriétés 
du liquide B. Ces deux phénomènes se produisent toujours en même 
temps; on ne connaît aucun liquide qui, se dissolvant partiellement 
dans un autre, ne s'empare aussi, de son cdté, d'un peu de ce liquide. 

A côté de ces liquides on trouve un autre groupe de couples de liquides 
qui forment des mélanges homogènes en toutes proportions, comme 
l'eau et l'alcool, le chloroforme et le sulfure de carbone. 

Les deux groupes ne se distinguent pas très nettement, car il existe 
des matihres qui, entre certaines limites de tempbrature, ne se m6lan- 
gent que partiellement, et qui se mélangent en toute proportion à 
d'autres températures. 

Les propriétés des dissolutions des liquides dans les liquides ne sont 
pas en général celles que l'on déduit des composants, d'après la loi des 
mélanges. Ainsi on sait, par exemple, que le volume d'un mélange 
d'alcool et d'eau n'est pas égal à la somme des volumes des compo- 
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sants, mais qu'il est plus petit. Si dans un  tube d'un métre de long, 
fermé à une de ses extrémités, on verse de l'eau jusqu'à la moitié, et 
ensuite de l'a.lcoo1, les liquides diminuent de volume lorsqu'on les 
melange en retournant plusieurs fois le tube, de telle sorte qu'on 
aperçoit un  espace vide de quelques centimétres de longueur. 

Bien d'autres propriétés sont modifiées de la même maniére. La compres- 
sibilitk, la dilatation, la capillarité, la chaleur spécifique, etc., présentent 
des différences plus ou moins importantes avec les valeurs calculées. Ces 
différences sont, en général, trés grandes, lorsque l'eau est un des com- 
posants, et deviennent, presque toujours, beaucoup plus petites avec d'autres 
matiéres, en particulier celles qui possédent des propriétés chimiques indif- 
férentes. On n'a pu trouver jusqu'a présent une loi plus générale relative à 
ces Bcarts. 

L'évaporation des niélanges de liquides présente des variations qui 
conduisent à les grouper comme on l'a fait à propos des solubilités. Le 
phenornene le plus simple s'observe pour les liquides qui ne se dis- 
solvent réciproquement que d'une façon insensible. Pour ceux-là, la  
pression totale des vapeurs est simplement égale à la somme des 
tensions partielles des deux liquides à la même température. C'est 
ici qu'il faut rappeler aussi le fait, que la tension d'une vapeur dans 
un gaz est la même que celle qu'elle exercerait dans le vide, à la 
même température. Ces relations ne sont, n i  l'une n i  l'autre, rigou- 
reusement exactes ; la somme des pressions, ainsi que la pression dans 
l'espace rempli de gaz sont toujours un peu plus petites, en réalité, 
que les valeurs calculées. 

Ce sont là  des conséquences de la loi générale suivante : La pres- 
sion exercée par une vapeur est d6terminée par 1'Btat du liquide, avec 
lequel la vapeur se trouve en contact. Comme en général deux liquides 
qui ne peuvent se mélanger se dissolvent néanmoins d'une façon 
insensible, il faudra tenir compte non seulement de la pression de la 
vapeur des liquides purs, mais aussi de celle des liquides qui ont dis- 
sous quelque peu d'un autre liquide, ou qui contiennent en dissolution 
une partie du gaz qui se trouve en contact. 

Mais, comme dans tous les cas la pression exercée par la vapeur d'un 
liquide est toujours plus petite lorsqu'elle contient une matière solide 
ou liquide en dissolution, nous voyons que les lois énoncées ci-dessus ne 
sont applicables que pour le cas limite, où il n'y a pas la moindre disso- 
lution, et que les pressions exercées par les vapeurs en réalité sont tou- 
jours moindres que celles que l'on calcule. 
- Si l'on distille deux liquides qui ne se mélangent pas, comme la 
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DISSOLUTIOZTS DES LIQUIDES DANS LES LIQUIDES 143 

vapeur est formée par les vapeurs des composants dans le rapport de 
leurs pressions partielles, ils passeront à la distillation dans ce même 
rapport invariable, indépendamment des quantités des liquides qui se 
trouvent dans la cornue. Les quantités des liquides qui se condensent 
sont entre elles comme les produits de leur tension et de leur densité 
de vapeur, ou comme les produits de leur tension de vapeur par leur 
poids moléculaire; nous pouvons donc déterminer ce poids molécu- 
laire, si nous connaissons la tension de vapeur. 

Néaninoiiis on ne connait pas, en général, la pression de la vapeur; mais on 
peut la calculcr si l'on connait. pour l'autre liquide, la relation qui existe 
entre la température et la tension de vapeur, et que l'on détermine la tempé- 
rature d'ébullition du mélange. Cette température est iîaturellement inférieure 
à la température d'ébullition du liquide bouillarit à la plus basse tempéra- 
ture ; c'est la température pour laquelle la somme des pressions partielles 
des deux vapeurs est égale à la pression atmospliérique. Il suffira donc de 
retrancher de la pression atmosphérique la pression partielle du second 
liquide A la température d'éballition du mélange, pour avoir comme reste la 
pression partielle de 1'autre.liquide à la même température. Cette methode 
n'est pas très esacte, il est vrai. Ainsi un mélange d'eau et de nitrobenzine 
bout a 99 degrés d'après Naumann (1877) ; comme à cette température la 
pression de la vapeur d'eau est de 73",3, celle de la nitrobenzine sera 
76,O - 73,3 = 2,7 centimétres. 

Pour le3 liquides qui se mélangent en proportion appréciable, on 
peut formuler des lois analogues, mais plus compliquées. 

En agitant de pareils liquides, par exemple de l'eau et de l'éther, on 
obtient deux couches : dans la premibre, c'est l'un des liquides qui pré- 
domine ; dans la seconde, c'est l'autre. 

Les deux couches se trouvent dans un état d'équilibre qui ne dépend 
pas de leurs quantités relatives. 

En employant la notion de la concentration (p. 138), on peut définir 
cet état comme la dissolution d'un gaz. 

L'équilibre est atteisf,  lorsqu'il se sera établi zcn certaiiz rappwt 
e1ztl.e les concenlration.~ des cleux liquides; les quantites absolues et 
relatives des deux dissolutions n'interviennent pas. 

Ainsi deux dissolutions qui, se trouvant en contact, sont en équilibre 
et ne peuvent plus se mélanger resteront toujours en équilibre de 
quelque manibre que l'on change la concentration, et en particulier si 
l'on évapore. Les pressions et les compositions des vapeurs émises par 
les deux dissolutions sont absolument identiques. La démonstration 
de cette loi a été faite par Konowalow en 1881, tant par des expériences 
très exactes que par la théorie. Supposons les deux liquides versés dans 
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un récipient en forme d'anneau : si la dissolution a possédait une ten- 
sion de vapeur~supérieure à celle de O, il faudrait que le liquide a 
distillât de a vers b en passant par e (fzg. 24 ) .  La matière qui se trou- 

verait alors en exces dans b passerait dans a, 
et serait réduite de nouveau en vapeur. 

On obticndrait ainsi un mouvement perpé- 
tuel, ce qui est impossible. 

Comme d'après cela les deux dissolutions, 
qui ne peuvent se mélanger, possèdent la 
même tension de vapeur, on voit que leur 
tension commune est indépendante des quan- 
tités de dissolutions employées. 

Mais, par contre, cette tension sera plus 
petite que la somme des tensions partielles, 

car chacun des liquides dissout un peu de l'autre, et, par sui.te, leurs 
tensions de vapeur sont amoindries. Nous obtenons comme produit 
de distillation un liquide de composition constante, car chacine des 
deux dissolutions produit une vapeur de même composition, jusqu'à 
ce que l'une des dissolutions ait été complètement évaporée. Dans l e  
produit distillé les deux dissolutions se sépareront en deux liquides 
saturés, dont les proportions sont constantes, d'aprhs la constance 
même de la coniposition de la vapeur. 

Lorsque les liquides se dissolvent en proportions quelconques, on 
obtient des relations très compliquées. La composition du liquide qui se  
trouve en contact avec la vapeur change alors continuellement Pen- 
dant la durée de l'évaporation, et la tension de la vapeur, qui en clopend, 
ainsi que sa composition, doivent varier dans le même rapport. Si 
les deux liquides ont des tensions de vapeur très différentes et des points 
d'éljullition très doignés, la tension et le point d'ébullition du mélaiige 
se trouveront compris entre ceux des composants. 

Dans la distillation le composant le plus volatil passe de préfé- 
rence à l'autre, et, en répétant plusieurs fois l'expérience, on parvient 
à les séparer plus ou moins complètem.ent. 

Si, par contre, les tensions et les points d'ébullition des composants 
sont assez rapprochés, on pourra distinguer deux cas. Ou bien le mé- 
lange se comporte comme un système de liquides incomplètement 
miscibles ; dans ce cas la tension de la dissolution est supérieure à celle. 
de chaque composant. II faut alors qu'il existe un mélange pour lequel 
la tension atteint sa valeur maximum. Ce mélange a,  par suite, un 
point d'ébullition moins élevé que n'importe quel autre; il passera le 
premier dans la distillation, et se coniportera comme une matière pure 
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possédant un point d'ébullition fixe. Dans la cornue il restera le liquide. 
qui se trouve en exces par rapport à ce mélange bouillant à tempéra- 
ture constante. 

Il peut se faire aussi que la tension du mélange soit inférieure à cha-- 
cune des. tensions des composants. De tels liquides doivent former un 
mélange en proportion définie, qui ait une tension plus basse et, par- 
suite, un point d'ébullition plus élevé que n'importe quel autre. Dans. 
la distillation, il passe d'abord un mélange plus volatil, jusqu'à ce quc- 
la composition du liquide qui reste dans la cornue corresponde à ce- 
mélange de point d'ébullition maximum ; et tout se passe alors comme 
si l'on avait une substance pure distillant sans modification. 

Dans ce cas, comme dans le précédent, on ne peut pas obtenir les: 
composants eux-mêmes par la distillation, mais on aura un mélange- 
de composition déterminée, et de plus le liquide se trouvera en excès.. 
On a souvent considéré par erreur ces mélanges à point d'ébullitiont 
constant comme des liquides simples ou comme des composés définis,. 
surtout lorsque le rapport des composants était à peu près moléculaire.. 
Cependant ce rapport change avec la pression sous laquelle s'effectue la 
distillation, de telle sorte que l'hypothèse d'une combinaison chimique- 
ne peut Btre acceptbe. De plus, en déterminant les densités de vapeurs,. 
on constate que les vapeurs se trouvent en contact sans être combinées- 
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CHAPITRE IV 

DE LA PRESSION OSMOTIQUE 

Si, au-dessus d'une dissolution quelconque, par exemple de sucre 
dans l'eau, on verse avec précaution une couche d'eau pure, le système 
ne restera pas dans cet état. 

Comme dans le cas des gaz superposés, le sucre s7él&vera malgr6 la 
pesanteur, et se répandra dans l'eau, et le mouvement ne cessera que 
lorsque le sucre se sera disseminé d'une façon uniforme dans toute la 
masse d'eau. 

On peut arrkter ce mouvement en plaçant entre la dissolution ct le 
dissolvant pur une parai qui laisse passer ce dernier, mais non pas la 
matière dissoute. Il est possible de fabriquer de telles parois, qui ne 
laissent passer qu'une partie d'un mélange, en trempant un vase poreux 
dans une dissolution de sulfate de cuivre, puis lavant avec soin et rem- 
plissant ensuite avec du ferrocyanure de potassium. Il se forme alors 
sur la paroi et dans ses pores une couche adhérente de ferrocyanure de 
cuivre, travers laquelle l'eau peut filtrer; si l'on essaye de filtrer une 
dissolution de sucre, il faut d'abord employer une pression beaucoup 
plus grande, et le liquide filtré est non pas la dissolution de sucre, 
mais de l'eau pure. 

Au lieu d'employer le dépôt de ferrocyanure de cuivre, on peut prendre 
des dépôts de beaucoup d'autres matières amorphes, comme l'oxyde de fer, 
la gélatine précipitée par l'acide stannique, l'acide silicique, etc. Le proto- 
plasma des cellules organiques est généralement entouré d'une pellicule qui 
possède les mêmes propriétés. 

Si l'on remplit un vase ainsi prépar6 avec une dissolution de sucre, 
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qu'on le ferme avec un robinet, permettant de le mettre en communi- 
cation avec un manomètre, on constate, quand on le plonge dans l'eau, 
que la pression augmente à l'intérieur du vase jusqu'à une certaine 
valeur maximum. 

Cette valeur maximum depend de la concentration de la dissolution 
et de la température. 

Si la température est constante, la pression est proportionnelle à la 
concentration de la dissolution. Cette loi est due à Pfeffer (1877). Les 
valeurs des pressions finales sont très grandes ; une dissolution de sucre 
à I 0/0 donne des pressions de plus de 50 centimètres de mercure ; une 
dissolution de salpêtre à 1 010 produit une pression de plus de 3 atmos- 
phères. 

Les mesures suivantes, dues à Pfeffer, donnent pour un certain 
nombre de solutions sucrees le rapport entre la pression et la con- 
centration : 

Concenlralion Pression 
I (pour cent) 53- ,5 
2 101 ,6 
5,74 1211 ,8 
4 208 ,2 
6 307 ,5 

La loi qui regit la pression osmotique est de menie forme que la loi 
de Boyle, car les pressions exercées par les gaz sont proportionnelles à 
leur densité ou à leur concentration. 

De nombreuses expériences, tant directes qu'indirectes, ont démontré 
que la loi sur la pression osmotique est exacte et indépendante de la 
nature des substances dissoutes. 

En s'appuyant sur ce fait que les particules des sùbstances dissoutes 
exercent une pression sur le dissolvant pur qui se trouve en contact avec 
elles, on comprendra le phénomène de diffusion dont on a déjà parlé plus 
haut. Les particules sont chassées et envoyées dans le dissolvant par cette 
pression, et, comme la pression est proportionnelle à la concentration, ces 
actions ne cesseront que lorsque la concentration sera la même dans toute 
la dissolution. 

Néanmoins il faut remarquer la grande lenteur avec laquelle s'effectue la 
diffusion, malgré la grandeur des pressions. Cela tient à ce que le mouve- 
ment des particules éprouve une résistance importante par le frottement, et 
aussi à la petitesse de ces particules. 

Si l'on réduit une pier~e, qui tomberait en quelques secondes d'une hauteur 
de plusieurs centaines de metres, en poussiére très fine, elle planera des 
heures entières dans l'air dans les mêmes circonstances, bien que l'action 
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de la pesanteur soit la même. On comprendra ainsi facilement que, vu la 
petitesse extrême des molécules, leurs déplacements soient très petits, malgré 
la valeur considérable des pressions. 

La tempdrature agit sur la pression osmotique comme sur la force 
.élastique des gaz : La pilession uugmente proportionnell~ment ù I,J tem- 
p d m t w e  et, p o ~  toutes les matières dissoutes, dans le nz Erne rapport; 
l e  rapport a la m&me valeur que le coefficient connu pour les gaz. 

Si donc on a déterminé la pression osmotique Po à O degré, cette 
pression sera à I o  Pgale à 

Po (1 + 0,00367t). 

On pourra donc dire, comme dans le cas des gaz : La pression osnio- 
aique est proportionnelle à la  température absolue. Pour la dPmons- 
tration de cette relation importante, je donne les mesures suivantes de 
.Pfeffer, et les valeurs correspondantes calculées par van3 Hoff. 

Pression observée à 1" Pression observée calculée j. t" 

:Sucre de canne . . . 54,4 33O 5l,O 51,9 14",l 
56,7 36" 52'1 52,9 15",5 

'Tartrate de sodium . 156,4 36",6 143,O 144,3 4 3O,3 
98,3 37" 90,s 90,7 13",3 

Ces nombres ont ét6 calculés en supposant que le coefficient a bien 
la valeur 0,00367. Les diffhences ne surpassent pas les erreurs d'expé- 
riences. 

En faisant des essais avec des cellules vivantes on a démontré, d'un autre 
-côté, que les dissolutions qui sont en équilibre osmotique avec la cellule a 
O degré sont encore en équilibre a 34 degrés. 

L'augmentation de pression était donc toujours la même, quoique les dis- 
solutions enlployées fussent très variées, et le contenu des cellules très com- 
pl exe. 

On pourra donc représenter la pression osmotique des matières 
 solubles par la même formule que celle qui représente les pressions des 
-gaz, c'est-à-dire 

pu = RT. 

Il ne reste plus qu'à determiner la valeur de la constante R pour le 
.cas des dissolutions; cette constante est la même dans le cas des 
masses moléciilaires pour les difffirents gaz. 
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Si l'on se rapporte au poids mol6culaire exprimé en grammes, nous 
avons à O degré 

par suite : 

Mais Pfeffer avait trouvé pour une dissolution de sucre de 1/100 à 
O degré une pression de 49,4 centimètres de mercure. 

Le poids moléculaire du sucre C1'HBOii est. de 342 ; le volume, dans 
lequel 34.;' grammes de sucre sont dissous, est par suite 34 200 centi- 
mètres cubes. 

La pression exercée par 49'3 grammes de mercure est égale à 
49,3 X 13,59 = 671 grammes par centimètre carré. La température 
absolue correspondant à O degré est 273 degrés. 

Pour le sucre la constante sera donc 

Comme on peut le voir, elle est égale à la constante des gaz, dans 
les limites des erreurs d'expérience. 

La pression osmotique d'une clissolution de sucre a par suite la 
méme valeur qzcc la pressiou qu'exercerait le sucre, s'il occupait, à 
I'étut gazeux, le vollrnze occupé par la dissolulion. 

L'égalité pu = RT est donc vraie, avec les mêmes constantes, en 
désignant par p la pression osmotique. Cet important théorème est dû 
à J.-H. van7CHoff. 

Nous pouvons donc, dès maintenant, répondre affirmativement à la 
'question de savoir si ce fait se reproduira pour d'autres concentrations 
nt à d'autres températures, puisque les lois de Baylc et de Gay-Lussac 
ont déjà été étendues aux dissolutions. Il ne nous reste donc plus qu'à 
nous demander si la loi d'Avogadro ne s'étend pas aussi aux disso- 
lutions, c'est-à-dire si l'on obtiendra la m&me valeur de R pour d'autres 
substa.nces que le sucre, prises en quantités proportionnelles à leurs 
poids moléculaires. La réponse est encore affirmative. 

Les dernières décimales ont été prises approximalivement dans ce calcul comme 
dans le suivant, à cause de l'inexactitude des nombres oblenus par l'exphrienee. 
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Il est vrai que l'on n'a fait que quelques expériences indirectes pour 
nicsurer la pression osmotique ; néanmoins on a démontré, en employant 
des cellules organiques d'après la méthode dbjh indiqube, que les 
dissolutions des substances les plus différentes exercent 1% mPme 
influence, si elles contiennent des quantités de ces substances qui soieni 
proportionnelles à leurs poids moléculaires. 

Toutes les relations que l'on a développées pour montrer le rappori 
des densités des gaz avec leurs poids moléculaires s'appliquent inimé- 
diatement aux dissolutions ; et l'on peut dire, d'une manière génbrale, 
que l'on peut pousser aussi loin que l'on veut la comparaison entre les 
gaz et les substances dissoutes. 

Pourtant certains groiipcs de corps, tels que les sels, ainsi qu'un 
certain nombre d'acides et de bases, s'écartentde ces relations simples. 
La pression osmotique qu'ils exercent est de beaucoup supérieure à 
celle qu'ils devraient exercer d'après la grandeur de leur poids molé- 
culaire; pour le chlorure de potassium, on obtient presqve le double. 

On a trouvé dans les densités du gaz une irrégularité tout à fait Sem- 
blable dans certains cas : par exemple, pour les sels ammoniacaux, la den- 
sité est beaucoup plus petite, ou, ce qui revient au même, la pression est 
beaucoup plus grande que celle qui est fournie par la théorie. ' 

On a expliqué ces anomalies en disant qpe les matières dont il est 
question s'étaient dissociées, c'est-à-dire décomposées en molécules 
plus simples ; le nombre des molécules était beaucoup plus gra.nd que 
celui qu'indiquait la forniide du composé indécomposable, et, par suite, 
la pression était augmentée dans le même rapport. 

On est tenté d'admettre ici une explication analogue, c'est-à-dire de 
considher les matières qui présentent de tels écarts commc étant 
dissocides dans leur dissolution. On démontrera plus tard que cette 
hypothèse est bien fondée, et que, non seulement ce phhomène par- 
ticulier, mais un grand nombre d'autres seront expliqués de cettr 
façon. 
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CHAPITRE V 

TENSIONS DE VAPEUR DES DISSOLUTIONS 

On a déjà dit précédemment que la tension des vapeurs de liquides 
qui contiennent en  dissolution d'autres substances est moindre que 
celle des liquides purs. Les lois qui régissent ces phénomènes ont été 
forn~ulées d'abord, pour des dissolutions de matières non volatiles, 
par Babo en 1848 et par Wiillner en  1857. 

D'après ces lois, la diminution de la tension de vapeur augmente 
propo~.tionnellenze~zt d la quanlité de substance dissoute, et, pour ulze 
même dissolulion, la di1~zilztitio12 à chaque température est la rnênze 
fraction de la tension de la vapeur émise par (e liquide pur. 

Si donc l'on désigne par  f la  tension de  la  vapeur Bmise par le dis- 
solvant, par f '  celle de la dissolution, e t  par g la  proportiondematières 
dissoutes, on a la  relation 

où K reprdsenle une constante qui est égale au  rapport fd ou à la 
f 

diminution relatice de la tension, dans le cas où la  concentration de la 
dissolution est de 1/g00. 

Mais cette loi n'est, comme beaucoup d'autres relations analogues, qu'une 
loi limite, dont les résultats expérimentaux se rapprochent d'autant plus 
que la dissolution est plus étendue. Dans les dissolutions concentrées, on 
constate des écarts, qui sont analogues a ceux que présentent les gaz pour 
les pressions élevées, et que l'on explique d'une façon analogue. 
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Si l'on rapporte la constante K ou la diminiition de tension de vapeur 
non pas à des poids Bgaux, mais aux poids moléculaires, on obtient 
immédiatement une nouvelle loi générale, exprimant que les produits 
de la diminution de tension par le poids moléculaire sont constants, 
quand on emploie le même dissolvant. 

On peut encore exprimer cette loi de la façon suivante: 
La diminution nzoléculuire de lu temiorz de vapeur que prodz~i.wîzt 

de.s substances yzrelconques &ns ztn mêmc~ di.~solvaizt est constante. 
Enfin, si on compare les diminutions relatives de tension de vapeur, 

qu'éprouvent diff'Brents dissolvants, elles sont encore égales, si l'on 
dissout des masses égales d'une même substance dans des quantités de 
dissolvant différentes, mais proportionnelles aux poids moldculaires. 

De plus, la tension de vapeur de la dissolution et celle du dissolvant 
pur sont dans le rapport du nombre de molécules comprises dans le 
dissolvant au nombre total des molEcules qui se trouvent dans la dis- 
solution. Si donc on désigne par P le poids du dissolvant, par p le 
poids de la matière dissoute, et si M et m reprhsentent les poids mole- 
culaires, les nombres relatifs des molécules seront 

Si, en outre, f et f représentent les tensions de vapeur du disssl- 
vant pur et de la dissolution, pn aura la relation 

que l'on peut Bcrire 

La dirnint/lion relative de la tension de vapeur d u n e  di.ssolution 
qzrelconpzce est égale a2i rapport d u  nombre des molécules fié la matière 
dissoute nu  nombre total des nzolécules comprises dnns le l i p i d e .  

En employant les relations 
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TENSIONS DE VAPEUR DES DISSOLUTIONS 

on a finalement 

Les théorèmes précédents ont été presque tous découverts par 
F.-M. Raoult, en 1887. 

On peut évidemment les employer pour déterminer les poids molé- 
culaires inconnus de certaines substances, et l'on a ainsi une methode 
beaucoup plus genérale que celle des densités, car il y a beaucoup 
plus de substances solubles dans des dissolvants volatils qu'il n'y en  a 
qui puissent se volatiliser sans d6composition. 

La détermination pratique des diminutions relatives de tension de vapeur 
s'effectue par la méthode générale de mesure des tensions de vapeur. 

On peut introduire la dissolution dans un barométre, et apprécier la ten- 
sion de vaDeur d ' a ~ r é s  L'abaissement du niveau du mercure. 

Les tensions de vapeur des dissolvants usuels sont données par des tables, 
mais il vaut mieux les observer sur un second baromètre contenant le dissol- 
vant et placé à c6té de celui qui contient la dissolution ; de cette façon, on 
évite les erreurs que l'on pourrait commettre en déterminant la température. 
Dans cette opération il faut observer que les parois du récipient qui contient les 
vapeurs de la dissolution doivent être bien humectées par cette derniére, car 
il peut se produire facilement des changements superficiels dans la concen- 
tration de ces couches trés minces, ce qui fausserait les observations. 

Une autre méthode consiste à employer un barométre raccourci, auquel on 
donne la forme d'un siphon retourné ; on le remplit de la dissolution, et l'on 
chauffe le tout dans la vapeur du dissolvant amené à l'ébullition. L'élévation 
du mercure dans la branche fermée, qui contient la dissolution, est alors 
égale à la diminution de tension de la vapeur f - f', et la tension de vapeur 
du dissolvant est égale à la hauteur barométrique au moment de l'observation. 

On   eut aussi déterminer le   oint d'ébullition de la dissolution sous la 
pression atmosphérique. Si l'on connaît la tension de vapeur du dissolvant à 
la même température, on a les nombres nécessaires pour effectuer le calcul. 

D'autres méthodes reposent sur la détermination du poids de la vapeur, qui 
remplit le mème espace à la même température, d'une part, sous la tension 
de la vapeur du dissolvant pur, et, d'autre part, sous celle de ladissolution. 
On fait le vide dans un récipient et, on y laisse évaporer des poids connus du 
dissolvant ou de la dissolution. Les quantités évaporées sont proportionnelles 
aux tensions de vapeur correspondantes et, ces derniéres peuvent alors être 
déterminées d'aprés les diminutions de poids des liquides. 

Dans bien des cas, on peut utiliser le théorème suivant : La tension de la 
vapeur est la même dans les gaz et dans le vide. 

Si l'on fait passer un courant d'air a travers la dissohtion et ensuite à tra- 
vers le dissolvant pur, le poids de la dissolution évaporée sera a celui du dis- 
solvant comme f est à p - P. 

En effet, l'air se saturera de la vapeur de la dissolution jusqu'à la pres- 
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sion f ' ;  n'étant saturé que partiellement, il absorbera la vapeur du dissolvant 
pur jusqu'a ce qu'il soit saturé sous la pression f. Si l'on détermine la masse 
totale de la vapeur entrainée, on trouve qu'elle est proportionnelle a la ten- 
sion do vapeur f di1 dissolvant. 

S'il s'agit de dissoliition où l'on emploie l'eau, on peut aussi utiliser la 
..l r mktliode hygrométrique en déterminant l'état hygrométrique relatif -. 
f 

Quant à ce qui se rapporte à la validité de la loi citée plus haut, on 
retrouve les menies exceptions qui se sont présentées dans les lois sur 
la pression osmotique. 

Toutes les substances, pour lesquelles cette dernière Etait trop 
grande et pour lesquelles il fallait admettre un état de dissociation 
ou une décomposition en molécules plus simples présentent les mêmes 
écarts pour la diminution de tension de vapeur. 

Le rapport entre les pressions osmotiques réelle et  thborique est 
Bgal au rapport entre les diminutions de tensions 
de vapeurs réelles et théoriques. Ce fait apporte 
un appui sérieux à l'hypothèse d'après laquelle la 
cause des anomalies observées réside dans la 
substance dissoute, et non dans le dissolvant. 

En presence de ce parallélisme absolu des deux 
phénomènes, la pression osmotique et la diminu- 
tion de la tension de vapeur, on peut se demander 
s'il n'existe pas entre eux une relation théorique. 
Cette relation existe en effet ; de sorte que, si l'on 
se donne les lois de la pression osmotique, on 
peut en déduire celles de la diminution de tension 
de vapeur, et réciproquement. 

FIO. 15. Prenons un vase en forme d'entonnoir renversé 
(&g. 15) fermé à la partie inférieure par une de ces 

parois qui ne laissent passer que la partie liquide d'une dissolution. 
Remplissons -le d'une dissolution L, et plongeons-le dans un récipient 
contenant le dissolvant pur. Recouvrons enfin le tout avec une cloche, 
sous laquelle on fera le vide. 

La dissolution sera en équilibre avec le liquide extérieur, lorsque la 
pression qu'exerce la colonne hG sera devenue égale à la pression 
osmotique. A ce moment, le liquide se vaporise en G ainsi que la disso- 
lution en h ; en h la tension de la vapeur de la dissolution devra être 
égale à la pression qu'exerce au même point la vapeur émise par le 
liquide. Car, si elle était plus grande ou plus petite, il faudrait ou bien 
que le liquide se vaporisât, ou bien que la vapeur se condensât en h. 
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TENSIONS DE VAPEUR DES DISSOLUTIONS 157 

Dans les deux cas la pression sur la paroi semi-perméable changcrait, 
et il y aurait entrée ou sortie de liquide dans l'entonnoir. Ce fait se re- 
produirait indéfinimerd ; on aurait donc un mouvement perpétuel, 
ce qui est impossible. 

La pression qu'exercent les vapeurs du liquide F en h est égale à la 
tension de la vapeur clu dissolvant diminué du poids d'une colonne de 
vapeur de hauteur Gh. La tension de la vapeur de la dissolution doit 
être égale à cette prcssion. 

Supposons données les lois de la pression osinotique. Supposons, en 
outre, que la dissolution contienne ?z molécules de la matière dissoute, 
et N moléciiles du dissolvant. Alors la pression osmotique, qui est égale 
à la pression qu'exercerait la matière dissoute, si elle se trouvait à17état 
gazeux dans l'espace donné, est donnée par 17égalitépv=/zRT; ona donc 
p =nRT, R Etant égal à 84 700, et T représentant la température absolue. 
~ o u r ~ o i r  v, nous remarquons que les N molécules du dissolvant ont 

NM 
un poids MN, M étant le poids moléculaire, et occupent un volume - 

S 

si s représente le poids spécifique du dissolvant. Nous avons alors 

La hauteur h de la dissolution, qui correspond à cette pression, est 
donnée par p - h4', S' représentant le poids sp6cifiquc de la dissolu- 
tion. Si nous considérons des dissolutions assez étendues pour que leur 
poids spécifique ne diffkre presque pas de celui du dissolvant, on pourra 
remplacer s' par s, et nous aurons 

Comme M N  représente le poids du dissolvant, dans lequel sont 
comprises n mol6cules de la matière dissoute, on pourra dire : La hau- 
teur osmotique à laquelle s'élèvent des dissolutions de même poids est 
indépendante de la nature du dissolvant. 

On a démontrd précgdemment que la tension de vapeur/" de la disso- 
lution est inférieure à celle du dissolvant de la pression qu'exerce une 
colonne de vapeur de hauteur h. Si l'on designe par f la tension de 
vapeur du dissolvant, on a 

f=  f -  hd, 
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cl représentant la densité de la vapeur. Cette dernikre se déduit aussi 
de la formule 

pv = RT. 

p, représentant la pression de la vapeur, est égal à f ,  et d est égal au 
poidsM, divisé par v ,  car la formule se rapporte au poids d'une moléculc 
de vapeur. 

On a donc 
bI 

, d = - ,  
2' 

et par suite 

fi1 " 
Si nous introduisons enfin dans la formule f '.= /'- hd les valeurs 

on obtient finalenient 

Les expériences de Raoult avaient donné la formule 

La différence provient de ce que ces espériences se rapportaient à 
des dissolutions possédant des concentrations finies, e t  que nos calculs 
ne sont valables que pour des concentrations infiniment petites; en 
effet, si n devient infiniment petit par rapport à N, les deux formules 
donnent le mBme résultat. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



CHAPITRE VI 

POINTS DE CONGELATION DES DISSOLUTIONS 

II y a c,ent ans, en 7 8 8 ,  J. Blagden, dans des recherches d'une exac- 
titude extraordinaire pour l'époque, trouvait qu'il y a proportionnalité 
entre. la concentration des solutions et la température à laquelle se 
congèlent ces solutions. ' 

Ce travail était tombe complètement dans l'oubli ; eu 1861, Rliddorff 
découvrait de nouveau la même loi; en 1871, de Coppet, qui confirmait 
cette relation,. ajoutait la règle suivante : Différentes matières, de nature 
analogue, abaissent le point de congélation de la même quantité, si 
elles sont dissoutes dans l'eau en quantités proportionaclles à leurs 
poids moléculaires. 

Le développement de nos connaissances à ce sujet fut retardé pendant 
longtemps, car on ne faisait de recherches qu'en employant l'eau 
comme dissolvant, et les sels comme substances dissoutes. . 

Ce n'est qu'aprùs que F.-M. Raoult eut étudié la dissolution de 
matières organiques indifférenles dans l'eau, en 1882, que l'on arriva 
à la loi très simple que voici : Les dissolutions éqzcimoléculaires 1 o22t 
même point de congélation. Avec d'autres dissolvants, le résultat est le  
merne; on peut donc considerer cette loi comme générale. 

Si l'on designe par A l'abaissement qu'éprouve le point de congélation 
du dissolvant, lorsque n grammes-molécules de la substance sont 

Je désigne par dissolutions équimoléculaires celles qui conliennent pour la mèiiie 
quanlité de dissolvant des quantités de substance dissoules proporlionnelles à leurs 
poids rnolCculaires. 
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dissoutes dans g grammes du dissolvant, on a 

oii r est une constante qui ne dépend que de la nature du dissolvant. 
Si l'on ne connaît pas le poids moléculaire d'une substance, on peut 

l'obtenir facilement en determinant le point de congélation d'une disso- 
lution qui contient p grammes de la matière, et g grammes du dissol- 
vant. On a en effet 

I )  
12 =-7 

n2 
et  par suite 

d'oii l'on déduit 

On détermine la constante r ,  qui, comme on le sait, dépend de la nature du 
liquide, en dissolvant dans le liquide des substances dont les poids molécu- 
laires sont connus, et en déterminant l'abaissement du point de congélation. 
Si l'on introduit les valeurs ainsi calculées dans la première formule, elle 
devient 

Cette loi ne s'applique aussi qu'aux matières indifférentes ; les sels, 
les acides forts et les bases font exception. 

Mais ces exceptions ont encore des relations très étroites avec celles 
qui se rapportaient à la pression osn~otique et à la diminution de ten- 
sion de ,vapeur ; les abaissements des points de congélation que l'on 
observe en réalité sont plus grands que ceux que l'on calcule, et les 
rapports entre les abaissements observés et calculés sont les memes 
pour les différentes substances que ceux que l'on a trouvds par les 
autres méthodes. 

L'appareil de Beckmann (1888) est celui qui convient le mieux aux mesures 
de ce genre (fiy. 16). 

Le tube A contient un thermomètre D gradué en centibmes de degré, et u n  
agitateur recourbé en platine. On y introduit une quantité déterminée di] 
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au-dessous du point de congélation, par suite de 
la surfusion ; il remonte à cette température, au 
rnoment où une partie de la substance se solidifie. 
Lorsque l'on a ainsi déterminé exactement le 
point de congélation du dissolvant, on introduit 
par le tube latéral une quantité donnée de la ma- 
tiére en question, on mélange, et l'on recommence 
l'expérience. 

La congélation se prodiiit à une température 
plus basse, et la différence entre les deux tempé- 
ratures est la valeur A que nous avons employée 
dans nos équations. Avec des solutions fortement 
concentrées,' il peut arriver que l'on ait refroidi 
notablement au-dessous du point de congélation ; 
au moment de la solidification, on obtient alors 
une grande masse de glace. 

Nais la dissolution restante se trouve ainsi con- 
centrée, et la température observée est trop basse. 

On fait alors fondre de nouveau la  majeure par- 
tie de la glace en cliauffant, et on n'introduit l'ap- 
pareil dans le récipient à refroidissement que 
lorsqu'il n'en reste plus qu'une petite quantité. 

On conçoit facilement qu'il doit exister 
entre l e  phénonibne de l'abaissement d u  point 
de congélation et  celui de la diminution de 
tension de  vapeur une relation thBorique ana- 
logue à celle qui existe entre ce dernier e t  l a  

dissolvant, puis on le place dans une éprouvette un peu plus large B ; on fixe 
le tout dans le couvercle d'un vase épais C, qui contient de l'eau ou un 
mélange réfrigérant, dont la température est inférieure de 2 à Ci degrés au 
point de congélation du liquide. 

On observe la marche du thermorn&tre en agi- 
tant constamment (on facilite encore l'agitation 
en introduisant daus A quelques rognures de pla- 
tine). Au commencement. le tl-iermoniétre descend 

pression osmotique. 
- Cette relationLeriste en  effet et a été etudiée d'abord par C.-M. Guld- 
berg, en  1870. En 1886, vàn't Ho9 en a coniplété la théorie dans 
u n  travail important, et a montré comment cette constante pouvait se  
déduire d'autres grandeurs. 

Avant tout i l  faut savoir s'il se  dépose de l a  glace 1 pure ou si la 
dissolution se solidifie intégralement. 

4 On entend ici par glace le dissjlvant soliditib, que ce soit de I'eau, dc la benziiie 
ou toute autre substauce. 

a e n é ~ k  DE CHIMIE G ~ N ~ B A L E .  11 
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D'aprés les recherches effectuées à ce sujet et d'après les discussions 
engagées, on a reconnu que c'était le premier phénoniéme qui se pro- 
duisait. On n'obtiendra que de la glace pure, tant que la dissolution 
ne sera pas assez concentrée pour que la matiére dissoute puisse 
cristalliser par suite de l'abaissement de température. 

On peut alors démontrer, par un raisonnement tout à fait analogue à 
celui que l'on a employé page 145, que la température à laquelle la 

glace peut se produire dans une dissolution 
est celle pour laquelle la tension de la vapeur 
de la glace et celle de la dissolution ont la 
même valeur. 

Dans la figure 17, b représente la dissolu- 
tion, u la glace, et c est rempli de vapeur. 
Si, par exemple, la glace avait une tension de 
vapeur supérieure à celle de la dissolution, il 
faudrait qu'elle distillât de n vers 6 ,  qu'une 

FIG. i7. nouvelle quantité de glace se séparât en n 
de la dissolution ainsi étendue : et l'on aurait 

un mouvement perpétuel. 
On arriverait au même résultat, en supposant que la tension de vapeur 

de la solution soit supérieure à celle de la glace. 
Comme aucun des deux cas 

ne peut etre admis, il faut que 
les tensions de vapeur soient Ip 
égales. On en déduit donc que 1 
les lois que nous avons trou- 
vées pour les tensions de va- 
peur des dissolutions équimo- 
leculaires sont vraies encore r -  
pour leurs points de congéla- e A '  I 

tion. , , 
t 

O 

Pour bien nous rendre 
compte de cette relation, sup- FIG. 18. 

posons que dans la figure 18 
72n soit la courbe des tensions de vapeur de l'eau pure, la pression 
étant portée en ordonnées, la température en abscisses. La courbe e 
des tensions des vapeurs de la glace a, à O degré, un point comnlun 
avec celle de l'eau, car, si en ce point leurs tensions de vapeurs Btaient 
différentes, on encore obtenir un mouvement perpétuel; mais 
au-dessous de O degré, la courbe des tensions de vapeur de la glace 
descend au-dessous de celle qui correspond à1'eau.à l'état de surfusion, 
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L a  courbe des iensions de  vapeur d'une dissolution II se trouve au- 
dessus de p$le de l 'eal ,  e t  les ordonnées correspondantes des deux 
courbes sont dans u n  rapport constant. 

La température decongélation de la  dissolution est l'abscisse du  point, 
où se  coupent la courbe de tension de vapeur de l a  glace, el e t  celle 
de la  dissolution, II; car, comme on vient de le  voir, ces tensions de 
vapeur doivent etre égales. 

Dans les faibles intervalles de température que nous considérons, 
on peut assimiler les courbes de tensions à des droites. 

Il  est alors bien clair que l e  point d'intersection de e et de I es t  
déplacé vers la gauche d u  point d'intersection de w avec e dans 14 
même rapport que I au-dessous de W .  

Mais on a déjà trouvb, tant  expérimentalement que théoriquenient, 
que cette différence d'ordonnées, c'est-à-dire la diminution de k n s i o a  
de vapeur, était proportionnelle à l a  concentration de la  disso1ution1- 

Il  en  résulte donc que l'abaissement de la température de congélation: 
est aussi proportionilel à la concentration; c'est ce que nous avaient 
donne les  expdriences. 

La constante r peut se déduire des lois de la thermodynamique de la ma- 
nière suivante. Imaginons qu'une grande quantité de solution, contenant n, 

gramme-molécules de subsiance d&soute dans y grammes de dissolvant soit 
contenue dans un cylindre fermé par une paroi semi-perméable. En exerçanb 
sur le piston une très péu supé;ieure à laLpression osmotique;.'on 
peut faire sortir une. qdantité de liquide égale à celle qui contient u n s  
gramme-molécule de la substance ,dissoute. Si p représente la pression os- 
motique, v le volume qu'on vient de définir, le travail absorbé dans cette 
opération est 6gal à'pv ,  ou, ce qui reyient au même, à RT. 

Supposons qu'on effectue cette expérience à la température T de fusion du 

dissolvant. La quantité du diisolvant ainsi extraite est égale à g  
i n 

Faisons maintenant con&ler'oètte mqfse du dissolvant ; il se dégage, dans 
-. i 5 . .  ? -  

cette opération, g w &lorks, sl'l'dn -&si@e par u, la chaleur latente de  . , n  4.  S . .  ' .  
fu s io~  de i gramme du dissolvant. 

Refroidissons jusqu'au point de congélation de la dissolution ; mettons; 

la glace en contact avec la  dissolution, laissonha fondre. $? calo- 

ries seront absorbées, mais i~ la température plus basse T - A. Enfin, 
réchaufïons de nouveau le tout à la température Ii, poùr revenir a l'étati 
initial. --.. . 

La série des opérations que nous venons d'effectuer constitue un cycle. SF 
ce cycle satisfait à certaines conditions (qui sont remplies dans ce cas), la 
théorie mécanique de la chaleur nous apprend que le travail effectué par l a  
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A 
chaleur est égale à la partie du travail total, qui correspond à la chaleur 

- 

nécessaire pour passer de la température la plus haute à la température la 
plus basse, A désignant la différence dc température, et T la température 
absolue. Dans le cas qui nous occupe, la quantité de chaleur totale est 

9 ZQ calories, et par suite la quantité qui a été transformée en travail sera n 

Mais on a trouvé précédeinmed que cette dernière quantité était égale à 
pu ou à RT, et on a par suite 

** = RT. 
Tn 

Ici R doit être exprimé en unités thermiques. Ce calcul a déjà été effectii,l. 
et l'on a trouvé R = 2. 

Nous avons par suite : 

Si l'on compare cette valeur da Y à celle que l'on a déik trouvée, on ;i 

La constante r est ainsi dkterminée par la chaleur latente de fusion w et 
par la température absolue de fusion T. 

Pour contrôler ce résultat théorique 

van'l Hoff, auquel nous devons cette démonstration, a calculé les constantes 
relatives à plusieurs substances d'aprés les chaleurs latentes de fusion et  de 
leurs températures absolues de fusion, et a comparé les nombres ainsi obte- 
nus avec les valeurs trouvées empiriquement par Raoult. Les nombres sont: 

T w 2Ts - r 
w 

Eau , . . . . 273 79 1890 1850 
acide acétique. . 290 43,2 3880 3860 
Acide formique . 281,s 55,6 . 2880 2770 
Benzine . . . . W7,9 29,1 5300 5000 
Nitrobenzine . . 278,3 22,3 69.50 7070 

La concordance est satisfaisante si l'on tient compte du peu d'exactitude 
avec laquelle on a déterminé plusieurs chaleurs de fusion. 
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CHAPITRE VI1 

DISSOLUTIONS SALINES 

Comme on l'a déjà vu, un groupe assez considérable de substances, 
notamment les acides, les bases et les sels, n'obéit pas aux lois simples 
des dissolutions. Ce n'est pas une propriété que ces corps posshdent 
constamment, car dans des dissolutions alcooliques et éthérées ils 
se comportent normalement et agissent comme le fait prévoir la 
grandeur de leurs poids moléculaires. De même l'eau ne présente 
aucune espèce d'exception par rapport à d'autres dissolvants, lorsque 
l'on y dissout des matières indifférentes. L'exception ne se prdsente 
que lorsque l'on dissout dans l'eau les' substances indiquées plus haut, 
et c'est un résultat de l'action mutuelle des deux facteurs 1. 

Le poids moléculaire de ces substances déterminé par les méthodes 
indiquées précédemment, d1apr&s l'étude de leurs solutions aqueuses, 
est toujours plus petit qu'il ne devrait être d'après la formule chimique. 
Si on désigne par M le poids moléculaire correspondant à la formule, 
et par Me celui qu'on a trouvé dans les solutions aqueuses, on peut 
écrire M = i M , ;  où i represente un nombre, qui est toujours plus 
grand que 1, et qui peut croître jusqu'à 4 et 5. Il faut remarquer que, 
pour une même solution, les diffdrentes méthodes donnent toutes la 
m&me valeur de i ;  une dissolution de chlorure de potassium, pour 
laquelle i est dgal à peu près à 2, ne présente pas seulemeni un abais- 
sement du point de congélation double de celui qui correspond à la . . 

II faut indiquer déjà ici un poinl qui fera d'une très grande importance pour la 
théorie que, nous donnerons de cc pliénomkne : c'est que les dissolutions qui pré-  
sentent ces emeptions, et celles-là seulement, sont des Bleet~o2yles. Les deux 
propriétés son1 reliées I'unc l'autre sans exccplioii. 
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formule; la diminution de la tension de vapeur, et la pression osmo- 
tique sont également trop grandes dans le meme rapport 2 : 1. Le 
nombre i ne dépend donc pas de la méthode employée, mais exclusi- 
vement de la nature de la matierc dissoute et un peu aussi de la con- 
centration ainsi que de la température. L'explication de ce phhomene 
a déjà été indiquée. Il faut admettre que les substances en question 
se dissocient dans leur dissolution, c'est-à-dire se divisent cn molécules 
plus petites, de même que le chlorure d'ammonium se dissocie en se 
vaporisant. Il est vrai qu'il s'agit ici d'une dissociation toute particu- 
lière qui a des rapports très étroits avec les propri6tés électriques de 
ces dissolutions, et que l'on étudiera plus en détail, à propos de llBlectro- 
chimie. Nous n'insisterons ici que sur ce fait, que les dissolulions des 
sels, des acides et des bases se conforment aux lois générales sur les 
dissolutions, à condition de tenir compte de cc facteur i. 

On a fait de nombreuses expériences pour Btudier les propriétés des 
dissolutions salines, et elles ont conduit à des relations plus ou moins 
générales. Il faut citer cn premier lieu les lois des modules trouvbes 
gar Valson, en 1874. 

Si l'on place dans un tableau les poids spécifiques de différentes 
~dissolutions, qui contiennent des masses équivalentes de différenis sels 
(dans une m$me quantité d'eau, de telle sorte que tous les sels qui 
(contiennent une meme base se .trouvent dans une colonne verticale, 
e t  que tous les sels qui contiennent le même acide se trouvent dans 
une ligne horizontale, on trouve que les différences entre les membres 
correspondants des lignes sont constantes dans les deux directions. On 
déduit de là que les poids spbcifiques des solutions salines équiva- 
lentes s'obtiennent en additionnant deux termes, dont le premier ne 
dépend que de l'acide, et l'autre ne dépend que de la base. 

Valson choisit comme point de départ une dissolution de chlorure 
d'ammonium (49'5 grammes par litre) dont le poids spécifique était 
1.,015, et détermina les termes à additionner (en allant jusqu'aux troi- 
sièmes décimales) pour calculer les poids spécifiques des autres disso- 
lutions. 

Potassium. , 30 'Fer .  . . . 37 Clilorures. . O 
Sodium. . . 25 Zinc . . , 41 Bromures . . 36 
Calcium. . . 27 Cuivre. . . 42 Iodures. , . 64 
Magnésium . 20 Cadmium. . 61 Sulfates. . . 20 
Strontium . . 55 Plomb. . . JO3 Azotates . . 15 
Baryum. . . 73 Argent. . . 105 Carbonates. . 14 
Mmgankse. . 37 Bicarbonates . 16 
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DISSOLUTIONS SALINES 167 

Pour calculer, par exemple, la densitd d'une solution normale 
.d'azotate de calcium, il suffit d'ajouter à 1,015 les nombres 0,027 pour 
le calcium, 0,015 pour l'acide azotique, et l'on obtient 1,057, ce qui 
concorde à péu près avec l'expérience. 

Cette relation a été étendue plus tard par Bender (2883) ; il fit voir que 
l'on peut obtenir ainsi la densité d'une dissolution contenant n équivalents 
de sel, en ajoutant n fois les modules à la densité d'une solution contenant n 
équivalents de chlorure d'ammonium. Néanmoins cette relation n'est pas 
tout à fait exacte. 

Les densités des dissolutions d'un seul et m&me sel dans l'eau ne 
sont pas, comme on pourrait le croirc, telles que les exch  de leurs 
valeurs sur l'unité soient proportionnels aux masses de sel dissoutes. 
Ce serait à peu pres le cas qui se présenterait si une solution saline 
pouvait se mélanger avec l'eau sans variations de volume ; mais il se 
produit régulièrement une contraction : le volume de la dissolution 
étendue devient plus petit et par suite le poids spécifique devient plus 
grand que celui qu'indique le calcul. 

Toutes ces relations deviennent beaucoup plus claires, si l'on consi- 
dère les changements de volumes au lieu de ceux des poids spéci- 
fiques. 

W. Ostwald a fait en 1878 des expériences sur les variations de 
volume qui accompagnent les r6actions chimiques dans les solutions 
aqueuses, expériences qui conduisent aux conclusions génkrales sui- 
vantes : 

Si l'on neutralise un acide par une base, les deux corps dtant dissous 
dans l'eau, il se produit une augmentation de volumc si la base est 
de la potasse ou de la soude, une diminution de voliime si c'est de 
l'ammoniaque. Le changement de volume ddpend de la nature de 
l'acide ; il s'éléve à 20 centimetres cubes, si l'on mBlange 1 litre de 
dissolution normale de potassc avec un litre d'acide chlorhydrique 
normal, et n'est que de 6,3 centimètres cubes si l'on emploie la potasse 
e t  l'acide isobutyrique. 

Si l'on compare les changements de volume qui se produisent par 
L'action sur une base de diffdrents acides A,, A,, A,, avec les change- 
ments de volume que donne une autre base avec l e s  mêmes acides, 
on trouve que les diffdrences sont les mêmes pour tous les acides, 
c'est-à-dire ne dépendent pas de leur nature. De même les diffdrences 
des changements de volume, qui se produisent dans l'action de plu- 
sieurs acides sur une même base, ont la même valeur pour une base 
quelconque. 
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Les changements de volumc dans la formation des sels s'obtiennrnt 
donc par l'addition de deux facteurs, dont le premier n'es1 détermin6 
que par  l'acide. et l'autre par la bnse seulement ; la nature particulière 
du sel formé n'a aucune influence sur  la rcaction, en supposant que 
tout reste dissous. 

Le rapport de ce fait avec la loi formulée par Valson sur les modules est 
évident. 

Le volume d'une dissolution saline est donné par la formule 

il est égal a la somme des volumes occiipés par la dissolution de l'acide et 
par la dissolution de la base, plus le changement de volunie da dépendant de 
l'acide seulement, et plus le changement de volume dl, dépendant de la base 
seulement. 

Si l'on écrit la foriiiule 

on voit encorc mieux que le volume d'une dissolution saline est égal à la 
somme de deux volumes, dont l'un ne dépend que de l'acide et l'autre de la 
base seulement. Comme les volumes sont les inverses des densités, et comme 
ces valeurs sont trbspcu différentes de l'unité, de telle sorte qu'on petit écrire 

(où x et p representent les modules), on voit que la loi sur les modules de 
densité n'est qu'un corollaire de la loi sur les volumes. 

Les relations énoncées plus haut  nous montrent que dans les réactions 
qui  accompagnent la  formation des sels la nature du sel formé n'exerce 
aucune influence spécifique, e t  que ce n'est que la  nature des deiix 
composants qui intervient. Cette circonstance nous rappelle l a  conclu- 
sion dkjà indiquée, e t  que nous étudicrens plus tard d'une façon plus 
approfondie, que, dans une dissolution saline, lcs deux conlposants des 
sels, le métal et le radical acide, sont à peu près indépendants l'un de 
l'autre. 
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LIVRE V 

S T ~ ~ C H I O M É T R I E  DES CORPS SOLIDES 

CHAPITRE 1 

Les corps solides diffèrent des liquides en ce qu'ils possèdent non seu- 
lement un volume propre, m ~ i s  aussi une forme propre. A c6t6 des 
causes qui msintiennent invariable dans les liquides l'éloignement des 
plu3 pvtitas pzrticules, et qui par là doterminent le volume de ces der- 
niers, il en existe, dans les solides, qui msintiennent invariable la 
positioa rkiproque de ces particule.j, et psr là dhlerrninent la forme du 
corps. D'après l'hypothèse moléculaire, un corps solide est donc un 
corps dont les molécules s'influencent mutuellement de telle façon que 
leur déplacement est rendu très difficile. On peut s'expliquer un pareil 
état en supposant que dans les actions réciproques des molécules leur 
forme même intervient, ce qui fait qu'elles agissent d'une manière 
différente dans les dinerentes directions, et exigent une dépense de 
travail lorsqu'on modifie leurs positions réciproques. 

Il y a une transition continue entre les liquides et les solides. A 
mesure que le frottement interne d'un liquide augmente, ce dernier 
prend de plus en plus les propriétés d'un corps solide. L'expxrience 
suivante montre bien que des corps que l'on considère indubitable- 
nient comme des solides, le verre par exemple, conservent encore un 
reste des propriétés des liquides : une longue barre de verre horizontale, 
soutenue seulement à ses extrémités, se déforme peu à peu et se 
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courbe. Les particules obéissent, comme celles des liquides, aux lois de 
la pesanteur, mais d'une façon in finiment plus lente. 

Outre cette propriaté de changer lentement de forme, que possedcnt 
vraisemblablement tous les corps solides, quoique à des degrés très 
différents, ils possèdent la propriété gbnérale d'éprouver des changc- 
ment de forme temporaires, disparaissant avec la cause qui les a pro- 
voqués. Nous devons distinguer ici deux propriétés, essentiellement 
tlifldrentes : l'une est une variation de forme sous l'influence d'une 
pression extérieure également répartie sur toute la surface et qui cor- 
respond en tous points à la compressibilité des liquides; l'autre est 
particuliere aux corps solides et apparaît lorsqu'on les soumet à des 
variations de forme telles que flexions, torsions, etc. Cette dernière 
propriété est appelée elasticitt?. On ne peut, il est vrai, la faire apparaître 
isolément, car toutes les variations de forme indiquées plus haut sont 
accompagnées de variations de volume ; les coefficimls d'élasticité 
donnés par l'expérience sont fonctions des deux valeurs. 

Les corps solides se présentent sous deux Etats essentiellement dif- 
férents, que l'on désigne par les mots état amorphe et état cristallziz. 
Les solides du premier groupe peuvent seuls se relier d'unc manière 
continue aux liquides. On peut lcs considérer comme des liquides à 
très grand frottement intérne. L'état cristallin est d'un ordre tout autre. 
Ici les molécules ne sont pas plaches d'une manière quelconque 
comme dans les liquides e t  les solides amorphes : la forme des mol& 
cules provoque une disposition régulière des petites particules, qui se 
traduit par une limitation extérieure régulière et par des propriétés 
variables suivant les directions. 

Pour se rendre compte de la différence des deux &ais par une image, que 
l'on se figure le corps amorphe comme un tas de briques jetées pêle-mêle, 
tandis que les corps cristallisés seraient représentés par des briques rangées 
d'une maniére régulibre. 

Nous remarquerons ici que, si ce dernier groupement est généralement b 
plus dense, il ne l'est pas nécessairement. On peut ranger les briques en lais-. 
sant des intervalles réguliers de telle façon qu'elles occupent un volume total 
plus grand que si elles étaient pêle-mêle. Cela explique que, dans certains 
cas, rares, il est vrai,. la densité d'un corps à l'état cristallisé peut être plus 
faible qu'à l'état amorphe ou liquide. 
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CHAPITRE II 

FUSION ET SOLIDIFICATION 

On a indiqué plus haut que l'état solide amorphe était la continua- 
tion régulière de l'état liquide. Il n'y a jamais de passage brusque d'un 
état à l'antre, et, en particulier, les corps amorphes n'ont pas devéritable 
point de fusion. En ce sens on peut comparer ce passage à la liquéfac- 
tion des gaz sous une pression supérieure à la pression critique. Le 
passage de l'état liquide à l'état cristallisé est, par contre, instantané ; 
il a lieu à une température donnée, à laquelle les deux états peuvent 
avoir lieu simultanément, mais en dehors de laquelle l'un ou l'autre 
est seul stable. Ce passage est comparable à la liquéfaction d'une 
vapeur au-dessous de la pression critique; l'analogie des deux phé- 
nomènes s'étend en réalité très loin. 

Si l'on refroidit lentement et avec précautions un liquide, capable 
de cristalliser, il n'y aura généralement pas de cristallisation à la tem- 
pérature à laquelle les deux états peuvent coexister : le liquide se 
rapprochera progressivement de l'état amorphe solide. De tels liquides, 
mis en contact avec de faibles quantités du corps cristallisé, prennent 
immédiatement l'état cristallin, d'une façon plus ou moins complète ; 
la chaleur mise en liberté par la solidification les échaufle, mais natu- 
rellement jamais au-dessus du point de fusion. 

Si l'on s'arrange de façon à ce qu'il y ait dès le début un peu de la 
modification cristalline, le phénomène de la ,surfusion, que l'on vient 
de décrire, ne se produit pas ; à une température déterminée, le passage 
de l'état liquide à l'état solide a lieu régulihrement. La température 
reste constante pendant toute la transformation; la chaleur perdue 
par rayonnement et par conductibilite est exactement remplacée par 
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13 chaleur que la solidification met en liberté, jusqu'à ce que tout soit 
s didifié. 

Sous ce rapport, il y a analogie con~plète avec les vapeurs. Celles-ci 
aussi peuvent se maintenir au-dessous du point de liquéfaction, niais 
cet état cesse aixssitbt qu'il y a un peu de corps à l'état liquide en 
prbsence. 

Pour le phhomène inverse, il n'y a rien d'analogue dans les corps 
cristallisés à l'état de liquides surchauffés. Si on échauffe les corps 
crisiallisés jusqu'à une température donnke, qui coïncidc avec leur 

température de solidification, ils commencent à se liquéfier ou à fondre ; 
la température reste constante, toute la chaleur fournie servant ti. la 
liquéfaction, tant que le corps n'est pas complètement liquidc. 

L'analogie avec le passage de l'état liquide a l'état gazeux existe aussi en 
ce sens que la température dc fusion dépend de la pression aussi bien que la 
tempbrature d'ébullition. Mais, tandis que celle-ci croit toujours avec la pres- 
sion (la vapeur occupant toujours un espace plus grand que le liquide), la 
température de fusion ne s'élève par augmentation de pression que si le corps 
augmente de volume en fondant, ce qui est d'ailleurs le cas général; si le 
volume diminue par la fusion, ce qui a lieu par exemple pour la glace, la 
température de fusion s'abaisse quand la pression augmente (Thomson, 1849 ; 
Bunsen, 1850). Les différences dues aux variations de pression sont très 
faibles ; dans le cas de l'eau on a une variation de température de O',C07 pour 
une variation de pression de 1 atmosplière. 

La solidification d'un liquide en surfusion par le contact avec un 
cristal du meme corps est produite exclusivement par le cristal. 
Si, par exemple, on plonge dans de l'hyposulfite de soude fondu et 
refroidi à la température ordinaire une baguett,e de verre recouverte 
du même sel cristallisé, il se formera aussitôt une masse cristalline 
adhérente à la baguette. Si on retire cette baguette de façon à ce qu'il 
ne reste pas de cristal dans le liquide, ce dernier ne se solidifie plus et  
conserve l'état liquide tant qu'il n'y aura pas de cristal en présence. 
L'6tat des liquides en surfusion n'est pas instable en lui-même, comme 
on l'a dit souvent, il ne l'est qu'en présence d'une petite parcelle du 
corps à l'état solide. 

On peut se faire une représentation très nette de ce phénomène en 
s'appuyant sur la théorie moléculaire. Dans un  liquide, les mol6cules 
se meuvent d'une manière quelconque et sont placées d'une manière 
quelconque les unes par rapport aux autres. Un cristal du même corps 
introduit dans le liquide se liquéfiera, si la température est supé- 
rieure au point de fusion, la force vive des molécules &tant supérieure 
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FUSIOJ ET SOLIDIFICATIOR 173 

au travail nécessaire pour désagréger le cristal. Si la température est 
exactement égale au point de fusion, il y a Bquilibre. 

En un espace de temps donné, le cristal perd autant de molécules 
par dissolution qu'il en gagne de nouvelles ; ses dimensions ne varient 
pas en général. 

Si enfin la température est inférietire au point de fusion, le nombre 
de molbcules que le cristal perd par dissolution est moindre que celui 
des molécules reçues : le cristal croit. 

Mais, si on laisse le liquide se refroidir sans le mettre en contact 
avec un cristsl, rien ne dbterminera un arrangement régulier des 
molécules, et il y aura <( surfusion N. La force vive des molécules 
diminue : elles se rapprochent de plus en plus, et il pourra alors se 
faire que, parmi toutes les dispositions diverses provoquées par les 
mouvements des molécules, il y ait précisément celle qui corresponde 
à une disposition régulière et particulièrement stable, celle que néces- 
sile le phhomène de la cristallisation. Ce sont là les circonstances 
dans lesquelles le liquide cristallise spontanément ; au noyau cristal- 
lin formé s'ajoutent alors d'une manière régulière les molécules dis- 
posées d'une manière favorable, jusqu'à ce que la chaleur fournie par 
la cristallisation ait fait atteindre le point de fusion, pour laquelle le 
nombre de mol6cules cristallines dissoutes Bgale le nombre de mol6 - 
cules cristallines formees. 

Si l'on introduit dans le liquide en surfusion, avant qu'il n'y ait 
cristallisation spontanée, un cristal de même nature, le phénomène 
décrit plus haut a lieu immediatement ; si on éloigne les cristaux 
formBs, il n'y a plus de cause pour que le liquide cristallise. 

D'après cela, la possibilité d'obtenir la surfusion dépend évidemment de la 
facilité avec laquelle les molécules peuvent accidcntellement prendre la posi- 
tion régulière qiii est néeessaire à la cristallisation. Pa r  suite, des liquides 
très fluides sont plus difficiles B mettre en surfusion que des liquidesvisqueur, 
et, pour un même liquide, la cristallisation a licu d'autant plus facilement, 
qu'il est en plus grande quantité. En  effet, pour que celle-ci ait lieu, il surfit 
qu'il y ait en un endroit quelconque la disposition moléculaire voulue ; la pro- 
babilité, pour que ce fait ait lieu, croîtra évidemment en même temps que Ir  
nombre des molécules, c'est-à-dire que la quantité de liquide en surfusion. 
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CHAPlTRE III 

DISSOLUTIONS DES SOLIDES DANS LES LIQUIDES 

La dissolution des solides dans les liquides et la séparation d'un 
solide d'une dissolution présentent une grande analogie avec le phéno- 
mène de la vaporisation et de la liqu6faction. 

Si l'on met un corps solide cristallisé en contact avec un liquide 
approprié, le corps se rdpartira dans le liquide, c'est-à-dire se dissou- 
dra. Ce phénomène durera jusqu'à ce que l'on ait obtenu dans le 
liquide une concentration déterminée, qui dépend à la fois de la nature 
des deux corps et de la température : alors il y a dquilibre. L'analogie 
avec la vaporisation est complkte, surtout si l'on se souvient que les 
corps dissous ont une pression propre, la pression osmotique (v. p. 148) ; 
la dissolution et la vaporisation ont lieu jusqu'à ce qu'une certaine. 

* pression soit atteinte. 
L'équilibre entre la dissolution et le corps solide est produit par 

l'action réciproque des deux corps, et dépend par suite de leurs na- 
tures. On peut assigner à chaque solide, par rapport à un liquide 
donné et à une température donnée, une t emion  de dissolution déter- 
minée, de même que chaque liquide possède une tension de vapeur 
bien définie ; la dissolution, de même que la vaporisation, se produira 
jusqu'à ce que la contre-pression soit devenue égale à cette tension de 
dissolution. (Nernst, 1 889.) 

Par suite, la solubilitb d'une combinaison chimique n'est déterminée 
que si l'on définit bien nettement le corps solide que l'on considère. 
Le sulfate de chaux anhydre se dissout dans l'eau en bien plus grande 
quantité que le gypse, sulfate hydraté. On ne peut donc pas parler 
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DISSOLUTIONS DES SOLIDES DANS LES LIQUIDES 173 

d'une s o l u b i ~ i t ~  d u  sulfate de  calcium, mais seulement de la solubi- 
l i té d u  sel anhydre, ou d e  celle du  sel hydraté. 

On a beaucoup étudié, aussi bien pour des raisons théoriques que des rai- 
sons pratiques, la solubilité des différents corps solides et, en particulier, des 
sels dafis l'eau. 

Fra. 19. - Chlorures. F I G . ~ ~ .  - Bromures. 

Le meilleur moyen pour représenter la relation entre la température et la 
solubilité est de tracer une courbe rapportée à deux axes rectangulaires, les 
températures étant p~r tées  en abwisscs, les qiianlittk dissoutes par 100 par- 

FIS. 21. - Iodures. FIG. 22. - Azotalea. 

ties du dissolvant en ordonnées. De pareilles courbes sont représentées 
figures 19, 20, '21 et 2'2. Comme on le voit, la plupart des courbes de solubi- 
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lit6 ont leur concavité tournée versle haut, de mêmc que les courbes de tension 
de vapeur. II esiste cependant des corps dont la solubilité décroît lorsque la 
température croit, comme par exemple l'hydrate de calcium, i'isobiityrate de 
calcium, elc. Une relation étroite existe e!~tre l'influence de la température 
sur la solubilité, et la variation de température produite par la dissolutioii. 
Quandl'additiond'une petite quantité du corps dissous à une solution presque 
saturée détermine un abaissement de températiire, la solubilité aiigmcnte à 
mesure que la température s'élève, et inversement. C'est là un cas particnlier 
d'un principe tout à fait général : lorsque, dans un système en équilibre, on 
fait varier, par une intervention extérieure, l'une des conditions de l'équilibre, 
les phénomènes concomitants ont lieu dans un sens tel qu'ils s'oppment la 
variation produite. 

Certaines courbes sont évidemment composées de plusieurs portions dis- 
tinctes: par exemple, pour l'azotate de strontium (fig. 22). Dans ce cas, 
les deux parties de la courbe correspondent à des corps solides différents, 
qénéralemeiit à des hydrates contenant plus ou moins d'eau. 

Beaucoup d'erreurs ont 6th causées par la nClgligence de ce fait que 
la solubilité ne peut être définie que par rapport à un solide bien 
dhterminé. 

Si l'on dissout dans l'eau du sulfate de sodium Na?SO" tOHW, la 
proportion de sel dissous croît avec la température jusqu'à 33 degrés. 
Au-dessus de cette température la solubilité décroît, et à LOO degrés 
elle est environ la moitié de ce qu'elle est à 33 degrés. On expliqiie 
ordinairement ce fait en admettant qu'au-dessous de 33 degrés le sel 
dissous est hydraté, tandis qu'il est anhydre au-dessus de cette tempa- 
rature. Cette explication est inexacte, car les propri4tés des solutions 
de sulfate de sodium ne présentent aucune discontinuité à 33 degrés. 

Une explication plus exacte est la suivante : le sulfate de sodiunl 
iYaY304 + 1@H?O n'existe qu'au-dessous de 33 degrés ; si on l'échaulre 
au-dessus de cette température, les cristaux fondent et donnent du sel 
anhydre. 

Le point anguleux dans la courbe de solubilité à 33 degrés ne pro- 
vient donc pas de ce qu'il y a dans la solution différents sels, mais bien 
de ce qu'il y a en présence de la dissolution des sels d'espèces diffé- 
rentes. 

La solubilité entre O degré et 33 degr.% est celle du sulfate hydrate; 
à partir de 33 degrAs, c'est celle du sulfatz anhydre ; les deiix courbcs 
se coupent à 33 degrés. On peut poursuivre la solubilité du sulfate 
anhydre même au-clessois de 33 degrés, en mettarit dans la solution 
du sel anhydre; la solubilité est bien plus grande que celle du sel de 
Glauber. 

Ces considérations permettent aussi d'expliquer les phénomènes des 
solutions dites sursaturées. 
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Si on laisse une solution saline refroidir ou s'évaporer, il n'y a en 
général pas de raison pour qu'il se dépose un corps solide. Si cepen- 
dant, à un moment où la pression osmotique dans la solution dépasse 
la tension de dissolution d'un des sels que la solution peut déposer, 
on met en contact avec le liquide une parcelle de ce corps, i l  y a un  
ddpôt rapide du sel jusqu'à ce que l'équilibre soit rétabli. On dit que 
de pareilles solutions sont sursaturées, mais il est bien clair que la 
sursaturation ne peut se rapporter qu'à un corps solide bien déter- 
miné ; sinon, une pareille expression n'aurait aucun sens. 

Urie solution de sulfate de sodium refroidie a assez basse température peut 
laisser déposer aussi bien le selNa2S04 + 7Ha0 que le sel NaaS04 + 10H20. 
Comme le premier est plus soluble que le second, on peut établir des solu- 
tions telles qu'en les mettant en contact avec NaaSO" +OHaO elles cristal- 
lisent immédiatement, tandis qu'elles peuvent encore dissoudre de petites 
quantités de NaaS04+ 7 I P 0 ,  et par suite ne sont pas saturées par rapport a 
ce sel. Si l'on refroidit encore de pareilles solutions, elles peuvent être sur- 
saturées Dar ramort à ces deux sels. Le caractère relatif des deux  hén no - 

I I 

mènes est ici bien manifeste. 

L'hypoth6se moléculaire rend compte de ces phhoniènes de la 
même manière que pour la fusion et la solidification, si bien qu'on 
peut rapporter presque textuellement les explications données plus haut. 

Par le contact d'un corps soluble avec un dissolvant, les molécules 
du premier acquièrent la faculté de se mouvoir librement; elles 
passent dans le dissolvant, et pela tant que le nombre des molécules 
perdues par le solide n'est pas égal au nombre des molécules reçues. 
Ceci dépend évidemment du nombre de molécules contenues dans 
l'unité de volume du dissolvant, c'est-à-dire de la concentration. Si 
le solide est mis en contact avec une solution de concentration plus 
grande, il recevra plus de molécules qu'il n'en enverra; 11 solution 
est (< sursaturée .x, et le cristal croit. Si on l'éloigne, la cause de dépôt 
disparaît, et la solution reste sursaturée. La cristallisation spontanée 
d'une solution sursaturée dépend des memes conditions que celle d'une 
masse liquide en surfusion; il suffira donc de se reporter aux consi- 
dérations exposées plus haut. 

Pour terminer, nous ajouterons que les considérations précédentes sont 
valables non seulement pour les solutious dans l'eau, mais aussi pour les 
autres dissolvants et pour les corps en fusion. En particulier, elles jouent un 
r61e décisif, trop nhgligé jusqu'ici, dans la cristaXsation des silicates fondus, 
telle qu'elle a lieu dans les laves et autres matières éruptives, et forment la 
base de l'explication de ces phénomènes très importants au point de vue géo- 
logique. 

AB REG^ DE CHIMIE Û ~ X ~ R A L E .  12 
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Les considérations exposées plus haut permettent de tenter l'expli- 
cation de toute une classe de phénoniènes qui, jusqu'ici, avait pré- 
senté les plus grandes difficultés : la solubilité des mélanges sal im.  
Il y a sur ce sujet des travaux de Kopp (1840)' Karsten (1841), Haiier 
(1860)' et notamment Rüdorff (i873), travaux dont voici les principaux 
résultats : 

Certains sels, mis simultanément au contact de l'eau, se dissolvent 
de façon à former une solution de composition déterminée à une teni- 
pérature donnée, cette composition étant indépendante de la quantité 
des sels employés, pourvu qu'il y en ait un excès. Tels sont les chlo- 
rures et les azotates alcalins, l'azotate de potassium avec l'azotate de 
plomb, le chlorure de baryum et le chlorure d'ammonium, le sulfate 
de  sodium et le sulfate de cuivre, le chlorure de sodium et le chlorure 
d e  cuivre. 

D'autres sels ont la propriété de se déplacer mutuellement de leurs 
solutions, ce qui fait qu'on peut obtenir des solutions saturées très 
différentes, suivant la proportion relative des sels employés. Ces sels 
s e  divisent en deux groupes : ou bien ils sont isomorphes, ou bien ils 
peuvent former des sels doubles. Les deux groupes se comportent d'une 
manière différente, ce qui n'avait pas été observé jusqu'ici. Si dans la 
solution d'un sel double on dissout par élévation de température l'un 
des sels constituants et qu'on laisse cristalliser, on trouve que dans la 
solution restante la proportion de l'autre sel a diminué. En répétant 
cette opération, on obtient finalement une solution de conzpositioîz 
constmate dont on ne peut plus déplacer une nouvelle portion de sel. 
Le même fait a lieu pour l'autre composant. Au lieu de l a  solution 
unique que donnent les groupes de sels de la première espèce, on 
peut donc obtenir deux solutions limites de composition constante, 
ainsi que toutes les compositions intermédiaires. 

Les sels isomorphes enfin se deplacent en général d'une manière 
complète lorsque, à plusieurs reprises, on traite la solution chaude 
par un excès de l'un des sels, et qu'on laisse cristalliser; 

L'explication de ces faits est facile d'après les principes posés plus 
haut. Comme 1'6tat de la solution est déterminé par celui du corps 
solide, qui est en contact avec elle, on obtiendra une solution de coni- 
position constante toutes les fois que la composition du solide sera 
elle-m&me constante. C'est le  cas des sels qui ne cristallisent pas 
ensemble, ni comme sels doubles, ni comme mélanges isomorphes. 
Ces sels précipitent des solutions à chaud de leurs mélanges sans 
changer de composition, et la solution est saturée par rapport à chacun 
d'eux, quelles que soient du reste les proportions des sels en présence. 
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Le phénomène est con~plètement analogue à la vaporisation de liquides 
non miscibles, pour lesquels la vapeur a une composition complète- 
ment indépendante du rapport des quantités des deux liquides. 

Quand on dissout un sel double, on obtient une solution saturée 
par rapport à ce sel. Si l'on ajoute à une pareille solution un excès de 
I'un des composants, un nouveau facteur entre en jeu, la solubilité du 
sel simple. Si ce dernier est en quantité suffisante, il se formera fina- 
lement une solution qui sera saturée à la fois par rapport au sel double 
et par rapport au sel simple en excès, solution dans laquelle le pre- 
mier sera dissous en bien moindre quantité que dans la solution satu- 
rée uniquement par rapport à ce sel double. Les mêmes considérations 
sont valables pour un excès de l'autre composant; ici aussi il devra 
y avoir une solution saturée simultanément pour le sel simple et le 
sel double. Il y aura donc, en somme, trois solutions saturées : l'une 
pour le sel double seulement, et les deux autres pour le sel double et 
chacun des deux sels simples. Entre ces deux dernières peuvent exister 
toutes les solutions intermédiaires ; mais au contact du corps solide 
elles ne représentent pas un système stable et sont soumises à une 
transformation lente et régulière. 

Pour les corps enfin qui peuvent donner des mélanges isomorphes 
dans tous les rapports, il y a un point de saturation pour chaque 
mélange. L'équilibre s'établit relativement à un corps solide (le mélange 
salin isomorphe déposé) qui peut avoir toutes les compositions inter- 
médiaires entre les deux corps à l'état de pureté, et il ne peut pas 
être question d'une solubilité déterminée 
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CHAPITRE 1V 

CRISTAUX 

On a déjà cité, à plusieurs reprises, la propriét6 que possèdent sou- 
vent les corps solides d'avoir leurs particules rangées suivant une 
disposition régulière. Ce mode d'arrangement se fait sentir dans toutes 
les propriétés où des directions entrent en jeu, c'est-à-dire dans la limi- 
tation extérieure, l'élasticité, les propriétés optiques, la conductibilité 
de la chaleur, etc. Tandis que dans un corps amorphe, comme le verre, 
ces propriétks ont la m&me valeur dans toutes les directions, dans les 
cristaux (on désigne ainsi les corps à structure régulière) ces propriétés 
ne sont égales que dans des directions parallèles; pour d'autres direc- 
tions elles sont gdnéralement différentes. 

Parmi les propriétés dont il est ici question, celle qui a été étudiée 
la premiere et dont les lois ont été le mieux approfondies est la forme 
extérieure. Ls première loi a été én3ncYe de la façon suivante par 
N. Steno (1669) : Ls forme et la grandeur des faces sont variables pour 
les cristaux d'un msme corps, mais les angles dièdres sous lesquels 
les faces se coupent sont constants. 

Haüy (2781) trouva ensuite entre les différentes faces d'un m&me 
cristal une relation régulière qu'il exprims cornnie il suit : Si l'on se 
figure, ce qui est toujours possible, que les formes les plus sim,)les 
d'un cristal sont construites au moyen d'éléments prismatiques dont 
les faces aient des angles et des proportions d6termin6es1 on peut tou- 
jours, à l'aide des m4mes éléments prismstiques, construire loutes les 
autres form:s existmtes de ce mlmî  cristal, les plans déterminés par 
les angles dièdras des prismes élémentaires formant les faces du cristal. 

La forme actuelle de la cristallographie lui a été donnée par Weiss 
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(18OD), qui eut l'idée de rapporter les différentes formes cristallines à 
des systhnes d'axes. Les deux lois indiquées plus haut correspondent, 
dans cet ordre d'idées, âux énonck suivants : l0  chaque substance pos- 
sède un système d'axes particdiers dont les angles et les longueurs 
relatives ont des valeurs bien déterminées; 2" les différentes faces du 
cristal, transportées parallèlement à elles-mêmes de façon à passer par 
un point d'un axe, determinent sur les autres axes des longueurs qui 
sont entre elles dans des rapports rationnels simples. 

A ces deux lois il faut joindre encore la loi de symétrie, qui fut 
partiellement découverte par Haüy. Elle n'a été établie complètement 
que beaucoup plus tard, par von Lang (1865) : Les cristaux sont, 
en général, des figures symétriques, c'est-à-dire qu'on peut les couper 
par des plans tels que les parties du cristal situées de part et d'autre 
soient comme un objet et son image par réflexion. Le nombre et la 
disposition de ces plans diffèrent d'un cristal à l'autre et permet ainsi 
une classification systématique des cristaux. 

On partage, d'après leur symétrie, les cristaux en six groupes, que 
nous allons brièvement Etudier, autant toutefois que leur connaissance 
peut nous être utile pour le but que nous nous proposons. 

Le système le plus simple et le moins régulier est le système as ymé- 
trique. Le système d'axes auquel on le rapporte se compose de trois 
axes de longueurs différentes inclinés les uns sur les autres. Il n'y a 
pas de plan de symétrie, et toute la rdgularité du système se réduit à 
ce que, dans un cristal con~plètement formé, à chaque face correspond 
une face opposée parallèle. Si l'on mène par les extrémités des axes les 
huit faces possibles, on obtient la forme fondamentale du système dans 
laquelle deux faces opposées seulement sont égales. Comme formes 
indépendantes du système asymétrique, il n'y a donc que des couples 
de faces parallèles. 

Dans le système mo~zosymétriqz~e, il y a un plan de synidtrie. Le 
système d'axes se compose de deux axes qui se coupent sous un angle 
quelconque et d'un troisième axe perpendiculaire au.plan (de symétrie) 
forme par les deux premiers. A un plan quelconque, qui rencontre 
les axes, correspond un deuxième plan, symétrique du premier, 
c'est-à-dire placé comme l'image du premier dans le plan de symétrie 
considéré comme un miroir. 

A chacun de ces plans correspond, en outre, un plan opposé paral- 
lèle; les formes du système monosymétrique se composent donc de 
prismes à quatre faces. Chacun d'eux peut se transformer en un couple 
de plans en laissant diminuer indéfiniment deux angles opposés. Toutes 
les formes du système monosymétrique sont des prismes indéfinis et 
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des couples de plans. Aussi la forme octaédrique fondamentale que 
l'on obtient i n  menant huit plans par les extrémités des axes n'est- 
elle autre chose que la combinaison de deux prismes indépendants. 

Dans le systeme ritombique, il y a trois plans de symétrie, et le sys- 
tème d'axes se compose de trois droites de longueurs inégales, se 
coupant à angle droit. 

Si l'on mène un plan quelconque coupant les axes, le premier plan 
de symétrie détermine un deuxieme plan disposé symétriquement. Le 
deuxième plan de symétrie double le nombre des plans ; il y en a par 
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suite quatre. Le troisième plan de symétrie (cons6quence nécessaire 
de l'existence des deux premiers) ne provoque plus de plans nouveaux, 
niais determine seulement les plans parallèles opposés : il se formera 
donc une figure octaédrique fermée @y. 23) : la pyramide ritont- 
bique. En prenant une pareille forme pour forme fondamentale, on 
peut, par application de la loi fondamentale de la cristallographie, 
déduire des pyramides nouvelles en multipliant ou divisant rationnel- 
lement un ou deux axes (fig. 24 et 25). 

Si l'un des axes s'allonge indéfiniment, la pyramide se transforme à 
la limite en un prisme parallèle & cet axe, prisme qui peut etre de trois 
espèces, suivant qu'il est parallèle à i'un ou l'autre des trois axes. Si 
on fait croître aussi indéfiniment un deuxième axe, les prismes se 
transforment en couples de plans, dont il existe aussi trois espèces, 
chacune étant perpendiculaire à l'un des trois axes. Les figures du sys- 
tème rhombique se composent donc de ces trois formes fondamentales. 

Si deux plans de symétrie du système rhombique deviennent éqztiva- 
lenls, on obtient le sytème quadratique. Suivant la condition indiquée 
plus haut, les axes situés dans les plans équivalents sont égaux ; le 
systeme d'axes se compose donc de trois axes rectangulaires, dont deux 
égaux. Si l'on mène par la bissectrice de l'angle de ces deux axes et le 
troisième axe un plan, les deux axes sont symétriques par rapport à ce 
plan. Ce plan et celui qu'on peut lui mener perpendiculairement par le 
troisième axe sont des plans de symetrie ; le système 

rhombique a donc cinq plans de 
symétrie. 

Si l'on mène un plan quelconque 
coupant le système des axes, le pre- 
mier plan de symhtrie en exigera 
un second, le deuxieme plan de 
symétrie quatre, et le troisième 
huit. Le quatrième et le cinquième 
plans de symétrie n'en engendre- 

, ront pas de nouveaux, mais déter- 

FIO. 26. mineront seulement des plans op- 
poses parallèles. La forme genérale 

Via. 27. 

est donc composée de seize faces planes ; c'est une double pyramideocto- 
gonale (&. 26) ; on l'appelle pyramide biquadratique. Elle peut prendre 
différentes formes si l'on fait varier dans des rapports rationnels soit 
l'axe inégal, dit axe principal, soit l'un des deux axes égaux ou axes 
secondaires. 

Si l'on fait s'éloigner de plus en plus le point d'intersection du pre- 
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mier avec l'axe principal, on obtient à la limite des prismes biquadra- 
tiques (Fg.  27). 

Si les deux axes secondaires sont coupés à des distances égales de 
l'origine, une face sur deux disparaît, et l'on 

faces, la pyramide qua- 
dratique. On obtient 

une coupe de plans 

une figure très analo- 
gue en laissant croître 
indéfiniment l'un des 
axes secondaires. Les 
deux figures se trans- 
forment, par allonge- 
ment de l'axe principal, 
en prismes à quatre 
faces. Par un allonge- 
ment simultané des 
deux axes secondaires 
on peut enfin obtenir 

obtient une figure à huit 

perpendiculaires à l'axe principal. 
Un système qui se rapproche sous beaucoup de rapports du système 

quadratique est le système hsxayonal ;  on l'obtient en menant par une 
droite [(axe principal), non pas quatre plans de symdtrie à 45 degres, 
mais trois seulement faisant entre eux des angles de 60 degrés. On a 

hexagonale (fig. 29), 

ainsiun système d'axes 

le prisme dihexagonal (fig. 36) et le prikne h&agonal ( p g .  31)) ce der- 
nier pouvant être obtenu dé deux manières différentes, et enfin un 
couple de plans perpendiculaires à l'axe principal. Les déductions sont 
analogues à celles dont on s'est servi pour le système quadratique. 

Le système rdgulier apparaît lorsqu'on donne des valeurs égales à 

-, 

1 

I_ 

qui se compose de trois 

- 1  I ' - - ~  - 
l 

1 1  l 

I 

8 / simplification progres- 
sive, donne la pyramide 

I 

N 

droites dans un plan, 
se coupant à 60 degrés 
et d'une quatrième per- 
pendiculaire à ce plan. 

La forme la plus gé- 
néraleest une pyramide 
double, à douze faces 
(fig. 28), qui, par une 
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tous les plans de symétrie du système quadratique. Le systeme des 
axes se compose alors de trois droites rectangulaires de même lon- 
gueur ; aux trois plans de symétrie principaux viennent s'en ajouter 

encore six autres. Le 
groupement de seize 
faces, donné comme 
forme la plus générale 
pour le système qua- 
dratique, se répète pour 
chacun des trois axes: 
la forme la plus géné- 
rale du systkme régu- - 

FIG. 32. lier est doncunpolyèdre FIG. 33. 

à quarante-huit faces. 
Par des simplifications progressives, cet hexakisoctaèdre (f ig. 32) se 

transforme successivement en toutes les autres formes du système 
régulier. Si l'on fait l'un des axes égal à l'unité, et les deux autres 

égaux au même mul- 
tiple de l'unité, on ob- 
tient l'ikositétraèdre 
(fig. deux 33). axes Si égaux l'on à fait l'u- @ -----_-. -.------- $, 2 

-- ;-------- --. 
nité, on obtient l'oc- 
takdre pyramidal @g. 
34) .  Si enfin les trois 
axes deviennent égaux, 

FIG. 3 4 .  on a la forme fonda- FIO. 35. 

mentale de l'octaèdre 
(fig. 35). Lorsque l'un des axes croît indéfiniment, l'hexakisoctaèdre 

PIG. 36. FIG. 37. FIE. 38. 

donne la pyramide cubique (fig. 36) ; si en même temps deux autres 
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axes deviennenl égaux, on a le  dodécaèdre rhomboédrique (hg. 37) ; 
si enfin deux axes n e  sont coupés qu'h l'infini, on obtient le cube (fig. 38). 

Outre ces formes qui s'obtiennent par le développement complet de toutes 
les faces nécessitkes par la symétrie, il en existe d'autres qui différent de 
celles-ci par l'absence régulière de certaines faces. 

Dz pareilles formes h5miédriques1 sont trés rkpandues dans le système 
régulier qui est cependant le plus synié.trique de tous ; on en trouve aussi des 
exemples dans les systémes quadratique et hexagonal. Nous ne pouvons 
entrer dans des considérations plus étendues à ce sujet, d'autant plus qu'elles 
se trouvent dans tous les traités de cristallographie. 

On a déjà fait ressortir que les formes cristallines régulières, dont 
on vient de par1er;n'étaient que la manifestation extérieure de  la régu- 
larité qui  règne dans l a  disposition intdrieure. 

La question qui  se pose da in tenant  est donc de savoir s i  l'on ne 
peut pas se faire une  représentation de cette régularité intime qui  
permettrait-d'en déduire nécessairement ces formes particulières ainsi 
que les propriétés qui s'y rapportent, e t  qu'on étudiera plus tard. Des 
essais en ce sens ont été tentés, en effet, par  Frankenheim (1832-56), . 

Bravais (1849), Mœbius (1849) et  Sohncke depuis 1887, e t  ont  enfin con- 
duit  au résultat cherché. 

Représentons-nous, dans l'espace, un système de point répondant a la con- 
dition que la disposition soit la même autour d'un point quelconque. Si  l'on 
réunit par une droite deux points voisins, cette droite prolongée dans les 
deux sens rencontrera d'autres points dont les intervalles seront égaux a l'in- 
tervalle des deux premiers, d'après ce F e  nous avons supposé; cette droite 
réunira donc une série indéfinie de points équidistants. Si du premier point 
on mène une autre droite passant par un autre point voisin, les considéra- 
tions précédentes lui seront aussi applicables. Il en sera encore de même 
pour toute parallèle à la premiére droite menée par un des points de la 
deuxième, et inversement. Les deux séries de parallèles obtenues par cette 
construction sont dans un même plan, et leurs points d'intersection contien- 
nent tous les points du système. La disposition caractéristique pour uni 
cristal se compose donc dans un plan de deux séries de droites parallèles, se  
coupant sous un certain angle. Si l'on ajoute la condition que les deux droites 
menées du point initial soient menées vers les deux points voisins les plus 

4 Les formes incomplètes sont, en génSral, désignées sous le nom de formes mérié- 
driques. Le mot hémiédrique s'applique aux formes dans lesquelles il manque la 
moititi des faces qu'exigerait la syrndrie du cristal. Ce cas est le plus fréquent, mais 
ce n'est pas le seul connu. II existe des formes tétartoédriques dans lesquelles il 
manque les trois quarts des faces. (Trad.) 
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proches, on peut démontrer que l'angle des deux droites doit être compris 
entre 60 degrés et 120 degrés. 

Si nous menons ensuite une troisième droite par le point initial et un point 
voisin non situé dans le plan précédemment considéré, les résultats trouvés 
plus haut s'appliquent pour chacune des parallèles menées par les points du 
plan. L'ensemble des points ainsi distribués régulièrement peut donc être 
représenté par les intersections de trois séries de plans parallèles, se coupant 
également sous des angles qui peuvent varier de 60 à 120 degrés. Si l'on 
ne donne aucune autre condition, on est dans le cas d'un système de moindre 
symétrie, du système nsymélrique. 

Ajoutons maintenant la condition qu'il y ait un plan de symétrie; ce plan 
sera évidemment perpendiculaire à celui qui est déterminé par deux séries 
de points, et divisera en deux parties égales l'angle formé par ces rangées de 
points; sans cela, la condition de symétrie ne pourrait être satisfaite. En 
outre, les distances conlprises entre les lignes voisines, dans les deux sys- 
tèmes de parallèles contenues dans le plan, doivent être égales ; car, si l'on se 
figure l'une des séries de parallèles prolongée jusqu'à son intersection avec 
le plan de symétrie, cette série de parallèles exige une figure symétrique de 
l'autre côté du plan de symétrie. 

Si maintenant l'on prolonge indéfiniment les parallèles des deux côtés, le 
réseau du plan est complètement déterminé. Par  suite, un plan de symétrie 
exige dans un plan qui lui est perpendiculaire un réseau de points à maille 
rhombique, le plan de symétrie passant par une des diagonales de la maille. 
Pour ce qui est des points extérieurs à ce plan, nous rappelons d'abord que 
chaque plan mené par un de ces points parallèlement au plan précédemment 
considéré doit avoir un réseau identique. Nous pouvons donc obtenir ce 
deuxième réseau en déplaçant le premier d'une certaine longueur parallèle- 
ment à lui-même. 

Mais la loi de symétrie doit être satisfaite. Or, comme la symétrie double- 
rait le nombre des points si le déplacement avait lieu d'une manière quel- 
conque, il faut exécuter ce déplacement de façon que les points primitifs et 
leurs symétriques coïncident, c'est-à-dire que chaque point se meuve sur une 
parallèle au plan de symétrie. 

Les projections des points extérieurs au plan de symétrie doivent donc 
tomber sur la diagonale des rhombes par lesquelles passent les plans de 
symétrie. On obtient alors comme forme fondamentale du grillage dans l'es- 
pace un parallélépipède à base rhombe dont deux faces latérales voisines ont 
même inclinaison sur la base. Si l'on mène les diagonales de la base et que 
l'on joigne leur point d'intersection au point correspondant de la face oppo- 
sée, on obtient un système d'axes dans lequel les axes se coupent deux fois à 
angle droit, une fois à angle oblique. C'est ce qui caractérise le système 
monosymélrique ou monoclitaique. 

On peut encore obtenir la symétrie dans le plan d'une deuxième façon, en 
menant l'une des séries de points perpendiculairement au plan de symétrie, 
et l'autre parallhlement a ce dernier avec un éloignement différent du premier. 
La démonstration du fait que cet arrangement ne donne rien d'essentielle- 
ment différent du premier nous entraînerait trop loin ; aussi la passerons- 
nous ici. 

Supposons maintenant qu'il existe un deuxième plan de symétrie. Cela en 
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nécessitera un troisième, symétrique du second par rapport au premier, et 
un quatrième symétrique du premier par rapport au second. Chacun de ces 
nouveaux plans en produit trois autres, et ainsi de suite, indéfiniment. 

Deux plans de symétrie quelconques en exigent donc un nombre infini 
d'autres, passant tous par l'intersection des deux premiers : ce qui est impos- 
sible (on obtiendrait une surface de révolution). Il faut donc prendre des cas 
particuliers, pour que le nombre des plans de symétrie reste fini. Ceci a lieu 

lorsque l'angle peut étre exprimé par E, n étant entier. 
n 

Nous prendrons d'abord n = 2 : les deux plans se coupent sous des angles 
droits. Tous deux doivent être, pour les raisons données plus haut, perpen- 
diculaires à un réseau plan de points. Iles parallèles de ce réseau doivent 
être symétriques par rapport aux deux plans. Cette condition ne peut étre 
remplie que si les points du réseau déterminent des losanges par les deux 
diagonales desquels passent les plans de symétrie, ou bien des rectangles 
dont les côtés soient parallèles aux plans de symétrie. La maille du réseau est 
par suite rhombique ou rectangulaire. Les points du réseau parallèle peuvent 
également avoir deux positions : ou bien ils sont simultanément dans les deux 
plans de symétrie, c'est-à-dire places perpendiculairement au-dessus des 
points inférieurs, ou bien au-dessus des points d'intersection des diagonales. 

Dans les deux cas, cela a lieu aussi bien au-dessus qu'au-dessous du plan 
considéré, et ce dernier est, par suite, aussi un plan de symétrie. Ce raison- 
nement s'applique également à chaque systéme qui comporte plus de deux 
plans de symétrie passant par la même droite ; nous pouvons donc dire d'une 
manière générale : Deux ou plusieurs plans de syme'trie passarat par la même 
droite exigent u n  nouueau plan de symétrie perpendiculaire a celte droite. 

Revenons maintenant à nos réseaux et à nos grillages dans l'espace. Dans 
le cas oh les points du plan paralléle sont situés au-dessus du milieu des dia- 
gonales, les points du troisième plan sont situés perpendiculairement au- 
dessus de ceux du premier ; nous pouvons donc considérer de pareils systèmes 
comme la combinaison de deux grillages rectangulaires placés l'un dans 
l'autre. Dans tous les cas, nous arrivons à trois axes rectangulaires de valeurs 
différentes : c'est la caractéristiqüe du système rhombique. 

Le deuxième plan de symétrie peut aussi être déterminé par n = 3, l'angle 
est alors 60 degrés. 

Il s'en présente alors un troisième également incliné à 60 degrés sur  les 
deux autres, ces trois plans étant identiques entre eux et perpendiculaires 
au réseau primitif. Le seul arrangement possible des points, dans le plan 
fondamental, est formé de trois séries de points parallèles chacune à l'un des 
plans de symétrie ; les points forment des losanges ayant des angles de 
60 et 120 degrés. Le plan parallèle peut avoir ses points soit perpendiculai- 
rement au-dessus du plan initial, soit perpendiculairement au-dessus des 
centres des losanges. 

Pour les mêmes raisons que dans le systéme précédent, le plan initial est 
également un plan de symétrie ; le systéme en a donc quatre, trois à 
60 degrés passant par la m&me droite et un quatriéme perpendiculaire à cette 
droite. 

Les axes sont déterminés par les intersections des quatre plans de symétrie, 
et nous avons le systéme hexagonal caractérisé par trois axes de mdme valeur 
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dans un plan, à 60 degrés les uns des autres, et un quatriéme perpendiculaire 
aux trois premiers. 

Pour n = 4 on a un deuxième plan de symétrie à 45 degrés du premier. 
Ces deux plans donnent naissance à deux autres, qui leur sont perpendi- 
culaires et de même valeur ; nous avons quatre plans de symétrie passant 
par la mème droite, et formant deux couples de plans perpendiculaires, les 
deux plans d'un même couple étant équivalents entre eux et non à ceux de 
l'autre couple. 

L'arrangement des points dans le plan ne peut être que quadratique, et le 
plan fondamental auquel sont perpendiculaires les quatre plans de symétrie 
est lui-même évidemment plan de symétrie. La position des points dans les 
plans parallèles est déterminée par les mêmes considérations que plus haut. 
Le système possède cinq axes, dont quatre dans un plan, équivalents deux a 
deux, et le cinquiéme perpendiculaire aux autres. Généralement on ne consi- 
dère qu'unepaire des quatre premiers axes, l'autre paire étantregardée comme 
secondaire. Ce système est dit quadratique. 

Si l'on Dose n = 5 ou un nombre   lus grand. on trouve au'un  arei il a 
nombre de plans de symétrie ne peut être réalisé. 

On a indiqué plus haut que l'angle des deux droites menées d'un point aux 
deux points les plus voisins ne pouvait être inférieur à 60 degrés, tandis que 
cela serait necessité par un nombre de plans de symétrie égal ou supérieur 
à 5 : il v a donc im~ossibilité. " 

Il ne nous reste plus qu'lm pas à faire'pour atteindre le plus haut degré 
de symétrie. Pour cela, nous allons rendre le cinquième plan de symétrie du 
systéme quadratique équivalent aux autres plans ; on a alors trois plans de 
symétrie principaux équivalents, se coupant à angle droit, auxquels viennent 
se joindre en tout six autres plans de symétrie secondaires. Des neuf axes 
ainsi obtenus, on ne considère généralement que les trois axes principaux, 
rectangulaires et  équivalents. Nous avons ainsi le système régulier. 

Les six systèmes que nous venons de trouver peuvent se subdiviser en trois 
classes, caractérisées par le nombre des axes principaux. Nous désignerons 
par ce nom des axes autour desquels on peut faire tourner le cristal d'un 
angle moindre que 180 degrés, pour l'amener en coïncidence avec lui-même. 

Pour les systémes asymétriques, monosymétriques et rhombique, il n'y a 
pas d'axe principal ; ils forment le première classe. A l a  deuxième appar- 
tiennent les systèmes hexagonal et quadratique comportant un axe principal; 
a la troisième enfin, le système régulier à trois axes principaux. 

Dans ces derniers temps Sohncke, ainsi qu'on l'a déjà dit plus haut, a 
remplacé les considérations précédentes par d'autres, dans lesquelles il a 
abandonné l'hypothèse restrictive, faite tacitement, que tous les éléments 
cristallins étaient placés parallèlement : il lui a substitué l'hypothèse plus 
générale qu'autour de chaque élément les autres sont placés dans des posi- 
tions correspondantes. Ces éléments ne sont pas forcément parallèles ; ils 
peuvent au&i par exemple être alternativement parallèles et perpendicu- 
laires les uns aux autres. Sohncke déclare que Chr. Wiener a le premier 
remarqué que la représentation précédente contenait une restriction. 

Les résultats de cette considérakion plus générale sont dus à l'emploi et à 
l'extension des recherches cinématiaues de C. Jordan. On trouva aue. 

1 .  

outre les grillages dans l'espace indiqués plus haut, il existe un grand 
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nombre d'autres dispositions régulikres de points, rattachées aux précédentes 
par ce fait qu'elles peuvent &tre déduites de combinaisons de plusieurs gril- 
lages congruents. 

Parmi les figures ainsi obtenues il s'en trouve qui permettent d'expliquer 
facilement les phénomèmes d'hémiédrie, ainsi que la rotation du plan de 
polarisation dans les cristaux (voir plus loin). Je ne puis m'étendre sur  ces 
relations, quelque intéressantes qu'elles soient; l'auteur ne compte pas moins 
de soixante-six arrangements réguliers. Disons cependant que l'application 
de la théorie à certains cas particuliers promet d'être féconde en résultats. 
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CHAPITRE V 

ISOMORPHISME ET POLYMORPHISME 

Au commencement du xixe siècle, Haï~y posa les deux principes sui- 
vants : à chaque corps appartient une forme cristalline déterminée et 
une seule ; différents corps possèdent nécessairement des structures 
cristallines différentes (sauf dans le système régulier, où cela n'est pas 
possible). 

Ces deux principes furent bientat contredits par l'expérience; IZla- 
proth (1798) avait trouvé que le spath d'Islande et l'arragonite avaient 
des formes différentes, quoiqu'ayant même composition. Cette assertion 
fut vérifiée par des observations ultérieures. D'autre part, des corps 
ayant exactement la même forme cristalline, comme les aluns, cer- 
tains minerais d'argent, des sulfates composés, possédaient des compo- 
sitions complètement différentes. On a tenté d'expliquer ces phéno- 
mènes en admettant que les cristaux contenaient des substances étran- 
gères à l'état de m6lange; mais cette hypothèse est contredite par la 
complète homogénéité et la transparence parfaite que l'on observe dans 
beaucoup de cas. 

Ce fut Mitscherlich (1830) qui donna l'explication de ces phéno- 
mènes. Dans le cours de ses recherches sur les phosphates et les arsé- 
niates, il trouva que ces sels ont des formes cristallines identiques 
lorsqu'ils ont des compositions analogues, c'est-à-dire lorsque la seule 
diErence provient de ce qu'un sel contient du phosphore, et l'autre de 
l'arsenic. Des relations semblables furent bientôt trouvées pour beau- 
coup d'autres corps, et l'on put dire d'une manière générale : Des 
corps consti~ués chimiqiiement d'une manière analogue cristallisent de 
la même façon, 
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Dans un cas cependant, pour les sels 

on ne trouve point de concordance dans les formes cristallines ; mais 
le phosphate peut être obtenu sous une forme cristalline différant de 
la forme ordinaire et semblable à celle de l'arséniate. 

Cela démontrait en même temps que le meme corps pouvait prendre 
des formes différentes, et Mitscherlich montra bientôt la généralité du 
phénomène. 

Le fait que des corps chimiquement analogues cristallisent d'une 
manière identique a été désigné par Mitscherlich sous le nom d'isomor- 
phisme. On a,  tout d'abord, appelé isomorphes les corps de constitu- 
tion analogue, comme Na2HPO4 +- t2H20 et Na2HAsO' + 13H20. Mais, 
comme beaucoup d'autres combinaisons du phosphore et de l'arsenic 
sont isomorphes, on s'est habitué à considérer ces deux corps simples 
comme isomorphes ; ce qualificatif ne s'applique donc plus seulement 
aux corps qui ont même forme, mais aussi à ceux qui ont la propriété 
de former, avec les mêmes autres corps, des composés de même forme 
cristalline. 

La concordance des angles dans les corps isomorphes n'est pas très 
exacte ; à proprement parler, il ne faudrait donc pas dire isomorphisme, 
mais bien homéomorphisme. 

Les écarts sont plus ou moins grands et atteignent parfois quelques degrés. 

Un critérium plus sûr que la concordance des angles pour recon- 
naître l'isomorphisme de deux corps est la propriété de former des 
cristatu mixtes. Dans de pareils cristaux les composants isomorphes 
ne sont pas m6lang6s dans des proportions moléculaires, mais dans 
des proport.ions tout à fait quelconques, qui ne dépendent que des cir- 
constances de formation du cristal ; mais la somme des éléments iso- 
morphes est rigoureusement dquivalente à la  quantité correspondant à 
la  formule de l'une des combinaiso,ns simples; en d'autres termes, les 
éléments isomorphes se remplacent dans le rapport de leurs poids 
équivalents. 

Les propriétés de pareils cristaux mixtes peuvent être calculées par 
une simple règle de mélanges. Ceci a Bté vérifié pour les indices de 
réfraction et les poids spécifiques. Dans d'autres cas, pour les angles 
par exemple, on a trouvé des écarts qui ont encore besoin d'explication. 

L'isomorphisme a été le point de départ de beaucoup de spéculations 
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théoriques, relativement à la forme des plus petites particules, etc.; 
mais on n'a pas obtenu ainsi de résultats s6rieux. D'un autre côté, 
cependant, le principe de l'isomorphisme s'est trouvé excessivement 
utile pour déterminer e t  vérifier les analogies chimiques, comme on  
le verra  plus loin. Pour en donner une idée, nous donnons ici une liste 
des corps simples isomorphes qui peuvent se substituer les uns aux  
autres. 

1. Cl, Br, 1, F1; Mn (dans les permanganates). 
II. S, Se ; Te (dans les tellurures) ; Cr, Mn, Te, dans les acides H2RO' ; 

As et Sb dans les composés MRa. 
III. As, Sb, Bi; Te (comme élément); P, V (dans les sels), Az, P (dans 

les bases organiques). 
IV. K, Na, Cs, Rb, L i ;  TI, Ag. 
V. Ca, Ba, Sr, Pb ; Fe, Zn, Mn, Mg ; Ni, Co, Cu ; Ce, La, Di, Er, Y 

(avec Ca) ; Cu, Hg avec Pb ; Cd, G1, In avec Zn ; Tl avec Pb. 
VI. Al, Fe, Cr, Mn ; Ce, U dans les sesquioxydes. 

VII. Cu, Ag dans les composés de sous-oxyde ; Au. 
VIII. Pt ,  Ir, Pd, Rh, Ru, Os ; Au, Fe, Ni; Se, Te. 

IX. C, Si, Ti, Zr, Th, Sn ; Fe, Ti. 
X. Ta, Nb. 

XI. Mo, W, Cr. 

Pour les Bléments sépar6s par un point et virgule, l'isomorphisme 
n'est que partiel. 

Aux phénomènes de l'isomorphisme se joignent ceux de la morphotropie, 
mis en lumière par Groth (1870). On connaît notamment en chimie organique 
un grand nombre de corps qui se déduisent les uns des autres par la substi- 
tution à un ou plusieurs atomes d'hydrogène d'autres corps simples ou radi- 
caux. 

On avait déjà souvent soupçonné des relations de forme entre de pareils 
corps. Groth montra que ces relations se présentent souvent et sont telles 
que les rapports des axes ne soient changés que dans une direction. 

Ainsi, pour la benzine, les dérivés oxygénés et nitrés sont tous rhom- 
biques ; dans ces combinaisons, le rapport de deux axes reste sensiblement 
constant, tandis que le troisième axe éprouve des variations trés notables. 
De pareilles relations ont été indiquées plus tard pour beaucoup d'autres 
séries de corps. Souvent la substitution a pour conséquence le passage d'un 
systéme cristallin à un autre système, ainsi par exemple du système rhom- 
bique au système monosymétrique. Même dans ce cas il subsiste souvent une 
certaine ressemblance générale, et les angles analogues sont sensiblement 
conservés. 

La compréhension claire de ces phénomènes est rendue difficile par 
la  propriété, d6jà indiquée, que possèdent différents corps de se pré- 
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senter sous plusieurs formes cristallines différentes. Cette propriété a 
Bté désignée sous le nom de polynzwphz'sme. 

Le polymorphisme est un phénoméne beaucoup plus général qu'on 
ne le croyait autrefois ; l'étude cristallographique des combinaisons 
organiques, surtout avec l'aide du microscope, a montré que presque 
tous les corps pouvaient être obtenus sous deux ou plusieurs formes 
différentes, en disposant convenablement les conditions de l'expérience. 

Ce fait va d'abord nous permettre de conclure qu'il n'y a pas entre 
la constitution chimique des corps et leur fornie cristalline cette rela- 
tion intime qu'on a si souvent admise, relation d'après laquelle l'une 
de ces propriétés devrait se déduire nécessairement de l'autre. Ce fait 
conduit bien plutat à cette façon de voir : si les propriétés de forme des 
molécules, telles qu'clles se présentent dans les gaz et dans les liquides, 
déterminent la forme cristalline, cela n'a lieu qu'en ce sens que les 
différentes dispositions dans l'espace peuvent se former plus ou moins 
facilement. En outre, on peut se demander si les molécules qui 
occupent les différents points du grillage dans l'espace ne sont pas 
composées de molécules plus sinzplcs; il est vrai qu'on pourrait m&me 
se demander si, en général, la théorie moléciilaire est applicable dans 
ce cas. 

Les conditions dans lesquelles des formes polymorphes peuvent 
exister sont encore inconnues en grande partie. On peut distinguer 
deus espèces de corps polymorphes, qui se comportent de manières 
très différentes. Le soufre fournit un  exemple de la première espèce ; 
ce corps cristallise à la température ordinaire en cristaux rhombiques, 
aux températures plus élevées en cristaux monosymétriques. 

Du soufre monosymétrique, maintenu à basse température, se trans- 
forme complèlenient en soufre rhombique ; du soufre rhombique, niain- 
tenu à haute température, se transforme totalement en soufre monosy- 
métrique; la températiire de transformation, qui marque la limite de  
stabilité des différentes formes est, d'a@ les mesures de Reicher, 
de 95". 6. 

Beaucoup d'autres corps se comportent comme le soufre. Ainsi l'azotate 
d'ammonium qui cristallise sous quatre formes différentes, avec les tempéra- 
tures de transformation 35, 85 et 123 degrés. 

L'iodure de mercure, qui est habituellement rouge, se transforme par la 
chaleur en une modification couleur jaune de soufre, qui à froid reprend la 
couleur rouge, etc. 

Pour ces corps il y a donc, dans les limites de température où ils 
sont solides, une (ou plusieurs) température qui partage cet intervalle 
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en  deux parties (ou pliis), l 'une des modifications n'étant stable qu'au- 
dessous, l'autre qu'au-dessus de cette température. 

La benzophhone est le premier exemple, observé, des corps poly-- 
morphes de la  seconde espkce ; ce corps a été étudié par Zincke (1871) ;. 
il cristallise généralement en  cristaux rhombiques qui fondent ai 
48 degrés, quelquefois, cependant. en rhomboèdres qui fondent 
à 26 degrés. Ces rhomboèdres sont instables à toutes les températures. 
inférieures à leur point de fusion, car ils se transforment souvent 
spontanénlent, mais plus sûrement par le contact d'un cristal rhom- 
bique, dans l a  modification rhombique. 

On les obtient le plus souvent, quoique pas à coup sûr, en  refroi- 
dissant rapidement de la benzophénone fondue et chauffée à une tem-. 
pérature élevée. 

On trouve souvent en chimie de tels exemples de corps à forme stable etl 
à forme instable ; on obtient généralement la forme instable par un refroi- 
dissement brusque du corps fondu ; son point de fusion est toujours plus bas. 
que celui 'de la moditication stable. 

La différence des deux groupes réside dans la position de la  tempéra-. 
ture de transformation relativement aux températures de fusion des, 
deux modifications. Si l a  première est au-dessoils des dernières, il y.s 
entre la  température de transformation et celle de fusionun intervalle d e  
température dans lequel la  modification instable au-dessous de la  tem- 
pérature de transformation est stable; c'est le  premier cas. Si par. 
contre la température de transformation est supérieure à l a  t e m p é r e  
ture de fusion la  plus basse, il n'y a pas d'intervalle où la deuxihme. 
modification puisse être stable, et on est dans le deuxième cas. 

Il faut remarquer ici qu'il ne faut comprendre cette instabilité que par  
rapport à la faculté de transformation en une autre modification. 

Si l'on rend cette transformation impossible par un moyen quelconque (par 
exemple par compression), l'instabilité disparaît. 

La vitesse avec laquelle la modification instable se transforme en modifi-. 
cation stable est trbs variable. Si la température s'abaisse à partir du point 
de transformation, cette vitesse (pour le soufre par exemple) va d'abord en. 
croissant, ensuite en décroissant, pour devenir très faible aux environs d e  
OO. La difficulté croissante du mouvement des particules, lorsque la tempé- 
rature décroit, s'oppose a la tendance à la transformation croissante et pro- 
voque finalement un arrêt complet. 

Ainsi, par exemple, l'arragonite à température ordinaire est trbs proba- 
blement une modification du carbonate de calcium moins stable que le spath, 
d'lslande ; cependant la transformation n'a lieu qu'à une température plus 
élevée, et assez brusquement, tandis qu'a la température ordinaire l'arrago- 
nite ne présente aucune tendance à la transformation. 
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CHAPITRE VI 

VOLUMES DES CORPS SOLIDES 

Les quelques indications de relations régulières que l'on a trouvees 
jusqu'ici pour les volumes des corps solides sont d u  même ordre que 
celles que nous avons rencontrées pour les liquides. 

La difficulté relative à l a  température de comparaison disparaît 
presque complètement pour les solides à cause de leur faible dilaia- 
tion; mais i l  s'en présente une nouvelle, due à ce que beaucoup de 
corps cristallisent sous des formes differentes, auxquelles correspon- 
dent des volumes spécifiques et moléculaires différents. Dans de pareils 
cas on  ne peut faire de comparaison justifiée que lorsque les corps à 
comparer sont isomorphes ; s'ils ne le  sont pas, on ne  peut rien décider 
à priori sur  les formes qu'il convient de comparer. 

A cette difficulté de principe vient s'en ajouter une autre toute pratique. 
La détermination des poids spécifiques des corps solides n'est pas en elle- 
même un probléme bien difficile, et les procédés du pycnomètre ou de la 
balance hydrostatique permettent d'obtenir les chiffres à un millième près. 

Mais il est trés difficile d'obtenir les corps à étudier, généralement des 
cristaux, dans un état qui permette une détermination exacte. 

Lorsqu'on obtient les corps en les faisant cristalliser de leurs dissolutions, 
les cristaux formés renferment très souvent des bulles d'eaux méres, qui 
diminuent le poids spécifique en raison même de sa grandeur. C'est ce qui 
explique les différences, parfois énormes, trouvées pour un même corps par 
des expérimentateurs consciencieux ; en général, il faut avoir le plus con- 
fiance dans les plus grandes valeurs du poids spécifique ou les plus petites 
du volume spécifique, ce qui n'empêche pas l'erreur probable d'atteindre 
parfois plusieurs unités pour cent.. 
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II y a peu de choses à dire sur les travaux déjà anciens de Le Royer 
et Dumas (1821), Herapath (1823), Karsten (i824) ' et Boullay (1830) ; 
Ces expérimentateurs (surtout les deux derniers) établirent que le 
volume d'une combinaison chimique d'éléments solides n'est généra- 
lement pas la somme des volumes des composants ; il y a le plus sou- 
vent diminution de volume, parfois aussi augmentation. 

La première relation régulière fut trouvée par Ammermiiller (1810) 
qui fit la remarque suivante : le sous-oxyde de cuivre Cu20 et 
l'oxyde Cu0 ont m&me volume moléculaire, si l'on compare Cu20 et 
Cu?O?; tout se passe donc comme si l'atome d'oxygène du sous-oxyde 
occupait le même volume que les deux atomes d'oxygène de l'oxyde. 
Quelques autres exemples donnèrent aussi des régularités analogues, 
mais il se trouva bientat un aussi grand nombre d'exceptions. 

n2 La question de savoir si le volume moléculaire ou le rapport - (m 
3 

étant le poids moléculaire, et s le poids spécifique) peut être considér6 
pour les solides de même que pour les liquides comme ilne propriété 
additive a été étudiée à fond par H. Kopp (1841). Il est arrivé à une 
réponse affirmative pour l'ensemble. En effet les volumes moléculaires 
sont approximativement les sommes de termes qui dépendent de la 
nature des atomes ou groupes d'atomes combinés. Mais, d'une part, 
ces volumes partiels ne sont pas toujours égaux auxvolumes atomiques 
des éléments libres ; d'autre part, ils ne sont réellement constants que 
dans des groupes assez étroits. Ces groupes sont généralement formés 
de combinaisons isomorphes, et c'est là une remarque à rapprocher de 
l'observation faite plus haut. 
- Le i< parallélostérisme » des groupes isomorphes, indiqué par Schrœ- . 

der (1859), est étroitement lié à cette relation. Si on range en tableaux 
les combinaisons salines analogues (par exemple, les chlorures, bro- 
mures et iodures des métaux alcalins et de l'argent), de façon que les 
combinaisons d'un même corps se trouvent dans une même rangée 
verticale ou horizontale, les différences des volumes moléculaires des 
termes de rangées parallèles sont constantes. On trouva ainsi : 

KCI. . . . . 37,4 NaCl. . . . . 27,1 AgC1. . . . . 25,6 
KBr. . . . . 44,3 NaBr. . . . . 33,8 AgBr. . . . . 32,8 
KI. . . . . . 54,O NaI. . . . . . 43,s AgI. . . . . . 48,O 

Les volumes moléculaires donnés dans ce tableau présentent bien les 
relations indiquées, en ce sens que tous les iodures ont des volumes 
moléculaires plus grands d'environ seize unités que ceux des chlorures ; 
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de même, les combinaisons du sodium et de l'argent ne différent que 
de  une à trois unités, independamment de l'autre composant du sel. 

Un groupe analogue est formé par les sulfates, carbonates et azotates 
de  baryuni, plomb et strontium ; mais, comme il a été dit plus haut, 
ees relations ne se rapportent Bvidemment qu'a des groupes isomorphes. 

Ilne autre question, à laquelle il n'a été répondu que d'une maniere 
ArEs incomplkte, est celle de savoir quelle relation il y a entre les 
.volumes atomiques des éléments libres et les volumes atomiques des 
éldments combinés. 

Du fait que, par exemple, le chlorure de potassium occupe un 
volume (37,4) moindre que le potassium qu'il contient (45,2), i l  ressort 
d6jh que certains Bléments libres diminuent beaucoup de volume lors- 
qu'ils se combinent. Schrœder a fait la supposition que le volume 
occupé dans la combinaison est une fraction rationnelle du volume 
atomique, lorsqu'il y a condensation. 

Cette hypothèse permet de bien representer certains faits; mais il 
n'est actuellement pas possible de concevoir clairement comment un 
'composant d'un corps solide occupe une partie définie du volume 
iintérieur. 

Si l'on admet que dans le chlorure d'argentl'argent est contenu avec le 
rvolume qui lui revient à l'état solide, c'est-à-dire 10,3, il reste celui du 
chlore l 5 , 3  ; si l'on retranche ce nombre des volumes du chlorure de potas- 
sium et du chlorure de sodium, on obtient les chiffres 22,1 et .11,8. D'autre 
part, les volumes du potassium et dii sodium à l'état libre sont 45,2 et 23,8, 
valeurs sensiblement doubles des valeurs calculées plus haut comme volumes 
,des mêmes métaux combinés. 

De pareilles relations sont malheureusement trop restreintes. Elles  pou^ - 
aont être étendues lorsque la théorie de Frankenheim et de Sohncke sur 
ils structure des cristaux sera suffisamment développée pour permettre de 
daire des hypothkses raisonnées sur le système réticulaire appartenant à 
chaque cristal et sur les propriétés des molécules composantes. 
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CHAPITRE VI1 

PROPRIÉTÉS OPTIQUES DES CORPS SOLIDES 

Les corps amorphes ne diffèrent pas essentiellement des corps liquides 
en ce qui concerne leurs propriétés optiques générales. Des phéno- 
mènes tout nouveaux se présentent par contre pour les cristaux, phé- 
nomènes qui sont en relation intime avec les propriétés générales de 
symétrie: ainsi que Burton l'a montré le premier en 1819. . 

Les cristaux du système cubique se comportent, au point de vue 
optique, comme les corps amorphes et les liquides ; le rayon incident 
se réfrxcte dans le plan d'incidence, le sinus de l'angle de réfraction 
étant à celui de l'angle d'incidence dans un rapport constant. 

Mais la lumière se meut différemment dans les cristaux qui n'appar- 
liennent pas au système régulier. Fresnel (1831) a montré que dans les 
cristaux les propri6tés du milieu qui transmet les vibrations lumi- 
neuses (éther) ne sont pas les mêmes dans toutes les directions. 

Dans iin pareil milieu, chaque ondulation se décompose en deux 
autres, indépendantes et perpendiculaires l'une à l'autre, qui pro- 
gressent suivant les axes de plus grande et de plus petite élasticité. 
Chaque rayon lumineux se partage donc généralement en deux autres, 
quand il pénètre dans un cristal non régulier. L'étude mathématique 
des équations du mouvement dans un pareil milieu a permis d'expli- 
quer théoriquement un grand nombre de phénomènes remarquables 
dus aux cristaux ; elle a même permis d'en prédire qui n'avaient pas 
encore été observés, ce qui a permis de reconnaître l'exactitude de ces 
hypothèses fondamentales. Les principaux r6sultats sont les suivants : 

Si l'on méne un plan par les axes de plus grande et de plus petite 
élasticit6, il y a dans ce plan deux directions suivant lesquelles les rayons 
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se meuvent avec une même vitesse. Dans ces directions, qui sont 
appelées axes optiques, il n'y a donc pas décomposition en deux rayons; 
leur position dépend du rapport des deux élasticités suivant les axes; 
les axes optiques se coupent sous un angle quelconque, mais sont tou- 
jours symétriques par rapport aux axes d'élasticité; ceux-ci sont donc 
les bissectrices des angles formés par les axes optiques. 

Si l'axe de plus grande Blasticité bissecte l'angle aigu formé par 
les axes optiques, le cristal est dit positif ; dans le cas contraire, il est 
dit négatif. 

Perpendiculairement aux deux directions de plus grande et de plus 
petite élasticité se trouve enfin un axe de moyenne élasticit6 dont la 
valeur définit complètement les propriétés optiques du cristal. Cette 
élasticité moyenne peut, suivant la nature du cristal, prendre toutes 
les valeurs intermédiaires entre la plus grande et la plus petite élas- 
ticité. 

A la limite, quand elle devient égale à l'une des deux, de nouvelles 
propriétés apparaissent. Dans le cas, les deux axes optiques se confon- 
dent en un seul, qui a même direction que le troisième axe d'élasticité. 
Au lieu des deux axes optiques, il n'y en a donc plus qu'un, et tous les 
plans passant par cet axe sont équivalents au point de vue optique. 
Tandis que, dans le cas général étudié plus haut, les rayons réfractés 
ne restaient pas dans le plan d'incidence, il n'y a plus dans le cas des 
cristaux à un seul axe optique qu'un seul des deux rayons qui possede 
cette propriété ; l'autre rayon suit la loi de réfraction ordinaire. On 

appelle le premier rayon extraordinaire, et le deuxième rayon ordi- 
naire. 

Si enfin l'élasticité suivant le troisiéme axe devient égale aux deux 
autres, les mouvements de l'éther sont les mêmes dans toutes les 
directions, pour les mêmes circonstances, et il n'y a point de double 
réfraction ; le cristal est isotrope et se comporte comme un corps 
amorphe. 

Les trois groupes de cristaux isotropes, à un axe optique et à deux axes 
optiques, se confondent avec les trois groupes cristallographiques, 
régulier, à un axe principal (quadratique et hexagonal) et sans axe 
principal (rhombique, monosymétrique et asymdtrique). 

Les cristaux du premier groupe sont isotropes, ceux du deuxième 
ont un axe optique, et ceux du troisième en ont deux. Pour ces der- 
niers, dans le système rhombique, les axes d1élasticit6 coïncident avec 
les axes cristallographiques, et les axes optiques sont situés symétri- 
quement par rapport à ces derniers. Dans le système monosymétrique, 
deux axes d'élasticité sont dans le plan de syniétrie, le troisième per- 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



pendiculaire à ce plan. Les deux axes optiques sont ou bien dans le 
plan de symétrie, ou bien dans un plan perpendiculaire à ce dernier, 
passant par le troisième axe d'élasticité. 

Dans le système asymétrique, enfin, il n'y a aucune relation déter- 
niinée entre les propriétés optiques et les propriétés cristallographiques. 

Ces relations permettent de déduire des propriétés optiques des lames 
cristallines certaines conclusions sur leur nature cristallographique. 

La lumière est polarisée par le passage à travers les lames double- 
ment réfringentes ; si donc l'on Btudie une lame cristalline placée 
cntre deux polariseurs, par exemple deux lames de tourmaline oii deux 
prismes de Nicol, on pourra d'abord décider s'il s'agit d'un cristal 
régulier oii non. Lorsque les plans de polarisation de la lumière des 
deux appareils sont en croix, il ne passe pas de lumière à travers le 
système, m&me si l'on interpose une lame d'un système régulier; mais, 
si cette lame jouit de la propriété de double réfraction, elle décompose 
la lumière polarisée provenant du premier polariseur en deux faisceaux, 
que l'ana'lyseur fait généralement interférer de telle façon que le sys- 
tème donne de la lumière coloree. 

Si donc une lame placée entre des nicols ou des tourmalines mis en 
croix apparaît lumineilse, c'est qii'elle est biréfringente. 

Pour distinguer les \différentes espèces de cristaux biréfringents, on se 
sert généralement de lames limitées par des plans perpendiculaires a l'un 
des axes d'élasticité, et on les observe sous une lumière convergente. Il se 
forme alors des figures coJorées dont la théorie est complètement connue, 
mais ne peut &tre développée ici. 

Les cristaux à un seul axe optique donnent, lorsque les lames sont coupées 
perpendiculairement à l'axe principal, la figure 39, qui se compose d'anneaux 
colorés, coupés par une croix noire. Les cristaux à deux axes optiques 
donnent les figures 40 et 41, que deux diamètres rectangulaires partagent 
en quadrants symétriques. Pour les cristaux rhombiques, les anneaux sont 
colorés d'une manière identique dans les quatre quadrants; pour les cristaux 
monosymétriques, il y a symétrie des couleurs par rapport à l'un des dia- 
mètres. Pour les lames des cristaux asymétriques, les colorations ne sont 
symétriques par rapport à aucun des diamètres. 

Ces lois générales supportent quelques exceptions, en ce sens que 
souvent des cristaux réguliers sont biréfringents. On a cherché à don- 
ner fexplication de ce fait de deux manières différentes. D'une part, on 
a pu démontrer que, dans beaucoup de cas, i l  existait dans les cristaux 
des tensions internes qui les rendaient biréfringents, comme cela a 
lieu pour des corps amorphes inégalement dilatés ou comprimés. Dans 
d'autres cas, la forme cristalline régulière semble n'être qu'apparente : 
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les cristaux sont formés de cristaux à deux axes, auxquels leur accole- 

A 
ment donne une apparence 
de forme régulière. Jus- 
qu'ici ce point n'a pas en- 
core été complPtement élu- 
cidé. 

Une relation très inté- 
ressante a été trouvée par ' 

Herschel (1835) entre la 
forme cristallographique et 
la propriété de faire tour- 
ner le plan de polarisatisn 
de la lumière. Le quartz 
cristallise en prismes hexa- 

des faces, disposées d'un 
qui se présentent soit 
droite, soit à gauche. 

gonaux terminés par des 
pyramides de même es- 
pèce. Aux angles de la 
combinaison se trouvent 

côté seulement, dites (< tétartoédriques )) et 
à 

il B 

La propriété de faire 
tourner à droite ou à gau- 
che un rayon lumineux 
polarisé envoyé dans la di- 
rection de l'axe optique 
est en parallélisme complet 
avec l'apparition de ces fa- FIG. 40. 

cettes, à droite ou à gauche. 
On peut donc voir, à l'aspect d'un cristal de quartz, quelles sont ses 

propri6tés optiques. 
a Dans le quartz, cette pro- 

priété est liBe à la forme 
cristalline ; du quartz fondu 
ne produit plus la rot,ation 
du plan de polarisation. 
Tous les autres cristaux 

<.~,= . qui font dévier le plan 
PIG. 41. de polarisation possèdent 

aussi de pareilles faces se- 
condaires asymétriques. Si elles n'apparaissent pas à la surface exté- 
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rieure du cristaI, on peut facilement se rendre compte de la nature 
hémiédrique ou tétartoédrique de pareils cristaux, en les attaquant 
légèrement à la surface. Il se produit alors des figures microscopiques 
trks nettes, symétriques pour les cristaux ordinaires, tandis que les 
cristaux en question traduisent leurs propriétés optiques par des figures 
développées soit dans le sens droit, soit dans le sens gauche. 

Dans ces cristaux, la cause de la rotation du plan de polarisation 
réside dans la structure même du cristal ; en effet, la fusion ou la disso- 
lution du cristal font disparaître la propriété. Nous avons rencontré 
précédemment des corps dont les molécules mêmes devaient être 
construites d'une façon analogue. Lorsque de pareils corps cristallisent, 
ils sont également, sans exception aucune, formés h6miédriquement ou 
tétartoédriquement, ce que l'on peut toujours voir au moyen des figures 
d'attaque. Si la propriété optique disparaît, comme dans le passage de 
l'acide tartrique à l'acide racémique, ces développements dissymétriques 
disparaissent aussi dans le cristal. 

La façon dont les molécules ou atomes doivent être distribués pour qu'il y 
ait action optique se conçoit nettement d'après nne expérience de Reusch 
(1869). Ce savant forma une d e  avec un certain nombre de feuillets de , , 
mica (qui possède de& axes o&tiques), de telle façon que la section optique 
principale de chaque feuillet fît un angle de 60 degrés dans un sens déter- 
miné avec celle du feuillet précédent. Un pareil système se comporte comme 
une lame de quartz, et fait dévier le plan de polarisation à droite ou à gauche 
suivant le sens, dansJeque1 on a compté les angles. Une pareille distribution 
hélicoïdale est donc vraisemblable dans les cristaux et autres corps qui font 
dévier le plan de polarisation de la lumière. La théorie de la structure cris- 
talline permet de recevoir beaucoup de pareilles distributions hélicoïdales, qui 
peuvent servir de types pour des corps tels que le quartz et le chlorate de 

-. 
sodium. 
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CHAPITRE VI11 

CHALEURS SP*CIFIQUES 

A l'occasion d'un travail étendu sur les lois de la chaleur, Dulong 
et Petit (1818) trouvèrent une loi d'une simplicite remarquable, qu'ils 
exprimerent ainsi : Les atomes de tous les corps simples ont la même 
capacité calorifique. 

En d'autres termes, le produit de la chaleur spécifique par le poids 
atomique est une quantite constante. Ou bien : Une même quantité de 
chaleur fournie à des masses des différents corps simples, proportion- 
nelles à leurs poids atomiques, a toujours produit des élévations de 
température égales. 

L'importance de la découverte fut reconnue aussitôt; mais bientôt 
des doutes s'6levèrent sur la généralit6 de la loi, étant donne surtout 
que les chiffres obtenus mettaient en question l'analogie indiscutable 
du nickel et du cobalt. 

L'étude n'en fut point poursuivie, car Petit mourut bientôt, et Dulong 
ne voulut pas reprendre cette question. 

Une généralisation de la loi de Dulong et Petit fut donnée par 
F. Neumann (1831), qui 6nonça un principe analogue pour les corps 
compos6s : 

Duns des combinaisons chimiques analggucs les chaleurs spécifiques 
sont inverses des poids moléculaCres, ou ,  ce qu i  revient au nzéme, les 
poz'ds moléculaires des conzbinltisous chimiques analogues ont  même. 
cccpacité calorifique. 

Les recherches les plus nombreuses à ce sujet ont 616 faites ensuite 
par Regnault (1840) et H. Kopp (1864). Elles ont, d'une part, confirmé 
dans des limites assez etendues les lois de Dulong et Petit et de Neu- 
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mann, mais ont montré en m&me temps que ces lois n'ont qu'un carac- 
tère approchd. Les produits de la chaleur spécifique par le poids ato- 
mique sont égaux pour beaucoup de corps simples, mais non pour tous, 
et les écarts sont plus grands que ceux que comporteraient les erreurs 
d'expérience. 

Pour ce qui est des relations entre les chaleurs atomiques des corps 
simples et celles des composés, des hypothèses antérieures d'Avogadro, 
Hermann et Schrceder ont ét6 reconnues fausses. Joule (1845) posa en 
principe que la capacité calorifique d'une combinaison était la  somme 
des capacités calorifiques des composants; c'est à Kopp que revient 
l'honneur d'avoir montré la grande généralit6 de ce principe. 

D'après lui, les corps simples qui ont une chaleur atomique (( nor- 
male N, c'est-à-dire une chaleur spécifique telle que son produit par le 
poids atomique donne le chiffre 6,4, sont les suivants : 

Ag, Al, As, Az, Au, Ba, Bi, 
Br, Ca, Cd, Cl, Co, Cr, Cil, 
Fe, Hg, 1, Ir, K, Li, Mg, 
Mn, Mo, Na, Ni, Os, Pb, Pd, 
Pt, Rb, Rh, Sb, Se, Sn, Sr, 
Te, Ti, Tl, W, Zn, Zr. 

Les corps suivants ont une chaleur atomique plus faible : S = 5,4, 
P=5 ,4 ,F1=5 ,0 ,  O=4,11, S i =  3,s' B = 2 , 7 ,  H = 2 , 3 ,  C=1,8.  
11 faut encore y ajouter le glucinium. 

Comme on peut le voir, il n'entre dans ce dernier groupe que des 
éldments à faible poids atomique. Dès que ce dernier dépasse 30, les 
corps simples obéissent à la loi de Dulong et Petit. 

Pour plusieurs des corps da la deuxième série, il est démontré actuel- 
lement que leur chaleur atomique croit rapidement avec la température 
jusqu'à atteindre la valeur normale un peu supérieure à 6. 

Ce fait a été prouvé par Weber pour le carbone, le  silicium et le  
bore, par Nilson et Petterson pour le glucinium. De plus, quelques-uns 
des chiffres donnes plus haut n'ont pas été observés directement, mais 
calculés en retranchant des chaleurs moléculaires des combinaisons 
les chaleurs atomiques des autres éléments. 

Il nous reste encore à parler de la signification théorique de la loi de Du- 
long et Petit. Dans ce sens, il faut encore presque tout attendre del'avenir. On 
ne peut encore édifier une théorie de l'état solide analogue à la thborie ciné- 
tique des gaz ; il nous manque ainsi un guide important. 11 faut, du reste, 
bien se rendre compte que la chaleur spécifique, telle que nous avons cou- 
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turne de la mesurer, est une fonction compliquée de travaux aussi bien inté- 
rieurs qu'extérieurs, sans qu'on connaisse la part de chacun. 

Des essais faits en vue de déterminer le travail qui accompagne toute élé- 
vation de température par échauffement n'ont conduit à aucun résultat, les 
constantes qui interviennent. notamment la compressibilité des corps étant 
presque totalement inconnues. Boltzmann a calculé, d'après un certain 
nombre d'hypotlièses approchées, que la quantité de chaleur employée à des 
travaux internes était la moitié de la quantité totale de chaleur fourcie. 

Avec une telle indecision sur la signification réelle de la loi. de Dulong 
et Petit, il est impossible de se prononcer sur la signification des Bcarts 
observés. 

On peut remarquer empiriquement. qu'elle est valable pour les corps 
de poids atomique supérieur à 30, et peut leur btre appliquee. 

Cette loi a eu cependant une très grande importance pratique, car 
jusqu'à ces derniers temps elle était, avec les densites de vapeur et les 
relations du systhme périodique, le seul moyen que l'on eût pour fixer, 
entre toutes les valeurs possibles, le poids atomique d'un corps nou- 
vellement découvert. 
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L I V R E  V I  

CHAPITRE 1 

CHOIX DES POIDS ATOMIQUES 

TJne fois qu'on a déterminé pour chaque corps simple son nombre 
ou poids de combinaison, il reste à fixer les valeurs des poids 
atomiques. Les premiers sont, en effet, des nombres independants 
de toute conception théorique; en disant que 1 partie d'hydrogène 
se combine à 8 d'oxygène et à 3 de carbone, et que 8 d'oxygène se 
combinent à 3 de carbone, on ne fait qu'exprimer un résultat pure- 
ment expérimental ; il en est de même. quand on dit que les nombres 
1, 8, 3, sont les nombres de combinaison de ces corps simples. 

Mais ici se prEsente une difficulté : 1 partie d'hydrogène peut aussi 
se combiner à 16 d'oxygène ; d'autre part, i l  y a des combinaisons qui, 
pour 1 d'hydrogène, contiennent 8 et 12 de carbone; 8 d'oxygène 
peuvent aussi se combiner à 6 de carbone. 

Devant de pareils faits, le concept simple des nombres de combinaison 
ou des <( poids équivalents N n'est plus admissible, à moins de prendre 
pour un corps simple autant d'équivalents qu'il peut former de combi- 
naisons avec un autre corps. 

On a déjà indiqué plus haut comment ce fait que deux déments 
peuvent se combiner dans des rapports différents conduisit précisément 
à établir l'hypothèse atonzz'gue. Mais, en admettant cette hypothèse, on 
soulève immédiatement la question des poids atomiques. 

Les poids relatifs des atomes peuvent ou bien être égaux aux poids 
de combinaison des corps simples, ou bien être des multiples de ces 
derniers. 
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La première hypothèse qui se présente aussitôt à l'esprit est aussi 
la plus simple ; mais elle ne résout pas la question lorsqu'il y a plu- 
sieurs combinaisons des memes corps simples. Dans ce cas-là, Berzé- 
lius, qui a très activement travaillé à ces questions, se servait comme 
guides des deux principes de sirnp/icitt! et d'analogie. 

Les poids atomiques furent déterminés par suite de telle façon que 
les conlbinilisons les plus importantes et les plus connues eussent des 
formules aussi simples quc possible. Ensuite on veilla à ce que les 
formules des corps qui se comportent chimiquement d'une maniEre ana- 
logue fussent elles-mêmes analogues. Ainsi le fer donne deux combinai- 
sons oxygénées qui contiennent, pour 56 grammes de fer, 16 et 34 gram- 
mes d'oxygène. La supposition la plus simple est évidemment que danç 
le premier oxyde il y a un même nombre d'atomes de fer et d'oxygène, 
et dans le second pour deux atomes de fer trois d'oxygène. Si, en effet, 
on prenait pour le deuxième oxyde le rapport I : 1, on devrait avoir dans 
le prèmier cas lrois atomes de fer pour deux d'oxygène, ce qui parais- 
sait moins simple à Berzélius. Car non seulement cela ne simplifiait en 
rien les formules des combinaisons du fer, mais il y a un grand nombre 
d'autres oxydes, analogues au premier oxyde de fery.et pour lesquels il 
aurait fallu, par suite du deuxième principe, admettre aussi trois 
atomes de métal pour deux d'oxygène. D'autre part, Berzélius donna à 
l'oxyde d'aluminium la formule Al'O3, qui est moins simple que la for- 
mule A10 et qui n'est nécessitée par aucune autre conibinaison d'alu- 
minium et d'oxygène; la raison de ce choix est dans la très grande 
analogie qui existe entre les combinaisons de l'oxyde d'aluminium et 
celles de l'oxyde ferrique. 

De pareilles déterminations sont cependant toujours soumises à des 
appréciations personnelles ; on crut pouvoir obtenir un mode de déter- 
mination précis en s'appuyant sur la loi des volumes de Gay-Lussac. 
L'idée que, dans des volumes Egaux de gaz simples, i l  y avait le mOme 
nombre d'atomes, se présenta tout d'abord, mais elle tomba quand on 
arriva à la considération des coniposés gazeux. 

Si le chlore et l'hydrogène se combinent sans changement de volume, 
il doit y avoir dans un volume de gaz acide chlorhydrique moilié moins 
d' (( atomes >) que dans un gazélémentaire. Avogadro montra bientbt, 
il est vrai, que celte difficiilté pouvait être tournée en distinguant atomes 
et molécules, mais cette explication resta longtemps ignorée. Ce n'est 
que lorsque cette distinction fut de nouveau mise en avant par les 
développements de la théorie moléculaire et la découverte de faits 
nouveaux en chimie organique, que l'on en revint à cette explication, et, 
qu'elle fut adoptée definitivement. 
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Une circonstance qui contribua beaucoup à faire adopter cette con- 
ception fut la preuve donnée par Cannizzaro (1858), du fait que les 
poids atomiques déduits de la densité à l'état gazeux, d'après la théorie 
mol&culaire, concordaient à peu d'exceptions près avec ceux qui étaient 
déduits de la chaleur spécifique, en appliquant la loi de Dulong et 
Petit. Sauf pour les corps simples à faible poids atomique qui, ainsi 
qu'on l'a déjà indiqué, font exception à la loi, la concordance est géné- 
rale ; les poids atomiques de ces derniers corps simples ont été déter- 
minés d'après les densités de leurs composés gazeux avec une telle 
exactitude que l'exception qu'ils présentent n'a aucune signification 
pratique ; elle n'aura pas non plus de signification théorique tant que 
la loi de Dulong et Petit n'aura pas elle-même été convenablement 
interprétée. 

L'isomorphisme fournit un  troisième moyen auxiliaire pour le clas- 
sement des éléments. Comme des corps isomorphes sont généralement 
composés de la même manière, là où il y a isomorphisme il y aura géné- 
ralement analogie de constitution ; on obtient ainsi les données néces- 
saires pour fixer la valeur des poids atomiques. 

Ces trois méthodes conduisent généralement au même résultat; elles 
ont ainsi permis de faire un choix irréprochable entre les différents poids 
atomiques possibles, choix qui a été, presque sans exception, générale- 
ment adopté. Les méthodes nouvellement découvertes n'ont servi qu'à 
confirmer l'exactitude de ce système de poids atomiques. 

Dans le tableau suivant on a brièvement indiqué les raisons qui ont 
déterminé l'adoption du poids atomique actuellement en usage pour 
chaque corps simple. 

HydrogRne, H =. 1 sert de point de départ. 
I 

Oxygène, O = 16, d'après le rapport à l'hydrogène - dans la formation de 
2 

l'eau; d'après l'égalité des chaleurs atomiques avec l'hydrogène à l'état 
gazeux. 

I Azote, Az = 14, d'après le rapport volumétrique à l'hydrogène - dans 
3 

l'ammoniac, et à l'oxygène dans les combinaisons correspondantes ; d'après 
l'égalité des chaleurs atomiques à l'état gazeux (oxygène et hydrogène). 

Carbone, C = 12. Les densités de vapeur des combinaisons organiques et 
inorganiques n'ont jamais conduit à une valeur du poids moléculaire plus 
petite que celle qui correspond à C = 12. La chaleur spécifique ne donne 
Das d'indication bien nette. 

Chlore, Cl = 33,.4€. D'après le rapport des volumes ! dans la combinaison 
1 

avec l'hydrogène ; et les rapports des volumes dans les combinaisons 
osygénées. 
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Brome, Br = 79,96, et Iode, 1 = i26,86 par analogie et isomorphisme 
avec les combinaisons du chlore. 

Fluor, F1 = 19,0, fixé, avec quelque incertitude, par analogie avec les 
combinaisons du chlore. Dans ces derniers temps cette valeur a été confir- 
mée par la mesure de la densité gazeuse du fluor. 

Soufre, S == 32,06, d'après la densité de vapeur, le rapport des volumes 
dans l'hydrogéne sulfuré et aussi la chaleur spécifique. 

Séldnium, Se = 79,i ; isomorphisme et analogie avec le soufre. 
Tellure, T e  = 425 ; isomorphisme et analogie avec le soufre et le sélénium. 
Phosphore, P = 3i,0, d'après la chaleur spécifique (un peu incertain). On 

déduit de la densité de vapeur du phosphore une valeur double de celle-ci ; 
mais il y a contradiction avec la densité de vapeur du pliospliure d'liydro- 
gène qui donne P = 32. 

Arsenic, As = 75, d'après l a  chaleur spécifique, la densité du trichlorure 
gazeux et l'isomorpliisme avec le phosphore. 

Siliciu~n, Si  = 58,4. La chaleur spécifique ne donne pas de résultat 
+certain. Mais ce chiffre est déterminé par la densité de vapeur du trichlorure, 
.ainsi que par l'isomorphisme avec le titane et le zirconium. 

Bore, B = 11,0, d'après l a  composition des combinaisons volatiles du bore. 
Lithium, Li = 7,03, d'après l a  chaleur spécifique qui, exceptionnellement 

e t  malgr6 le faible poids atomique, est normale. 
Sodium, Na = 23,06, d'apres la chaleur spécifique. 
Potassium, K = 39,14, d'après la chaleur spécifique. 
Rubidium, Rb = 85,4, isomorphisme avec le potassium. 
Cmium, Cs = 134,9, isomorphisme avec le potassium et le rubidium. 
Glucinium, Gl = 9,10. Ce corps simple a présente de grandes difficultés. 

'La clialeur spécifique, se rapportant à un faible poids atomique, est très 
petite, et le corps ne présente pas d'isomorphisme indiscutable. Une déter- 
mination de la densité de vapeur du chlorure de glucinium a enfin résolu la 
question. 

Magnésium, Mg = 24,38, d'après la clialeur spécifique. 
Calcium, Ca = 40, d'après l a  chaleur spécifique. 
Strontium, S r  = 87,5, isomorphispe avec le calcium et le plomb. 
Baryum, Ba = 137,0, isomorphisme avec le calcium, le strontium et le 

plomb. 
AluminPum, Al = 27, d'après la densité de vapeur du chlorure et l a  clia- 

leur spécifique. 
Gallium, Ga = 69,9. Les densités de vapeur des combinaisons volatiles, 

la chaleur spécifique et  l'isomorphisme avec l'aluminium conduisent aux 
mêmes résultats. 

Scandium, Sc = 44,1, isomorphisme avec l'aluminium. 
Cérium, Ce = 140, d'après la chaleur spécifique. 
Lanthane, La = 438,5, et Didyme, Di = 140 (?), chaleur spécifique. 
Ytrium, Ytterbium et autres métaux terreux, d'après l'analogie ou l'iso- 

morphisme avec le cérium, le lanthane et le didyme. 
Fer, Fe = 56,0, d'après les densités de vapeur des combinaisons chlorées, 

la chaleur spécifique et  l'isomorphisme avec le calcium. 
Cobalt, Co = 59: d'après la chaleur spécifique, l'isomorphisme avec le 

fer, etc. 
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Nickel, Ni = 59, d'après la chaleur spécifique et l'isomorphisme avec le fer. 
Xinc, Zn = 65,5, d'après la chaleur spécifique, l'isomorphisme avec le 

magnésium et la densité de vapeur du métal comme de celles des combinai- 
sons chlorées. 

Cadmium, Cd = 112,1, chaleur spécifique et densité de vapeur. 
Cuivre, Cu = 63,3, chaleur spécifiqiie et l'isomorphisnle avec le fer, etc. 
Argent,. Ag = 107,9, chaleur spécifique et-isomorphisme avec le  sodium. 
Bercure, Hg .= 200, d'après la chaleur spécifique et la densité de vapeur 

du métal ainsi que celles de ses combinaisons halogénées. 
Plomb, Pb = 200,9, d'après la chaleur spécifique et la densité de vapeur 

du chlorure. Isomorphisme avec le calcium, etc. 
Thulliz~rn, Tl = 204,1, chaleur spécifique, isomorphisme avec le potassium, 

le cæsium, le rubidium ; densité de vapeur du chlorure. 
Titane, Ti = 48,1, densité de vapeur du chlorure, isomorphisme avec le 

silicium et l'étain. 
Zirconium, Zr = 90,7, densité de vapeur du chlorure et isomorphisme 

avec le silicium, le titane et l'étain. 
Etain, Sn = 118,1, d'après la chaleur spécifique, la densité de vapeur du 

chlorure et l'isomorphisme avec le silicium, le titane et le zirconium. 
Thorium, Th  = 232,4, d'après la chaleur spécifique et l'isomorphisme avec 

le zirconium. 
Vunadium, Vd = 52,2, d'après les densités de vapeur de l'oxychlorure et 

du chlorure, et l'isomorphisme avec le phosphore et I'arsenic. 
Xiobium, Nb - 94,'2, densités de vapeur du chlorure et de l'oxychloriire. 
Tanlale, Ta  = 182,8, densités de vapeur des combinaisons chlorées vola- 

tiles. 
Antimoine, Sb .= 130,3, chaleur spécifique, densité de vapeur du chlo- 

rure, etc., analogie avec l'arsenic. 
Bismuth, Bi = "208,0, d'après la chaleur spécifique des densités de vapeur 

des combinaisons chlorées et l'analogie avec l'arsenic et l'antimoine. 
Chrome, Cr = 52,3, d'aprhs la chaleur spécifique, les densités de vapeur 

des combinaisons volatiles et l'isomorphisme avec le fer, le soiifre, etc. 
Molybdène, Mo = 93,9, chaleur spécitique (douteux) ; densités de vapeur 

des combinaisons volatiles et isomorphisme avec le chromc. 
Tungstène, Tu = 184,0, d'après la chaleur spécifique, les densités de 

vapeur des combinaisons chlorées et l'analogie avec le chrome et le molybdène. 
Or, Ail = 197,2 
Platine, P t  --- 194,B 
Iridium, Ir -- 193,2 
Osmiurn, OS = 193 1 chaleur spécifique. 
Falladiwm, Pd = 106 
Rhodium, Rh = 103 
Ruthénium, Ru = 103,8 

Dans l e  tableau précédent on  n'a indiqué que les considérations les 
plus importantes. Beaucoup d'autres relations qui  confirment les choix 
effectués ont  d û  &re passées sous silence. 
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CHAPITRE II 

LA LOI P~RIODIQUE 

La confirmation la plus générale de l'exactitude des poids atomiques 
donnes plus haut réside dans les relations régulières qui apparaissent 
lorsqu'on range les corps simples d'après la grandeur de ces poids 
atomiques. Ces relations ont déjà été indiquées plus haut. Elles 
forment actuellement un qualrième moyen, en plus des trois 
autres donnes précédemment, moyen très important pour déterminer 
parmi les differents poids atomiques possibles celui qui convient en 
réalité. Dans beaucoup de cas on a pu ainsi résoudre la question, alors 
que les autres mEthodes donnaient des résultais nuls ou ambigus. 

Pour compléter ici ce qui a été dit nous allons con- 
sidérer quelques-unes des propriétés des corps simples, ainsi que leurs 
relations avec la loi périodique. 

Depuis L. Meyer et D. Mendéléyeff, qui ont découvert la loi, 
Th. Carnelley a effectué de nombreuses recherches sur ce sujet, et 
actuellement on peut dire que toute propriété bien définie et compa- 
rable est une fonction périodique du poids atomique. 

On a parlé plus haut des proprietes chimiques. Parmi les proprietés 
physiques, celle qui montre le mieux la périodicité est le volume ato- 
mique, ainsi que l'a indiqué Lothar Meyer. Dans la figure 42, les poids 
atomiques ont été portés en abscisses, les volumes atomiques en ordon- 
nEes, et les points représentatifs réunis par la ligne en traits gras. 
Comme on le voit, cette ligne présente une série d'ondulations tou- 
jours croissantes et montre très nettement la periodicité. Les corps 
simples de propri6tés chimiques analogues sont toujours situés d'une 
nianière analogue. Ainsi les métaux alcalins très fortement basiques 
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FIG. 42 .  -La ligne grasse représente les volumes atomiques, la ligue fine les points de fusion 
ea tempiralures absolues. Les ordonnZes relatives aux volumes atomiques sont multipliees 
par quatre ; les ordonnées relatives aux points de fusion sont divisées par sept. 
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occupent toujours les points les plus élevés des ondes, tandis que les 
métalloïdes halogènes fortement acides les précédent immddiatement. 
Ils son1 suivis, sur les parties descendantes des ondes, par les métaus 
alcalino-terreux, les métaux terreux à propri6lés basiques décrois- 
santes ; tandis que les parties ascendantes sont formées par les corps 
simples à propriétés acides croissantes. 

Une deuxième propriét6 de caractère périodique tout aussi marqué 
est le point de fusion. La courbe correspondante est donnée figure 42 
en traits fins. Elle est située entre les ondes qui c~~respondent  aux 
volumes atomiques et présente un caractère doublement périodique 
accentu6, en CA sens que pour une onde du premier systéme on en a 
deux du second, une grande et une petite. 

D'autres régularités de nature périodique ont été trouvées dans les pro- 
priétés suivantes : volumes moléculaires des oxydes (Brauner et Watts, 1881), 
équivalents de réfraction, clialeurs de formation des chlorures, bromures et 
iodures, etc., conductibilité pour la chaleur et  l'électricité, coloration, etc. II 
est inutile de nous y arrêter, les rbgularités en question n'ayant pas toujours 
un caractére très général et de plus ne donnant rien de nouveau. 

Il faut bien dire aussi que les variations réguliéres connues jusqu'ici 
nianquent beaucoup de rigueur et de pr6cision. Elles ne sont pas de 
nature à permethe de calculer les propriétés d'un corps, connaissant 
celles des deux corps qui le comprennent; elles peuvent seulement 
les faire prévoir approximativement. Cela ne diminue évidemment pas 
la valeur du fait général, mais montre bien qu'il y a encore là beau- 
coup de questions qui attendent une réponse. 

Comme exemple de ces problèmes, citons le fait que certains corps dépen- 
dent évidemment de plusieurs groupes. Ainsi, le chrome appartient par son 
protoxyde franchement basique au groupe du magnésium et du zinc; par son 
sesquioxyde, qui peut former des aluns, au groupe de l'aluminium et du gal- 
lium, tandis que son acide le rapproche du molybdénc et du tungsténe ; cette 
dernière relation seulement a pu être exprimée dans la figure 48. Le 
cuivre par son sous-oxyde et son chlorure insoluble se rapproche de l'argent 
à ces deux métaux se joignent le mercure de la rangée voisine et le thallium 
de la troisième. bien plutôt que le sodium et l'or ; d'autre part, l'oxyde de 
cuivre ra~nroche.  sans doute ~ossible .  ce métal du niamésiiim et du zinc. 

&. <, 

Le manganèse être piacé dan's cinq rangées différentes, suivant ses 
cinq combinaisons MnO, Mn20" Mn02, Mn03 et Mn207. Toutes ces rela- 
tions et beaucoup d'autres encore ne sont pas mises en, évidence dans l e  
système périodique. 

Il faut aussi remarquer les relations singulières qui caractérisent les 
corps simples à faible poids atomique. 
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Mendéléyeff les a appelés élkrnents typiques, expression qui signifie 
exactement le contraire de ce qui a lieu en réalité. Ces corps simples 
ne sont, en effet, aucunement les types des séries à l'entrée desquelles 
ils se trouvent ; ils possèdent, au contraire, une tendance très accentuée 
à passer, d'après leurs propriétés, dans la série suivante. 

Le lithium forme un carbonate peu soluble et un  bicarbonate très 
soluble, de même que les métaux alcalino-terreux bivalents et à l'en- 
contre des metaux àlcalins. Le glucinium est tellement semblable dans 
sa façon d'être à l'aluminium, que beaucoup de chimistes le considé- 
raient comme trivalent avant la détermination de la densité de vapeur 
de son chlorure. Le corps simple dont la base trivalente se rapproche le 
plus à l'état libre ou combine est sans contredit le silicium quadrivalent. 
Le fluor forme de préférence des combinaisons dans lesquelles il se 
comporte comme un élément bivalent. 

La loi périodique ne permet pas encore de donner une explication- 
rationnelle de toutes ces anomalies. 

D'autre part, Ies différences successives des valeurs numériques des poids 
atomiques ne sont pas constardes, mais peuvent varier du simple au double ; 
et cela a lieu pour des poids atomiques qui sont connus si exactement que 
l'on ne peut espérer voir des déterminations plus précises venir régulariserocs 
écarts. Il sera peut-étre possible, néanmoins, de mettre plus tard ces irrdgu- 
larites en correspondance régulière avec d'autres, et de les relier ainsi par 
une loi. Le système périodique fait actuellement i'impression d'un schéma 
Ségulier en Iui-même sur lequel on a dispersé les corps simples un peu irré- 
gulièrement, si bien que chacun ne se trouve pas exactement à i'endroit qu'il 
devrait occuper. 

Malgré tout, il faut bien reconnaître que la découverte de la pé r id i -  
cité des propriétés des corps simples en fonction de leurs poids ato- 
miques est un des progrès les plus importants qui aient été rédis&s. 
dans ces derniers temps par la chimie scientifique. 

Ce principe a subi victorieusement plusieurs Bpreuves, qu'il se soit 
agi de prédire des propriétés de corps encore inconnues, ou d'indiquer. 
les corrections à faire à certains poids atomiques mal définis. Nous. 
rappellerons'ici encore une fois l'étroite liaison qui existe entre le sys- 
tème périodique et  les autres considérations relatives au choix des poids. 
atomiques. Tous les essais pour trouver des règles générales analogues. 
au moyen soit d'autres systbmes de poids atomiques, soit des (( Bqui- 
valents de Gmelin D, ont été complètement infructueux ; la  loi p&io- 
dique prend donc rang à côté de l'isomorphisme, de la loi de Dulong et 
Petit et de l'hypothèse d'Avogadro pour la détermination des p d e  
atomiques des corps simples. 
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CIlAPITRE III 

Lors de la discussion des propriétés des corps on a maintes fois 
insisté sur leur triplc caractère. Certaines propriétés ne subissent 
aucun changement par suite des transformations chimiques ; elles sont 
indépendantes de l'état du corps simple, et leurs valeurs se retrouvent 
dans les combinaisons comme sommes des valeurs correspondantes à 
chaque é1Ement. Ce sont les propriétés additives dont le type caracté- 
ristique est la masse qui reste invariablement constante dans tous les 
phhomènes chimiques. La chaleur spécifique semble aussi être essen- 
tiellement additive. Le volume moléculaire et la réfraction moléculaire 
présentent également le caractère additif; dans ce cas, cependant, les 
propriétés des éléments n'entrent pas toujours avec la même valeur 
représentative dans les sommes relatives aux différentes combinai- 
sons ; elles présentent, suivant la fonction chimique que remplissent les 
éléments, un certain nombre de valeurs différentes pour chaque corps 
simple. 

Bien différentes de ces propriétés sont celles que nous avons dési- 
gnées sous le nom de colligatiues. Elles ont des valeurs constantes 
pour des complexes ddterminés, quelle que soit d'ailleurs la nature 
de ceux-ci; il ne peut &tre question de les sommer. Le type de ces 
propriétés est le volume à l'état de gaz ou de vapeur. 

Tandis que les propriétés additives ont provoqué la théorie utornique, 
c'est-à-dire la supposition que dans les combinaisons chimiques les 
corps simples subsistaient comme tels, notamment avec une masse 
invariable, les propriétés colligatives ont attiré l'attention sur les corn- 
pleses pour lesquels les propriétés en question prennent une même 
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valeur et ont ainsi conduit à la théorie moléculaiw. Cette théorie, 
ainsi que nous l'avons déjà indiqué, repose sur  les hypothèses sui- 
vantes : Les substances, telles qu'elles se présentent à nous, son1 for- 
mées par des groupes définis e t  identiques des atomes constituants ; 
les atomes, à l 'intérieur de ces groupes ou  molécules, sont liés plus 
intimement que les molécules ne  sont liées entre elles; toutes les fois 
que ces particules de la matiere agissent par  leur  nombre et non par  
leur nature, on voit apparaître les propriétés colligatives. 

Le volume des gaz présente u n  premier exemple de ces proprié- 
tés;  c'est d'ailleurs le cas qui est le mieux connu. 

On a montré plus haut comment l'hypothèse qui rend actuel- 
lement le  mieux compte de La nature de l'état gazeux, la  théorie 
cinétique, conduit nécessairement à l a  conclusion .que, dans des 
volumes égaux pour des circonstances identiques, il y a u n  meme 
nombre de molécules des différents gaz. On peut dire avec sécurité 
que toute hypothèse future sur  la nature des gaz, quelque éloignée 
qu'elle soit de l'hypothèse actuelle, devra s'accorder avec elle sur ce 
point. 

Ce ne sont pas seulement les propriétés physiques des gaz qui ont mis en 
lumière le caractère utile et rationnel de la théorie moléculaire. 

Autrefois, lorsqu'on admettait dans l'oxygène et l'hydrogène gazeux l'exis- 
tence d'atomes isolés de ces corps simples, on ne pouvait s'expliquer pour- 
quoi les deux gaz ne se combinaient pas immédiatement pour former de 
l'eau, lorsqu'on les mettait en présence. Il fallait aussi considérer comme des 
faits étonnants et inexplicables les actions spéciales des corps simples au 
moment de leur mise en liberté, à l'état naissant, comme on disait. Actuelle- 
ment. on arrive à une exdication satisfaisante de ces deux faits et de beau- 
coup d'autres analogues en attribuant aux corps simples a libres a une struc- 
ture moléculaire, dans laquelle deux ou plilsieurs atomes sont généralement 
combinés l'un à l'autre. 

Lorsque les molécules de l'oxygène et de I'hydrogène doivent se combiner 
chimiquement, il s'effectue d'abord un travail de séparation des atomes 

' 

groupés dans les molécules, avant que ces atomes mis en liberte puissent 
chercher d'autres positions d'équilibre. Si, par contre, des atomes isolés sont 
mis en liberté par des réactions chimiques, comme par exemple l'hydrogène 
dans l'action du sodium sur l'eau (Na + HW O NaOH $ Hj, ce travail n'est 
plus a effectuer, et l'atome peut librement manifester ses affinités chimiques 
pour d'autres atomes ou complexes d'atomes voisins. C'est l'état naissant. 

Mais l'hypothèse moléculaire s'est surtout montrée utile dans l a  
systématique des combinaisons organiques. Elle a beaucoup facilité 
l'étude des relations réciproqiies de ces combinaisons formées par 
l'union d'un petit nombre de corps simples, dans les rapports les plus 
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variés. De m&me que, pour le choix des poids atomiques, on a primiti- 
vement cherche à appliquer systématiquement le principe de l'équiva- 
lence, et l'on n'est arrivé que peu à peu au système actuel, la loi des 
proportions multiples opposant toujours un obstacle insurmontable 
aux essais précédents, de meme on a essayé d'abord de suffire 
aux exigences de la chimie organique avec les formules les plus 
simples. Ce n'est qu'après les recherches de Graham et notamment 
de Liebig sur les acides polybasiques, la démonstration classique de 
Williamson que les éthers contiennent deus radicaux alcooliques, et 
l'exposé par Laurent' et Gerhardt du fait qu'en ramenant les formules 
à un menie volume de vapeur on obtenait un système d'une logique 
qu'on n'avait pu atteindre jusque-là, que ].a théorie moléculaire fut 
définitivement introduite en chimie. 

Elle fut enfin admise par tous les chimistes (à l'exception d'une 
école ultra-conservatrice en France) lorsque Cannizzaro eut démontré 
que les hypothèses nécessitées par la théorie moléculaire s'accordaient 
pleinement avec les résultats déduits de la loi de Dulong et Petit. 

Le but actuel de la chimie spéciale est, conime on le montrera dans 
le chapitre suivant, de déterminer la constitution des combinaisons 
chimiques. 

Quand on a fix6 la composition chimique et la formule empirique 
d'un composé, c'est-à-dire le plus petit nombre d'atomes qui peut 
représenter les proportions obtenues, le premier pas à faire dans cette 
direction est la détermination du poids moléczclaire. Jusqu'à ces 
derniers temps on ne possédait qu'un seul moyen, la détermina- 
tion de la densite de vapeur. Ce moyen ne pouvait donc Atre appli- 
qué qu'aux corps volatils, et faisait par suite souvent défaut. On voit 
facilement qu'on peut résoudre la question par la mesure d'une quel- 
conque des propriétés colligatives. Car les propriétés colligatives sont 
telles qu'elles prennent des valeurs égales pour des quantités équi- 
mol6culaires des différents corps. Si donc l'on détermine la quantité 
du corps dont on cherche le poids moléculaire qu'il faut prendre 
pour obtenir une certaine valeur numérique d'une propriété colliga- 
tive donnée, valeur obtenue d'autre part à l'aide d'une quantite connue 
d'un corps de poids moléculaire connu, le rapport des quantités des 
deux corps sera égal à celui des poids moléculaires. 

Jusqu'ici on n'a observé de propriétés colligatives, en dehors de 
 elles des gaz, que pour les solutions et non pour les liquides propre- 
ment dits. Cela se comprend facilement. En effet, de pareilles proprié- 
tés qui ne dépendent que du nombre et non de la nature des complexes 
ndé pendants ne peuvent apparaître que dans des conditions telles que 
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les propriétés particulières de ces complexes ou molécules n'entrent 
pas en jeu. Ceci exige, en premier lieu, que ces complexes ou molé- 
cules soient suffisamment éloignés les uns des autres, ce qui, en dehors 
des gaz, ne peut être réalisé que dans les solutions. On ne peut donc 
guère s'attendre à trouver de propriétés colligatives dans d'autres con- 
ditions que celles que l'on vient de citer. 

Pour la détermination des poids moléculaires des substances dis- 
soutes, on peut employer l'une quelconque des propriétés colligatives 
citées plus haut, c'est-à-dire la pression osmotique. l'abaissement 
de la tension de vapeur et l'abaissement du point de congélation. Cette 
dernière est celle qui a été le mieux étudiée expérimentalement. 

Une détermination de poids moléculaire par l'abaissement du point 
de congélation est bien plus facile et plus rapide que, par exemple, une 
détermination de densité de vapeur. 

Ici s'éléve la question de savoir dans quelles relations se trouvent les poids 
moléculaires déterminés par ces différentes méthodes et notamment s'ils sont 
concordants. Une vérification assez étendue, à laquelle Beckmann (1888) 
soumit la méthode du point de congélation montra une concordance très 
étendue entre les résultats donnés par cette méthode et ceux donnés par les 
densités de vapeur. Dans certains cas particuliers, oh la densité de vapeur 
montre aussi une tendance à la formation de molécules doubles, par exemple 
pour l'acide acétique, on constate que les différents dissolvants agissent diffé- 
remment. Dissous dans l'eau, l'acide acétique se décompose en molécules 
normales C a H 4 0 a  : dissous dans la benzine. il donne des molécules doubles. 
Le premier dissolvant agit par suite sur l'acide acétique comme une tempé- 
rature plus élevhe, l'autre inversement. Pour les corps non volatils dont la 
grandeur moléculaire n'a pu être déterminée jusqu7ici que par des réactions 
chimiques, les valeurs déduites de l'abaissement du point de congélation con- 
cordent aussi presque sans exception avec celles dLdduitee des cgnsidérations 
chimiques ; la méthode est donc confirmée de toutes parts. 

Il faut encore remarquer que, s'il y a tendance à la formation de molécules 
doubles, ainsi que cela a lieu pour heaucoup de combinaisons contenant le 
groupement hydroxyle (HO), cette tendance apparaît plus facilement et plus 
nettement en dissolvant le corps dans la benzine, que si l'on prend pour 
dissolvant l'eau, l'acide acétique ou le phénol. 

Grâce à la  découverte du caractere colligatif des propriétés des dis- 
solutions indiquées plus haut, la possibilité de déterminer le poids 
moléculaire, qui était autrefois limitée aux corps volatils, a subi une 
extension immense, puisqu'on peut l'appliquer maintenant à tous les 
corps solubles, c'est-à-dire à presque tous les corps qui peuvent se 
présenter au chimiste. On voit facilenieni combien cette faculté est 
utile i3 l'étude des corps inconnus. 
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Quand ce poids moléculaire d'un composé nouveau est connu, les 
hypothèses que l'on peut faire sur sa constitution rationnelle sont par 
cela meme très limitées, et le choix en est considdrablement facilité. 

On connaît peu de chose jusqu'ici sur les grandeurs moléculaires des 
liquides proprement dits. Beaucoup de chimistes sont portés B admettre 
que les molécules liquides sont formées par l'union d'un grand nombre 
de molécules gazeuses; si l'on désigne par M la molécule gazeuse, 
(hl)" représenterait la molécule liquide. 

Ceci a lieu indubitablement pour des corps tels que l'acide acétique, 
qui posshdent déjà la faculté de former des molEcules doubles ; l'acide 
acétique liquide se compose trbs vraisemblablement de molécules de 
la formule (C2HO2)?)?. Pour d'autres liquides chez qui pareille faculté 
n'existe pas, il n'y a pas de raison d'admettre l'existence de molécules 
composées, et l'on se rapprochera davantage de la vérité, dans l'état 
actuel de la science, en admettant dans les liquides des molEcules de 
même composition que dans les vapeurs. 

Il y a nibme une circonstance qui semble donner une confirmation 
immédiate de cette façon de voir, notamment dans les recherches sur 
la tension de vapeur des dissolutions. Comme cette tension dépend 
du nombre des molécules du corps dissous et du dissolvant, elle 
semble fournir un moyen de déterminer la grandeur moléculaire de 
l'un, connaissant celle de l'autre. Mais une pareille conclusion ne 
serait pas justifiée, car, dans ce cas, on n'ah considérer que le nombre 
de molécules qui passent de l'état liquide B l'état de vapeur et  non le 
nombre lotal de molécules présentes dans le liquide. 

Le poids moléculaire à l'état solide est encore complbtement inconnu. La 
seule chose qu'on puisse dire avec quelque certitude, c'est que les molécules 
sont probablement très complexes. Ainsi le soufre contient déjà à l'état 
gazeux, aux températures inférieures au rouge-cerise, au moins six atomes 
par molécule, comme liquide et comme solide il n'en coritient certainement 
pas moins. Le fait que certains corps simples se présentent sous des formes 
allotropiques si différentes, ainsi par exemple le carbone a l'état de charbon 
graphite et diamant, le phosphore rouge ou jaune, etc., ne peut, d'après la 
théorie moléculaire, s'expliquer autrement que par la supposition de proprié- 
tés plus ou moins complexes des molécules qui composent ces différentes 
formes. 

La même explication s'applique aux différents états allotropiques des corps 
composés. 

Si on fait passer les corps solides allotropiques à l'état liquide ou 
gazeux, il ne subsiste rien des différences de propriétés. La vapeur du 
phosphore rouge est identique à celle du jaune, et une dissolution de 
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soufre rhombique dans le sulfure de carbone ne diffère en aucun point 
d'une dissolution analogue faite avec du soufre monosymétrique. Inver- 
sement on peut, de l a  m5m3 solution de sulfate de nickel sursaturée 
par refroidissement, faire cristalliser l'une des modifications du sel par 
l'introduction d'un cristal correspondant. 

L'existence de ce qu'on appelle l'isomérie physique est, par suite, 
exclusivement li6e à l'état solide et disparaît avec lui. 

C'est sans doute à ces mémes causes qu'il faut attribuer l'insuccès des 
nombreux essais faits en vue de déduire géométriquement les formes cris- 
tallines des corps de leur constitution. Les éléments cristallins ne coïncident 
sans doute que dans des cas très esceptionnels avec les molécules. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



CHAPITRE IV 

T H ~ O R I E  DES COMBINAISONS CHIMIQUES 

Parmi les nombreuses questions qui se posent relativement à l a  
nature des combinaisons chimiques, une seule trouva réponse dans 
l'hypothèse des atomes de Dalton : la question de savoir si l'intégrité 
des corps simples persiste dans les combinaisons fut  résolue affirma- 
tivement. Les composds chimiques sont donc des complexes résultant 
d u  groupement d'atomes élémentaires. Les faits e t  les théories expo- 
sées dans les deux premiers chapitres du  cinquième livre nous ont 
renseigné sur  la  masse relative de ces atomes élériientaires; l e  nombre 
des atomes dans de semblables complexes nous a été donné clans certains 
cas par la théorie moléciilaire et les remarques sur  lesquelles elle est 
fondée. Dans ce chapitre, nous nous occuperons des relations mutuelles 
des atomes à l 'intérieur d'une molécule. 

Le problème, il est vrai, est complètement hypothétique, l'existence des 
atomes étant elle-même une hypothèse. Mais sur cette hypothése a pu se 
développer une théorie éminemment fertile en résultats ; et ai on laisse de 
côté les objections métaphysiques (qui généralement proviennent de ma- 
lentendus), les nombreux résultats acquis nous sont une preuve que des deve- 
loppemeiits ultérieurs ne seront pas perdus. Ces développements ne doivent 
pas être obtenus-en admettant des forces, des propriétés inconnues, mais 
bien dériver immédiatement de l'hypothèse fondamentale que les atomes 
sont des corpuscules finis, limités, égaux entre eux pour un même corps simple. 

Voilà la marche qui nous conduira au succès. Comme cliaque quantité 
finie de matière occupe un espace déterminé dans l'espace, la question de la 
position relative (ou du mouvement) de l'atome dans la molécule appartient 
aux questions que la science justifie, et que la théorie atomique devra se 
poser tôt ou tard. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



En fait, la question est aussi vieille que la théorie atomique elle- 
m&me ; depuis qu'on se représente les combinaisons chimiques comme 
formées d'atomes, on a cherché à se rendre compte des relations réci- 
proques des atomes composants. 

Comme on le sait, la première théorie des combinaisons chimiques 
nous vient de Berzelius, qui la basa sur les phénomènes observés par 
lui dans l'électrolyse des sels. Il ,remarqua qu'au pôle positif se ras- 
semblaient les acides et au pôle négatif les bases des sels alcalins, sur 
lesquels portaient principalement ses recherches ; partant du vieux 
principe de Stahl : Un corps est formé par les choses qui le forment 
par leur union et qui rksultent de sa décomposition, il en conclut que 
les acides et les bases étaient les composants des sels. Mais les acides 
et les bases alors connus donnaient toujours de l'eau en se combinant ; 
on considérait cette eau comme préexistant et jouant dans les acides 
le r6le d'une base, dans les sels le rôle d'un acide ; les véritables acides 
et bases Btaient les combinaisons connues moins cette eau. 

Cette théorie fut bientôt étendue à tous les autres groupes de corps. 
Les oxydes étaient aussi décomposés par voie électrolytique et don- 
naient d'une part de l'oxygène, d'autre part du métal; Berzélius consi- 
déra alors d'une manière générale toutes les combinaisons comme for- 
mées de deux parties, maintenues par des forces d'attraction électriques, 
de même qu'elles pouvaient être séparées par de pareilles forces. On 
eut ainsi le système électrochimique, d'après lequel le groupement 
binaire a lieu échelon par échelon, même dans les combinaisons les 
plus compliquées. 

Ainsi par exemple l'alun éta.it d'abord composé de sulfate double 
d'alumine, de potasse et d'eau; cette dernière était une combinaison 
binaire d'oxygène et d'hydrogène; le premier une combinaison de sul- 
fate d'alumine et de sulfate de potasse. Chacun de ces sels se composait 
d'une part d'acide sulfurique (SOS), d'autre part de l'oxyde métallique. 
Ces composants resultaient eux-mêmes de l'union du métal, ou du 
soufre avec l'oxygène. 

Ces considéralions, dont le principe est si simple et si clair, ont rendu 
d'immenses services, quoique leur point départ soit faux. Le sulfate dc 
potasse est décomposé en réalité, comme on le sait maintenant, non 
d'après le schéma K20 + SOJ, mais d'après le schéma K2 + S04; et lc 
principe même de la théorie dualistique de Berzélius, que seules des 
combinaisons de même ordre peuvent donner des combinaisons d'ordre 
supérieur est donc en contradiction avec le phénomène fondamental 
sur lequel la théorie est basée. 
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Malgré cette erreur fondamentale, la théorie éleetrocliimique a ét6 d'une 
importance trés grande pour le développement de la chimie. La série électro- 
chimique des tensions posée par Berzélius a été l'origine de l'étude compa- 
rative des affinités, et le système, rigoureux et facilement compréhensible 
auquel conduisait la théorie, a beaucoup facilité l'étude de la chimie. 

Aussi n'a-t-elle pas été abandonnée même après la découverte de l'erreur 
qu'elle comportait dans la conception de 1'Alectrolyse ; elle a subsisté jusqu'à 
ce qu'elle fût en contradiction avec tout un ensemble de faits, relatifs à des 
combinaisons qui étaient inconnues à l'époque ou elle s'est développée. Cette 
classe de combinaisons est formée par les corps organiques non électroly- 
sables. 

La théorie Alectrochimique n'a touché que fort peu a la question de la 
a topographie des atomes ». En dehors de l'liypothése que dans les sels 
oxygénés une partie de l'oxygène était contenue dans la base, et l'autre dans 
l'acide, elle n'avait besoin d'aucune autre supposition pour les buts qu'elle se 

. proposait. Il nous suffira de rappeler seulement que, dans cette théorie, 
toute combinaison complexe se compose d'atomes et de groupes d'atomes à 
liaison de plus en plus faible, de façon que les termes binaires aient, par 
suite de leur liaison intime plus forte, une existence en quelque sorte isolée 
et indépendante. Ce sont les germes de la future théorie des radicaux. 

Une étude plus sérieuse de la position réciproque des atomes dans 
la molécule ne devint necessaire que lorsque l'on connut des faits, que 
la théorie atomique ne pouvait expliquer autrement que par une dispo- 
sition différente des atomes. Ce sont les phénomènes d'isomérie. 

Lorsque Wohler (1823) analysa l'acide cyanique, et  Liébig (1824) 
l'acide cyanurique, les deux auteurs trouvèrent pour cas deux corps, 
indubitablement différents, une composition identique. Berzélius, qui 
analysa ces travaux dans ses Comptes retzdus, fit plusieurs suppositions 
sur l'erreur dans laquelle l'un ou l'autre des deux savants serait tombé ; 
car le fait que deux corps si dissemblables aient une même composi- 
tion parut tellement invraisemblable que sa possibilité ne fut mBme 
pas mise en question. 

Cependant dès l'année suivante, Faraday étudiant les carbures d'hydro- 
gène recueillis dans les cylindres où l'on comprime le gaz d'éclairage, 
trouva, à cMé de la benzine, un gaz (le butylene) qui avait la meme 
composition élémentaire, avec un poids spécifique double à l'état de 
vapeur, que le gaz oléfiant (dthylkne) connu depuis longtemps. Berzélius 
se familiarisant peu à peu avec l'idée que des corps de composition 
identique pouvaient avoir des propridtés différentes, rappela lui-même 
l'exemple des deux oxydes d'étain. Presque chaque année apportait de 
nouveaux corps doués de pareilles propriétés jusqu'à ce qu'enfin l'acide 
racémique, découvert par Kestner à Thann (Alsace), se fût montré de 
composition identique à celle de l'acide tartrique ordinaire, mais diffé- 
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rant essentiellement par sa solubilité, la  forme cristalline de ses sels et  
leurs réactions. . ' Berzélius en tira donc la conclusion que des corps de même compo- 
sition peuvent avoir des propriétés différentes, et introduisit ce concept 
dans le domaine de la science sous le nom d'isomérie. Bientôt il di;- 
tingua dezix cas : il désigna des combinaisons telles que les hydrocar- 
bures de Faraday, qui sont formés par l'union des mêmes éléments 
dans les mêmes rapports niais qui contiennent u n  nombre différent 
(multiple) d'atomes, sous le nom de polym&es, tandis qu'il appelait 
metamères les corps de m&me composition, contenant u n  même 
nombre d'atomes, différant seulement par les positions relatives de 
ces atomes. Ces deux dénominations très logiques sont restées en usage 
jusqu'à présent. 

Le fait expérimental de l'isomérie est devenu d'une importance + 

capitale pour la chimie théorique, car il montre que l a  nature et le 
nombre des atomes élémentaires n'agissent pas seuls pour déterminer 
les propriétés d'un composé ; il faut encore considérer quelque chose 
d'autre, que Berzélius exprimait en supposant que (( les atomes étaient 
disposés différemment les uns par rapport aux autres N. Cette façon 
d'envisager la  question fut conservée pendant le  développement ulté- 
rieur du principe de l'isomérie ; elle se présenta d'abord sous la forme 
de l'hypothèse de l'existence de différents (( radicaux n dans les corps 
composés. Il est vrai que cette hypothèse ne fut point faite pour 
expliquer les phénomènes d'isomérie; de tout autres causes provo- 
quèrent ce développement de la théorie électrochimique; mais on put 
expliquer ainsi plus d'un cas d'isomérie par la  dillërence des radicaux. 

Le travail grandiose de Liébig et de Wcehler sur le bLiizoyle (1831) fit 
connaître un certain nombre de corps qui contenaient tous le même complexe 
atomique (C7H"O) et tous d6rivés d'un même corps iidial. On attribuait la 
partie invariable un rôle particulier à l'intérieur de la combinaison ; on sup- 
posait que ces atomes étaient unis par une force plus graiide que celle qui 
unissait les atomes dans les parties composantes variables. C'était la théorie 
des radicaux ; ces complexes plus stables jouaient dans les corps plus com- 
posés le même rôle que les éléments dans les corps plus simples ; Liebig 
exprima même souvent l'idée que les radicaux étaient les éléments, les 
véritables corps simples. de la chimie organique. Les recherches de Bunsen 
sur le cacodyle, et l'isolement supposé de l'éthyle par Frankland apportérent 
tant de faits à l'appui de la théorie des radicaux que l'on pouvait la consi- 
dérer comme la seule façon exacte de comprendre et de représenter la nature 
des pliénomènes chimiques. 

Le manque de clarté de cette théorie, notamment en ce qui concerne la 
nature de cette liaison plus ou moins forte à l'intérieur des radicaux. et la 
façon dont elle différait de celle entre les radicaux et les atomes ou de celle 
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des at.omes entra eux ne fut point sentie parce qu'k cette époque le p r o b l h e  
des affinités ~liimi~iies'n'existait pas encore. Plus tard, quelques chimistes, 
suivant l'exemple de Berzélius, admirent expressément l'existence d'une 
liaison diRérente de la liaison ordinaire, et l'appelhent par opposition 
(( liaison binaire n. 

Tandis que la thdorie des radicaux était née de la thdorie hlcctrochi- 
mique et  appliquait sans changement les phénomènes fondamentaux 
dc celle-ci B ses nouvelles unités, i l  se présenta,, en  i839, une nouvclle 
manière d'envisager les faits;  fondde par  Laurent,  tantdt défendue 
tantôt attaquée par Dumas, critiqube avec une  cxtrbme violence par  
Berzdlius, elle devait cependant se  montrer  parfaitement justifiée et  
d'une grande utilitk. C'est l'idée de la substitution : l'idée que des 
atomes isolhs d'une conibinaison pcuvent être remplacés par d'autres, 
le  nouveau coniposé restant analogue à celui dont il dérive. 

Les premières observations de ce genre furent faites au  sujet dc 
l'action du  chlarc sur  les con~posés organiques hydrogénés ; u n  exemple 
frappant, découvert par Lhmas, nous est donné par l'acide trichlora- 
cétique, dans lequel trois atonies d'hydrogène de l'acide acétique ont 
Et6 remplacés par u n  nîeme nombre d'atomes de chlore. L'étroite rela- 
tion de cet acide avec l'acide acétique est mis en évidence par le  fait de 
la transformation inverse, obtenue par Melsens. 

Cette nouvelle façon d'envisager les faits est en contradiction avec la 
théorie électrochimique sur deux points principaux. Berzélius ne pouvait 
admettre que l'liydrogknc (( électropositif n pût être remplacé par le chlore 
électro-négatil, de telle façon qu'il y etît analogie entre les deux combi- 
naisons. D'autre part, l'hypothèse d'une substitution, du remplacement d'un 
at,ome par un autre, est eri contradiction flagrante avec le principe électro- 
chinlique des liaisons binaires. Les défenseurs de l'a théorie de la substi- 
tution appuyèrent énergiquement sur ces deux contradictions. La première 
conduisit à la conclusion que, dans une combinaison, la (( position » seule de 
l'atome influe, et non sa nature. Ainsi exprimé, le principe est certainement 
faux ; il fut bientat réfuté. A.-W. Hoffmann put bientôt montrer, au moyen 
des produits de substitution broinés de l'aniline, que si, suivant leur posi- 
tion, les propriétés des éléments substitués apparaissent trés affaiblies, du 
moins elles ne disparaissent jamais. 

Pendant qu'ici on pouvait encore établir un compromis entre l'ancienne et 
la nouvelle conception, la deuxième idée, celle de la constitution « iinitairo a 

cles corps composés, remporta une victoire complète sur celle de la coristitu- 
iion binaire. Cette réfornie se trouva en accord avec le développement de la 
conception moléculaire, et conduisit a l'établissement des schémas molécu- 
laires, des types chimiques dont nous allons bientot parler. 

Le principe de la substitution recevait, en  attendant, -une  extension 
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de plus en plus grande. On reconnut que non seulement le chlore, 16 
brome, ou l'iode pouvaient remplacer l'hydrogène des combinaisons 
organiques, mais que des radicaux complexes possédaient la  même 
propriété. Ici les radicaux de l'ancienne théorie jouent véritablement 
le rôle de substituants, ainsi que Hoffmann et Wurtz l'ont montré 
pour les animoniaques composées. 

En même temps s'indiquait la différence entre atomes et 6quivalents : 
un atonie d'oxygène se substitue, non pas à un, mais à deux atomes 
d'hydrogène, et a, par suite, une valeur de substitution double. 

Ihmas,  en s'emparant du principe de la substitution, l'avait, suivant 
son habitude, développé dans un seul sens, disant que l'arrangement 
respectif des atomes, et non leur nature, influait sur les propriétés des 
corps. 

Le problème qui se prdsentait à lui était donc de reconnaître ces 
formes typiques Mais l'essai qu'il fit, en établissant sa thdorie des 
types chimiques, n'obtint aucun succès. 

Des recherches postérieures, telles que celles de Williamson sur les 
hthers, celles d'Hoffmann et Wurtz sur les ammoniaques composées, 
permirent à Gerhardt et Laurent de mettre cette idEc sous une forme 
pratique. D'après eux, toutes les combinaisons peuvent se déduire des 

types : hydrogène 7 gaz chlorhydrique !, eau 1 O et ammo- 
C l i  HJ 

Az, en remplaçant l'hydrogène par d'autres corps simples 

ou radicaux. A ces schémas, Williamson ajouta plus tard ceux des 
types (( condensés N, doublés ou triplés ;'Kékulé inl;roduisit les types 
composés en combinant deux ou plusieurs types différents. 

Dans ces derniers essais, pour faire concorder les schémas et les 
faits, apparut une circonstance qui devait bientat acquérir une grande 
importance. Pour lier les deux groupes des types condensés ou com- 
binés, il fallait la présence d'un atome ou d'un radical capable de 
remplacer deux atomes d'hydrogène, qui forme liaison en remplaçant 
un atome d'hydrogène de chaque groupe. C'est ici seulement que la 
conception des corps simples ou des radicaux polyatomiques apparut 
comme nécessaire à l'existence de la molécule. 

La classification des combinaisons cl~imiques en types fut d'une grai.de 
utilité pour la science, car elle permettait des vues d'ensemble sur un très 
grand nombre de corps, et donnait des points de repère pour en découvrir 
de nouveaux. Mais elle n'était pas une véritable théorie de la combinaison 
chimique à cause de son caractère purement formulaire. Gerhardt, son véri- 
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table fondateur, s'en rendait fort bien compte ; il s'appuyait toujours sur ce 
que ses formules ne devaient être considértes que comme des formules de 
réactions et non de constitution. De fait. la théorie des t v ~ e s  devait bientôt, 

V I  

se montrer incapable de suivre les progrés de la science. 
Le système des types n'a jamais été accepté d'une manière générale; les 

~ r i n c i ~ a u x  défenseurs de la théorie des radicaux aui admettaient la loi de 
substitution et étendaient ainsi leurs anciennes conceptions s'en sont tou- 
jours tenus éloignés. Frankland et Kolbe surtout cherchaient à obtenir une 
explication des combinaisons chimiques par une autre voie, de façon a mieux 
rendre compte de la nature des éléments et des analogies des combinaisons 
organiques. Ainsi, Kolbe était en état de prédire des isoméries là oit le sys- 
tème des types ne laissait de place qu'à un seul corps, pour les alcools. Et 
non seulement l'existence, mais la nature de ces corps fut prédite par Kolbe ; 
peu d'années après, Friedel découvrait l'alcool propylique secondaire, et véri- 
fiait ainsi le pronostic de Kolbe. 

Ainsi, un  nouveau fait d'isomérie avait donc nécessité une étude plus 
approfondie du problème de la constitution chimique. Ce fut Frankland 
qui trouva l'idée directrice. 

A l'occasion de ses recherches sur les combinaisons métalliques 
organiques, Frankland fit, en 1852, la remarque qu'un atome de zinc, 
d'arsenic, d'antimoine, etc., était toujours remplacé par un même 
nombre d'éléments ou radicaux monovalents, quelle que Mt la nature 
de ces derniers. Ce fut le premier fondement de l'étude de la capacité 
de saturation ou de la valence des atomes. 

Frankland n'en fit point l'application aux composés carburés. Ce pas 
important fut fait, presque simultanEment (1858), par Couper et 
Kékulé, qui reconnurent que le carbone est (( tétravalent )) et nion- 
trèrent que la composition de beaucoup de corps carburés pouvait 
s'expliquer en partant de ce fait;  chaque atome de carbone peut se 
combiner à quatre autres atomes (ou radicaux) monovalents, c'est-à- 
dire, qui peuvent se substituer à un  atome d'hydrogène. Nous devons 
à Kékulé d'avoir poursuivi 1'6tude de cette idée. 

Dans la théorie de la valence, qui a prévalu actuellement, on suppose 
donc que chaque atome possède une capacité de combinaison avec les 
autres atomes qui est définie et limitée. Cette capacité est désignée 
sous le nom de valence, et les atomes qui peuvent se combiner avec 
un, deux, trois, quatre atomes d'hydrogène (ou avec des atomes et des 
radicaux équivalenls) sont dits respectivement : univalents, bivalents, 
trivalents, quadrivalents. Le carbone est quadrivalent puisqu'il forme 
le composé CHL; l'oxygène, qui forme Ic compose HZO, est bivalent. 
En ghéra l ,  ces composés chimiques sont constitués de telle façon que 
les valences des différents éléments se satisfont exactement les unes lcs 
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autres. Dans l'acide acétique, dont la formule rationnelle est HO.CO.CH3, 
l'un des atomes de carbone est uni tout d'abord à un atome d'oxygène 
bivalent. La troisième valence est unie ?i l'une des valences d'un autre 
atome d'oxygène dont la seconde valence est satisfaite par un atome 
d'hydrogène. Enfin, la  quatrième valence de l'atome de carbone con- 
sidéré est unie à une valence d'un autre atome de carbone, dont les 
trois autres valences sont satisfaites par trois atomes d'hydrogène. 

Ces relations deviennent très claires, quand on adopte l'idée émise' 
par Couper d'affecter les symboles élémentaires d'autant de traits rec- 
tilignes qu'ils ont de valences actives, et de réunir ces traits entre 
les différents atomes. L'acide acétique reçoit ainsi la formule de cons- 
titution suivante : 

O H 
II I 

H - O - C - C - H .  
I 

H 

Une telle formule permet de mettre en Bvidence beaucoup de rela- 
tions différentes. Elle montre que l'un des atomes d'hydrogène se 
comporte différemment des autres, parce qu'il est uni à un atome 
d'oxygène pour former le groupe oxhydrile, tandis que les autres sont 
unis au carbone. Dc plus, les deux atomes d'oxygène ont des propriéths 
différentes ; l'oxygènc de l'oxhydrile pouvant être attaqué et séparé plus 
facilement que l'autre. Enfin, les deux atomes de carbone ont des 
fonctions différentes : l'un, qui est uni à deux atomes d'oxygène, peut 
facilement former de l'acide carbonique ; l'autre se sépare h l'état de 
méthyle CH3. Toutes ces propriétés, qui résultent de la formule,, existent 
en réalité; les formules structurales possèdcnt donc, à un degré très 
élevé, la propridté de représenter à la fois la fonction et la constitution 
des corps. 

En ce q u i  concerne l'interprétation de ces formules, il y a deux choses 
qu'il importe de distinguer soigneusement : d'une part, la valence chimique ; 
d'autre part, sa représentation par les formules dites de constitution. La 
première possède actuellement une signification matérielle ; elle est fondée 
sur cette observation que les atomes poseèdent une capacité de combiRaison 
susceptible d'être satisfaite par un certain nombre d'autres atomes ou 
radicaux Bqiiivalents, quelle que soit la nature de ces atomes ou radicaux. 

La représentation de ce fait par les formules de constitution n'est, au 
moins au premier abord, qu'une affaire de forme ; elle ne fait qu'aider l'es- 
prit à comprendre et a retenir les relations trouvées expérimentalement, et 
montre si les conditions déduites de la théorie de la valence sont remplies. 
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La valence de l'hydrogene es1 ordinairement prise pour imité, parce 
que l'expérience montre qu'un seul atonie d'un élément ne peut s'unir 
qu'à un nombre défini d'atomes d'hydrogène, la loi des proportions 
multiples ne s'appliquant jamais aux composés hydrogénés qui con- 
tiennent un seul atome de cet élément. Malheureiisemcnt, il n'y a qu'un 
nombre restreint d'éléments qui forment des composés hydrogénés, de 
sorte que la possibilité de fixer les valences de cette façon est très 
limitée. Nous pouvons cependant arriver à connaître les valences des 
éléments qui ne forment pas de composEs hydrogénés, en considCrant 
les combinaisons avec des éléments ou des radicaux que l'on a trouvés 
par l'expérience, univalents par rapport à l 'hydroghe 1. 

La propriété la plus remarquable des valences, telles qu'elles sont 
connues actuellement, se trouve dans le système périodique, car elles 
forment une fonction périodique du poids atomique. Dans le tableau 
suivant, la valence est constante dans chaque ligne horizontale, et aug- 
mente d'une unité quand on descend d'une ligne à la suivante. A partir 
de la cinquième ligne: elle décroît. aussi régulièrement, si l'on considère 
les composés hydroghnés; d'autre part, ces composés chlorés et oxygé- 
nhs montrent l'accroissement régulier. 

Ici enccjre, nous voyons que certains éléments pourraient appartenir 
à différentes lignes. Ainsi qu'on l'a déjà dit, c'est Mendelejeff qui a le 
premier signalé ces relations. 

4 1.c lecteur qui  désire plus de détails sur cc sujet,  Ics trouvera dans l'ouvrage de 
Lolliar Meyer : Théories modernes de la Chimie. 
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Malgré l'accord de beaucoup de faits avec la théorie de la valence, plusieurs 
difficultés importantes, particulièrement en chimie organique, ont arrêté son 
développement constant et rigoureux. En premier lieu, le principe primor- 
dial que la tendance à la combinaison des atomes est toujours satisfaite par 
le même nombre d'atomes équivalents n'est pas général. Il existe beaucoup 
de composés qui, pour une certaine quantité d'un de leurs constituants con- 
tiennent des nombres différents d'équivalents d'un autre corps ; par exemple, 
l'acide carbonique COa et l'oxyde de carbone CO ; le protoxyde d'azote 
AzaO, le bioxyde d'azote, AzO, et le peroxyde d'azote AzOa. Il faut bien 
noter que les densités gazeuses de tous ces corps sont connues, de sorte 
au'il n'v a Das de doute sur leurs ~ o i d s  moléculaires. " A 

Deux explications ont été proposées. Les uns ont considéré comme rigou- 
reusement vraie la constance de la valence. et ils ont donné le nom de com- 
posés non snturtk aux combinaisons dans lesquelles toutes les valeurs attri- 
buées à un élément, d'après l'ensemble de ses cornposés connus,n'étaient pas 
satisfaites : ceci revient donc à admettre aue. dans certaines circonstances. 

1 ' 
il peut exister des composés dans lesquels des.valences restent passives. On 
n'a pas expliqué pourquoi ce fait se présente dans certains cas seulement, et 
pourquoi les atomes ne prennent pas l'arrangement, toujours théoriquement 
possible, dans lequel toutes les valences seraient satisfaites ; on n'a pas non 
plus posé la question de savoir pourquoi les atomes ont une valence complè- 
tement définie. 

D'autres chimistes supposent que la valence peut changer de valeur, que 
dans le bioxyde d'azote, par exemple, l'azote est divalent aussi bien que l'oxy- 
gène. Cette façon de représenter les faits ne constitue pas plus une explica- 
tion que l'liypothèse des valences non saturées. Néanmoins, la lutte entre les 
partisans des deux théories a été particaliérement acharnée, et n'est pas 
encore complètement terminée. 

Si nous réfléchissons au moyen qui permettra d'éclaircir cette question, 
nous voyons qu'il faudra faire une hypothèse bien définie et bien fondée sur 
la nature de ce que iious appelons valence. 

Tant que nous ne représenterons ainsi que la capacité de combinaison, 
exprimée en équivalents, nous serons forcé de constater qu'elle peut subir des 
changements, et conduits, par suite, à admettre que la valence est variable. 

D'autre part, si nous considérons la valence, ainsi qu'on le fait souvent, 
commt: une propriété inhérente aux atomes, l'hypothèse de la variabilité 
semble inadmissible, car nous pouvons admettre des variations dans la con- 
ditio~l des atomes, mais non dans leurs propriétés. 

Il reste encorc, néanmoins, un moyen d'expliquer les changements de 
valence actuellement connus. Concevons la valence comme une conséquence 
d'une propriété des atomes, son action pouvant 6tre modifiée par des diffé- 
rences dans leurs conditions, en particulier par des différences dans leur état 
de mouvement ; on peut facilement comprendre alors que, quoique la cause 
soit invariable, l'action de cette cause, la valence elle-même, puisse différer 
d'un cas à l'autre. 

Van T' Hoff émit en 1878 une hypothése de ce genre. En supposant que l'at- 
traction chimique entre deux molécules est de même nature que la gravita- 
tion, il montra que, si  un atome possède une forme non sphérique, l'intensité 
de l'attraction à sa surface doit présenter un certain nombre de maxima, 
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dépendant de cette forme. Si le mouvement thermique des atomes est très 
violent, les plus grands maxima pourront seuls retenir leurs atomes ; la 
valence serait donc plus faible aux températures élevées, qu'aux basses tem- 
pératures, et c'est ce qui a été observé jusqu'ici. 

Cette supposition possède toutes les qualités d'une hypotlièse susceptible de 
développement. Elle ne suppose pas de propriétés spéciales, mais est basée 
sur ce qui appartient aux atomes en tant que quantités finies de matiére, c'est- 
à-dire sur leur forme. L'avenir montrera si elle peut se développer complète- 
ment, et si l'on peut en tirer des lois déductives dont la vérification expéri- 
mentale prouvera l'utilité de cette hypothèse. 

Le besoin de trouver une  explication de l'existence d'une classe nom- 
breuse de composés, généralement connus seulement à l'état solide, 
e t  dont la  constitution ne peut être expliquée d'après les hypothèses 
admises sur  la valence des atomes, a conduit les partisans de la valence 
constante à considércr ces composés comme étant d'un autre ordre que 
ceux qui sont en accord avec les regles de la théorie de l a  valence. Ces 
corps sont appelés combi?zuisons n~olécului~.es, par  opposition aux  
composés usuels ou conzbinaisons utonzipues. Les premiers, qui com- 
prennent les hydrates salins cristallisés, les sels doubles, et, pour 
quelques chimistes, tous les sels ammoniacaux sont regardés comme 
ne devant pas leur cohérence chimique aux forces qui agissent d'atome à 
atome e t  constituent la  valence; on suppose queles molécules qui forment 
ces composés exercent les unes sur  les autres des forces qui  les main- 
tiennent réunies dans la  combinaison. 

Les combinaisons moléculaires n'ont été distinguées des autres qu'à 
l a  suite de l'hypothbse de la valence constante; ce fait porte à regarder 
cette hypothèse avec méfiance, étant donné surtout que toute tentative 
pour trouver entre les deux classes de composés une distinction autre 
que celle qui est relative à la valence est restée inutile; les autres 
propriét6s varient graduellement d'une classe à l'autre, les composés 
correspondants montrant une diminution continuue de l a  stabilité. 

L'hypothèse fondamentale relative a la nature de la distinction entre les 
combinaisons moléculaires et atomiques est insoutenable. Tant qu'on ne fait 
aucune hypothése sur la nature de la valence n, la distinction en question 
ést tout à fait futile. D'autre part, si l'on regarde les valences comme des 
maxima d'attraction localisés dans l'atome, nous ne pouvons supposer que les 
molécules s'attirent mutuellement qu'autant que quelques-uns de ces maxima 
sont actifs dans les atomes qui constituent les molécules ; il en résulte que 
l'attraction entre les molécules est réduite aux attractions entre atomes. Nous 
pouvons nous attendre, sans que cela comporte de contradiction a ce que les 
composés de cette sorte, fournis par les valences secondaires soient plus faci- 
lement décomposables que les combinaisons dites atomiques. 
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Les considérations précédentes montrent combien la théorie de la 
valence est loin de mériter d'être appelée une théorie des composés 
chimiques. La partie purement formulaire de la théorie voisine des 
types y a tellement subsisté, que l'idée d'éclaircir les relations actuel- 
lement connues, au moyen d'une hypothèse mécanique, a à peine été 
comprise. Actuellement, les chimistes se contentent du fait que les 
formules de constitutions fournissent des schémas qui représentent les 
cas d'isomérie connus, et les réactions possibles d'un composé. On ne 
veut pas par là émettre une opinion défavorable sur l'importance des 
formules de constitution. Elles sont, par rapport aux substances qu'elles 
représentent, ce que sont les formules de géométrie analytique par 
rapport aux courbes et aux surfaces correspondantes ; mais donnent 
une représentation moins pure et moins complète que ces dernières, 
cette différence étant d'ailleurs inhérente à la nature des deux branches 
de la science. Elles donnent le moyen de tirer un grand nombre de con- 
clusions, et d'exprimer un grand nombre de faits d'une manière concise 
et intelligible. 

On arrive à un abus, quand on les considère comme représentant 
l'arrangement des atomes dans l'espace. La disposition des quatre va- 
lences du carbone dans un plan ne correspond évidemment pas à la 
réalité ; d'après cette représentation, il y aurait deux chlorures de mé- 
thylène, savoir : 

I 
H - C - H  

I 
H-C-Cl  

tandis qu'un seul est connu, et que rien ne fait supposer la possibilité 
de tels isomères. Noiis rendons cette notation conforme aux faits en 
admettant que les deux formules qu'on vient de  donner sont identi- 
ques, ce qui n'est pas en réalité. 

Van T' Hoff, qui donna le premier une théorie mécanique de la valence, 
fut aussi le premier à essayer une représentation géométrique à trois 
dimensions des relations des atomes dans l'espace (187'7). 11 imagine 
que les quatre valences d'un atonie de carbone agissent aux quatre 
sommets d'un tétrahdre. Dans cette hypothèse, un seul chlorure de 
méthylène est possible, et l'on a déjà signalé qu'on arrive à un accord 
satisfaisant avec les résultats relatifs à l'activité optique des composés. 

Tout récemment (1887), Johannes Wislicenus a beaucoup développé cette 
idée en considérant les forces qui agissent entre les différents atomes, et il 
est arrivé à donner une explication intelligible de beaucoup de phénoménes 
qui n'avaient pas été compris jusque-là. L'existence, pour les composés non 
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saturés, d'isomkres plus nombreux que ceux qu'indiquent les formiiles ordi- 
naires de constitution est clairement expliquée au moyen des formules à trois 
dimensions, ainsi que les transformaticins de ces substances les unes dans les 
autres. 

Par  exemple il n'existe pour les acides fumarique et maléique qu'une seule 
formule de constitution : 

HC - COOH 

Van T' Hoff avait déjà montré que, si l'on imagine les valences d'un atome 
de carbone dirigés vers les quatre sommets d'un tétraèdre, deux formules 
dans l'espace correspondent à cette formule plaiie. Ce sont : 

Fio. 45.  - Acide maldique. FIQ. 41. - A c i d ~  fumar~que. 

La première formule appartient a l'acide maléique, qui peut donner un an- 
hydride, tandis que cela est à peine possible, d'après la deuxième formule, à 
cause de la distance considérable qui sépare les deux groupes carboxyles. 

E n  outre, l'acide maléique, sous l'influence de l'acide bromhydrique, se 
change en acide fumarique. On peut imaginer que les éléments de l'acide 
bromhydrique s'ajoutent à l'acide maléique pour former de l'acide monobro- 
mosuccinique, dont il se sépare à nouveau, à l'état d'acide bromhydrique. 
Pendant ce temps, les tétraèdres sont devenus libres de tourner sur leur axe 
commun, de façon a prendre la position qui satisfait le mieux les affinités, 
jusqu'à ce que se produise la séparation de l'acide bromhydrique. 

En premier lieu nous avons : 

FIG. 45. - Acide rnal0ique. FIQ. 46. - Acide monohromosuccir~ique. 
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L'acide monobromosuccinique subit maintenant une modification par suite 
de la répulsioe mutuelle des atomes d'hydrogène ; et les groupes positifs et 
négatifs viennent se mettre en regard l'un de l'autre. Si maintenant l'acide 
bromhydrique se sépare, il ne peut se former que de l'acide fumarique. 

FIG. 47. - Acide mooobromosiiccinique. FIG. 48. - Acide fumnrique. 

En dehors de cet exemple, beaucoup de phénomènes jusqu'ici incompré- 
hensibles peuvent &tre expliqués, ainsi qu'on peut le voir dans les travaux 
publiés par Wislicenus et ses élèves. 

Dans ces considérations géométriques, nous voyons un stage n6ces- 
saire et, par suite, bien justifié du développement de la théorie de la 
structure chimique qui a pour base la doctrine de la valence. Les idées, 
il est vrai, sont d'un caractère purement hypothétique ; en cela, cepen- 
dant, elles ne différent pas des théories atomique et moléculaire, qui 
sont elles-mêmes généralement acceptées. Toute hypothèse peut ktre 
spécialisée autant que le demandent les faits. Dès que les formules 
écrites sans considérer les relations géométriques n'ont pu représenter 
tous les phénomènes observés, il est devenu nécessaire d'étendre leur 
signification ; c'est ce que l'on a fait au moyen des considérations &O- 

métriques. Le but principal de ces gdnéralisations hypothdtiques, qui 
est de simplifier la représentation, et de pousser à de nouvelles recher- 
ches, a déjà été complètement atteint, en ce qui concerne les formules 
géométriques. Non seulement elles ont tout d'abord éclairci des faits 
anciennement connus, mais elles ont conduit à rechercher. un  grand 
nombre de substances nouvelles ; et, dans beaucoup de cas, ces subs- 
tances ont dté découvertes. 
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LOIS CHIMIQUES DE L'ENERGIE 

LIVRE VI1 

THERMOCHIMIE 

CHAPITRE 1 

INTRODUCTION 

Outre la matière, dont la quantitt? ne varie dans aucun phénonii.ix 
connu, il y a une autre chose qui possède également la propriété de ne 
pouvoir être ni détruite n i  créEe, qui, par consBqiient, possède une esis- 
tence réelle dans le sens même où cela est attribu6 à la matière. 

Cette chose est ce que nous appelons l'émrgie. Elle peut se présenter 
sous diff6rentesformes, telles que l'énergie cinétique, ou force vive des 
masses en mouvement ; l'élzergie polentielle (ou capacité de produire 
du travail) des systèmes matériels qui sont susceptibles de prendre une 
position d'équilibre plus stable ; l'énergie cnlo~ifipce (comprenant la 
lumière) ; l'énergie électrique, à laquelle est associée l'énergie magn6- 
tique ; enfin, l'énergie chimique. 

Toutes ces différentes formes peuvent se transformer les unes dans 
les autres ; et à des quantités détermin6es de l'une correspondent des 
quantités déterminées des autres. Toutes les fois que de l'éner,' o ~ ~ ,  sous 
une certaine fornie, vient à disparaître, une quantité équivalcu te, sous 
une autre forme, apparaît à sa place ; et, pour obtenir lin- certaine 
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quantitd d'énergie sous une certaine forme, nous devons sacrifier une 
quantité equivalente d'une autre sorte d'énergie. 

Dans l'étude que nous avons faite jusqu'ici des phénombnes chimiques, 
nous ne les avons considérés qu'au point de vue du résultat matériel ; 
les causes nécessaires à la production d'une transformation n'ont pas 
même été indiquées. Ces causes vont maintenant former le sujet de 
nos investigations. 

En général, on les trouvera dans les circonstances et les relations de 
l'énergie. L'énergie est toujours associde à la matihre ; tout au moins, 
nous ne connaissons pas la matière sans l'énergie, et chaque état de 
cette matière est défini par la quantité des différentes sortes d'énergie 
.qu'elle contient. En outre, l'énergie est d'une nature telle qu'il n'est 
pas possible pour certaines masses affectées d'une certaine sorte d'6- 
nergic, d'exister simultan6ment. Certaines conditions définies sont 
nécessaires poi~r que cette coexistence soit possible ; si elles ne sont 
pas satisfaites, il se produit une modification telle que cela ait lieu 
finalement. C'est dans cette propriété de l'énergie que réside la cause 
d e  'tout changement produit dans le monde matériel. 

L'énergie peut en général être décomposée en deux facteurs. L'éner- 
gie cinétique, par exemple, est représentée par la formule mu-,  m étant 
la masse, et v la vilesse du corps en mouvement; l'énergie potentielle 
.se présente sous la fornie sr, s étant l'espace parcouru par le point 
considéré dans son changement d'état, f la mesure de la résistance du 
point à modifier son état. Cette grandeur f est ordinairement désignée 
sous le nom de f o~ce .  

Pour la chaleur, nous avons le produit ts,  où t est la tempdrature 
e t  s la chaleur spécifiqiie ; l'énergie olectrique est de la forme cq, 
g représentant une quantité d'électricité, et e la force électro-motrice. 
L'énergie chimique n'a pu, jusqu'ici, être ddcomposée en deux fac- 
teurs ; il est possible qu'elle ait la forme de i'énergie cinétique, puic- 
qu'elle est proportionnelle à la masse. 

La loi de l'énergie sus-mentionnée, qui doit être satisfaite pour 
que plusieurs substances puissent exister sirnultanement; est la sui- 
vante : L'ut2 des fcrclectrs de l'énergie, que nous uppellerons intensité 
de k'énergie, doit avoir la meme valeur dans toufes les parties d u  sys- 
lème. Ce facteur est : 

Pour l'énergie cinéticpe. . . . . la vitesse 
- l'énergie potentielle . . . . la force 
- la chaleur . . . . . . . . . la température 
- l'énergie électrique . . . . la force électromotrice 
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Toutes les fois que l'une de ces gran.deurs n'a pas la rnéme valeur 
dans les différentes parties d'un système, ce système ne peut rester en 
repos, et il se produit une modification appropriée. 

Dans beaucoup de cas, une intensité peut être remplacée par une autre, 
mais nous ne considérerons pas la difficile question de savoir dans quelles 
conditions une telle substitution est possible. 

Quand l'équilibre s'établit relativement à une certaine intensité, cela pro- 
duit le plus souvent un changement d'état tel qu'une inégalité se produit dans 
une autre intensité. Ainsi, un changement en entraîne un autre, et ainsi de 
suite. Cependant, autant que nous pouvons le concevoir, cela ne peut conti- 
nuer indéfiniment ; dans un temps extraordinairement éloigné, toutes les 
intensités auront pris la même valeur, et aucun changement ne pourra plus 
se produire. 

L'énergie chimique est, de toutes les formes, celle que nous connais- 
sons le moins, car nous ne pouvons mesurer iiirectement n i  elle ni 
aucun de ses facteurs. Le seul moyen que nous ayons d'obtenir sur 
elle des indications est de la transformer en  une autre espèce d'énergie. 
La transformation en chaleur est celle qui se produit le plus facile- 
ment et le plus complètement ; la branche de la science qui traite de 
la mesure de l'énergie chimique en unités thermiques est appelée 
Ihermochz'mie. La thermochimie est donc la science des phénomènes 
thermiques produits par, les phénomènes chimiques. Les dégagements 
ou absorptions de chaleur mesurent les diminutions ou augmentations 
de l'hnergie chimique, à la condition qu'une autre forme d'énergie nc 
soit pas mise en jeu dans la transformation. 

~ e i  sources d'bnergie employées dans l'industrie sont toutes d'ori- 
gine chimique, car elles peuvent toutes se rapporter à la combinaison 
des é18ments du conibustible employé avec l'oxygène de l'air. Mais, 
outre cela, l'activité vitale de tous les organismes dépend esclusive- 
nient de transformations chimiques et de l'énergie que cela leur fournit. 
L'énergie chimique est donc la forme à laquelle nous avons le plus 
souvent affaire, et qui occupe la première et la plus large place dans 
l'économie de la nature. 

L'histoire de la thermochimie commence, par conséquent, avec les pro- 
blèmes technologiques et physiologiques proposés par Lavoisier et Laplace, 
Rumford, Dulong, Despretz, etc., qui essayèrent aussi de les résoudre. Le 
fondement théorique est dû aussi, en partie, au premier de ces savants, qui 
établit le principe que la chaleur absorbée par la décomposition d'un com- 
posé est égale à celle qui est mise en liberté par sa formation à partir des 
éléments. Ceci est un cas particulier et très simple de la loi généralc de 
l'énergie. 
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La loi rclative aux phhomènes thermochimiques fut énonc6e coin- 
plètement, pour la première fois, par G. Hess (1840), sous le nom de 
Loi de Zo conslance de la chaleur totale. Ce savant établit que les états 
initial et final déterminent le développement de chaleur produit dans 
une transformation chimique; si ces états sont donnés, le développe- 
nient de chaleur est déterniiné, quels que soient d'ailleurs les états 
intermddiaires. 

D'après les notions que nous avons actuellement, une valeur définie 
de 1'6nergie d'un système correspond à chaque état qu'il peut prendre ; 
ce que nous appelons (( état )) d'un système est en r6alit4 fixé subjecti- 
vement par la nature et la quantité de l'énergie qui est associée à la 
matière dans ce système. Deux états correspondent par suite à deux 
quantitds d'knergie et, pour faire passerun système d'un état à l'autre, 
il faut lui soustraire la diffbrence de ces deux qiiantitds. Le nombre 
des portions dans lesquelles on divise cette he rg ie  n'a évidemment pas 
d'effet sur la valeur finale. 

Hess établit son principe comme déduction de l'expérience, tout en ayant 
bien conscience de sa  grande importance. Il le démontre de diverses façons ; 
voici une table prise dans ses résultats : 

La première colonne de chiffres donne les quantités de chaleur dégagées 
par l'action a'une molécule d'acide sulfurique sur une, deux, cinq molécules 
d'eau ; la seconde contient les quantités de chaleur degagées dans la neu- 
tralisation de l'ammoniaque diluée. La somme des termes correspondants est 

. approximativement constante. 

L'importance de ce principe pour la pratique de la thermochimie 
est très grande. Il nous permet de calculer l'effet thermique d'une 
transformation, quand il n'est pas directement mesurable ; nous pou- 
vons en effet lc considorer comme la valeur totale d'une soninle dont 
les autres termes sont connus. Nous ne pouvons, par exemple, niesurer 
facilenient la chaleur que degage le carbone en brûlant pour former de 

. l'oxyde de carbone ; si cependant nous mesurons la chaleur de comlsus- 
tion du carbone quand il forme de l'acide carbonique, elle sera égale à 
la chaleur de conibustion du carbone formant de l'oxyde de carbone, 
plus la chaleur de combustion de l'oxyde de carbone donnant en brû- 
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lant de l'acide carbonique. Cette dernière peut aussi être mesurée 
directement, de sorte que la  difference des deux valeurs absorbees 
donne la  chaleur cherchée que degage le  carbone en formant de l'oxyde 
d e  carbone. 

A la mème époque que Hess (que l'on doit regarder comme le véritable 
fondateur de la thermochimie) et après lui, d'autres savants étudièrent le 
même sujet : Andrews, Graham et spécialement Favre et Silbermann, qui 
réunirent un grand nombre d'observations. Pour la clarté des idées, cepen- 
dant. ils sont tous inférieurs à Hess. 

Les résultats de la théorie mécanique de la chaleur qui s'était développée 
pendant ce temps furent appliqués, pour la premiére fois, à la thermochimie, 
par Julius Thomsen (1853). 

Ce chimiste a continué, jusqu'à l'heure actuelle, ses recherches sur la tlier- 
mochimie, et il a accumulé un nombre énorme de données, dont la plupart 
sont déterminées avec une très grande précision. Berthelot, en 1865, com- 
mença à s'occuper de problèmes semblables. C'est à ces deux savants que 
nous devons la plus grande partie de nos connaissances actuelles, dans le 
domaine de la thermochimie. 
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CHAPITRE TI 

M~THODES THERMOCHIMIQUES 

Dans le but de formuler les faits'jde la thermochimie d'une façon 
brève et appropriée pour le calcul, nous étendrons la signification des 
équations chimiques de façon qu'elles représentent non seulement les 
relations de masse, mais aussi les relations d'énergie. Par exemple, 
quand nous écrivons l'équation : 

cela indique que l'iodure de plomb est formé d'iode et de plomb, 206 gr. 9 
de plomb et 253 gr. 8 d'iode donnant 460 gr. 7 d'iodure de plomb. Si 
la formule doit représenter, non les quantités de substance, mais les 
quantités d'énergie qui leur sont associées, l'aquation est incomplète; 
car, dans la formation de l'iodure de plomb, une quantité de chaleur 
égale à 39 800 calories est mise en libert6. L'équation correspondant 
b l'énergie est donc : 

Pb + 21 = Pb12 + 39 800 cal. 

Elle signifie quc 206 gr. 9 de plomb et 253 gr. 8 d'iode contiennent 
ensemble autant d'énergie que 4.60 gr. 7 d'iodure de plomb, plus 
39 800 calories. 

L'équation peut être transformée algébriquement, mais alors sa 
signification est quelque peu différente. Ainsi 
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signifie que la différence entre le plomb plus l'iode, et l'iodure de 
plomb, est égale à 39 800 calories. Ou bien 

PbP= Pb + 31 - 39 800 cal. 

indique que, lorsque l'iodure de plomb est décomposé en iode et plomb,. 
39 S00 calories sont absorbées. 

Dans toutes ces équations, il faut sous-entendre que l'énergie des  
substances est considérée à une même température, ordinairement la 
température moyenne d'un laboratoire, soit 18 degrés. 

La quantité d'énergie qui est contenue dans une substance varie 
beaucoup avec son Btat d'aggrégation. Le plus simple est d'indiquer . 

l'état considéré au moyen du caractère d'imprimerie employé. Les 
caracteres ordinaires seront pris pour représenter les liquides, que l'on 
a le plus souvent à considérer. Les gaz seront représentés par des  
italiques, les solides par des caractères gras. 

Ainsi les équations : 

H a  - H20 = 1 440 cal. - 
H1O - H?O = 9 670 cal. 

signifient que la transformation de l'eau en glace dégage 1 480 calories,. 
et la transformation de la vapeur d'eau en eau liquide 9 670 calories. 

Il faut observer, comme nous l'avons supposé tacitement jusqu'ici,. 
que les quantites de chaleur et d'énergie sont rapportées à des quan-- 
tités de substances égales à leurs poids moléculaires en grammes. 

La petite calorie employée jusqu'ici est trop faible par rapport aux 
différences des mesures thermochimiques ; nous emploierons dans la 
suite une unité cent fois plus grande, que nous désignerons par K. 
C'est la quantité de chaleur perdue par un gramme d'eau, en se refroi-- 
dissant de 100 degrés à O degré. Les équations écrites ci-dessus devien-- 
nent donc : 

Les substances réagissantes sont souvent dissoutes dans une. très 
grande quantité d'eau. Ceci sera indiqué en plaçant les lettres Aq (aqua) 
à la suite du symbole chimique ordinaire. De telles solutions etendues. 
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tl'unc nouvelle quantité d'eau ne dégagent ni n'absorbent de chaleur. 
Ainsi, les équations : 

sont vérifiées, M étant l a  substance dissoute. Nous pouvons donc, dans 
les oquations thermochimiques, ajouter ou retrancher des quantités 
finies d'eau, lorsque les substances sont en dissolulions diluées, sans 
commettre d'erreur appréciable. 

Par exemple, nous avons, pour la formation du chlorure de potas- 
çinm en solution acpiciise : 

KOII.Aq + IIC1.Aq = KCI (Aq + Aq + H!O) + 137 K 

Au lieu dc cette équalion. nous dcrirons toujours : 

puisque le mélange de l'eau mise en liberté avec l a  solution de chloriire 
dc potassium ne  produirait pas d'effet thermique. 

Ces équations d'énergie sont particulièrement utiles pour calculer les don- 
nées thermochimiques qui ne peuvent être observées directement. Si nous 
revenons à l'exemple donné par Hess (p. 240), nous avons, d'après les mesures 
directes : 

C + 2 0  = COa + 970 K 
CO +. O = CUA + 680 K .  

En retranchant, il vient : 

c'est-à-dire que la chaleur dégagée par l'union du carbone et de l'oxygène 
pour former de l'oxyde de carbone est égale à 290 K. 

Un second exemple, un peu plus compliqué, est la chaleur de formation de 
l'anhydride sulfurique, également déterminée par Hess. Le procédé consiste 
à brûler dans l'oxygène un mélange de soufre et d'oxyde de plomb. 11 se 
forme du sulfate de plomb avec un dégagement de chaleur égal à 1 655 K ; 
nous avons donc l'équation : 
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Pour éliminer les termes Pb0 et SOiPb, on transforme l'oxyde de plomb en 
sulfate, en le dissolvant dans l'acide sulfurique : 

En retranchant, on a: 

c'est-à-dire que la formation de l'acide sulfurique dilué, à partir du soufre, de 
l'oxygène et de l'eau, est accompagnée d'un dégagement de 1 422 K. 

Enfin, Hess fit dissoudre l'anhydride sulfurique dans l'eau : 

Par une dernière soustraction, on obtient enfin le résultat cherché : 

On peut résoudre de la mbme manière un grand nombre d'autres 
problèmes. La méthode consiste à mesurer deux réactions dans les- 
quelles interviennent les substances initiales et finales, et à éliminer 
les corps étrangers au moyen d'équations convenables. C'est à l'expd- 
rimentaleur de choisir les réactions de telle façon que les mesures 
soient aussi exactes que possible, et que le but soit atteint avec le 
moins possible de.réactions intermédiaires. 

La chalezam de formation est une chaleur de réaction que l'on mesure 
très souvent. Nous désignons sous ce nom la différence d'énergie qui 
existe entre un composd chimique et  les éléments qui le composent. 
Les nombres se ddduisent d'équations dans lesquelles interviennent le 
composé et ses éléments. Il résulte de l'équation 

que la chaleur de formation de l'iodure de plomb est 398 K. 
Cette chaleur est donc la perte d'énergie que subissent les éléments 

lorsqu'ils s'unissent pour former le composé en question. Si les quan- 
tités d'énergie, dont les grandeurs absolues sont totalement inconnues, 
sont rapportées à l'énergie des dlénients, supposée égale à zéro, 1'6qua- 
tion prend la forme 
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Si nous faisons Pb = O et 21 = O ; ceci peut aussi être écrit: 

Donc, dans les équations d'énergie, les formules des composés 
peuvent être remplacées par leur chaleur de formation changée de . 
signe.  

On peut ainsi calculer facilement les chaleurs de r6action en partant 
des chaleurs de formation. Supposons que nous voulions trouver la 
chaleur dégagée dans la préparation du magn6sium. 

Nous avons : 

La chaleur de formation du chlorure de magnésium est 2 510 I i  ; 
celle du chlorure de sodium, 1954 K. Substituons et égalons à zéro la 

. 

chaleur de formation des éléments, nous obtenons : 

Étant donnée cette forme simple que prennent les équations, on a 
l'habitude de déterminer les chaleurs de formation des différents com- 
posés chimiques, et ces valeurs peuvent être utilisées dans les calculs 
que l'on a à faire. Les chaleurs de formation seront donc données de 
préférence dans les tables contenues dans les chapitres suivants. 

On peut poser plusieurs règles générales, relatives à la marche des- 
expériences thermocliinliques, malgr6 la grande varidté des méthodes 
et des appareils employés par les différents expérimentateurs. 

Il n'y a qu'un nombre restreint des nombreuses réactions obtenues. 
dans la chimie expérimentale qui soient susceptibles d'être utilisées 
pour les mesures thermochimiques ; ce sont, presque exclusivement, 
celles qui s'effectuent à la températ.ure ordinaire et sont terminées. 
dans l'espace de quelques minutes. Les principales sont les phéno- 
niènes de neutralisation, de dissolution, ou de dilution. 

Une seconde classe de réactions thermochimiques est formée par les. 
combustions vives, qui, lorsqu'on les effectue dans un vase complète-. 
ment fermé et entouré d'eau, peuvent fournir des mesures convenables. 
La majorité des expériences therniochimiques peut être ramenée à 
l'une ou à l'autre de ces formes. 
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Pour  les mesures t h e r m ~ c h i m i ~ u e s  sur  les solutions aqueuses, on 
eniploie des calorimètres en  verre ou en  métal (en platine de préfe- 
rence). 

Si 1' on veut dissoudre un solide, un liquide ou un gaz dans le liquide du 
calorimètre, on commence la réaction après avoir amené la substance à une 
température aussi voisine que possible de celle du calorimètre. La répartition 
uniforme de la chaleur aussi bien que celle des substances réagissantes est 
assurée par un agitateur convenable. Cet agitateur a ordinairement la forme 
d'une plaque horizontale, percée d'ouvertures pour laisser passer le thermo- 
mètre, etc., et à laquelle on imprime un mouvement vertical alternatif. 11 
est préférable, cependant, de lui donner la forme d'une hélice et de le placer 
dans le calorimètre en lui imprimant un mouvement de rotation. Par cette 
disposition, on évite que des parties humides de l'appareil viennent au con-. 
tact de l'air et se refroidissent par suite de l'évaporation. Le mouvement 
mécanique est aussi plus facile obtenir, et l'espace laissé libre à l'intérieur. 
du calorimètre est plus considérable. 

Si la réaction doit s'effectuer entre deus quantités de liquides approxima- 
tivement égales, la température de chaciin d'eux doit être mesurée exactement 
au moment du mélange. Dans ce cas, Thomsen place au-dessus du calori- 
niètre un vase de plus petites dimensions, pourvu comme le calorimètre 
d'un thermomètre et d'un agitateur ;, quand il a mesuré les températures dans 
le vase et le calorimètre, il laisse ecouler le liquide du vase dans le calori-. 
métre. Berthelot place l'un des liquides dans son calorimètre, mais, au con- 
traire de Thomsen, introduit l'autre liquide dans un ballon jaugé en verre 
mince, maintenu dans une enceinte formée par un cylindre de cuivre argenté 
et poli intérieurement. Quand la température est bien déterminée, le thermo- 
mètre servant d'agitateur, on saisit le ballon avec des pinces en bois et on 
vide son contenu dans le calorimktre. 

Berthelot rejette la disposition de Thomsen, parce que le liquide, pendant 
son écoulement, peut éprouver un changement de température. Cette objec- 
tion n'est cependant pas fondée, car, d'après la maniére dont Tkomsen coni- 
pare ses thermométres, une erreur de cette nature est éliminée. En réalité, 
l'appareil de Thomsen est le plus exact, ce qui est dû surtout à 'ce que les 
tliermomètres sont observés avec une lunette, tandis que Berthelot les. 
regarde à l'œil nu. 

Le calorimètre employé pour la  combustion des substances solides, 
liquides ou gazeuses, au  sein d'un gaz, a été graduellement perfec- 
tionn6, depuis les instruments grossiers de  Dalton, Davy et Rumford, 
par les travaux de Dulong, Despretz, e t  surtout de  Favre et  Silbermann. 
Il consiste en  u n  cylindre rempli d'eau dans lequel on plonge la  
chambre à combustion; u n  certain nombre de  tubes, destinés à ame- 
ner  les gaz nécessaires, s'ouvrent.dans cette chambre, e t  les produits 
de la  combustion s'échappent par un long tube enroulé en  spirale, d e  
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façon à transmettre à l'eau du  calorimètre tout l'excès de chaleur qu'ils 
possèdent. 

Cet appareil n'a subi que de faibles changements depuis assez long- 
temps. Thomsen construit les parties métalliques en  plaline, et Ber- 
thelot a introduit l'usage d'une chambre à combustion en  verre, très 
commode pour suivre les progrès (le la réaction. 

Outre la combustion graduelle dans une atmosphère gazeuse, plusieurs 
autres méthodes de combustion ont été mises en pratique. Telle est la com- 
bustion explosive, un mélange gazeux convenable étant enfermé dans un 
appareil plongé dans l'eau du calorimètre et enflammé par une étincelle 
électrique. Anclrews semble &tre le premier qui ait employé cette méthode 
dans un cas spécial, et Berthelot a beaucoup étendu ses applications par 
l'usage de ce qu'il appelle une (c bombe calorimétrique ». Cet appareil se 
compose d'une sphère métallique creuse dans laquelle on comprime le gaz, 
et oii l'on en détermine l'explosion, après immersion dans le calorimètre. 

Un autre procédé est la combustion par le moyen de l 'oxyghe combiné, 
spécialement avec le chlorate de potassium; cette méthode employée d'abord 
par Frankland (1866) a été appliquée dernièrement par Stolimann et ses 
élèves. La substance est ici mélangée avec du chlorate de potassium et des 
matières inertes (par exemple de la ponce), et on en fabrique une sorte de 
feu de bengale que l'on place à l'intérieur d'un calorimètre à eau. Nous ne 
pouvons insister ici sur les détails. Cette méthode a l'avantage de pouvoir 
être appliquée à des substances pour lesquelles les autres méthodes ne 
donnent qu'une combustion irrégulière et imparfaite, et ne sont par suite pas 
applicables. L'inconvénient est que la combustion s'arrete souvent et que 
les nombres obtenus doivent subir des corrections nombreuses et considé- 
rables. 

11 faut enfin mentionner que le calorimètre à glace de Bunsen a été, quel- 
quefois, employé dans les expériences thermochimiques. Quoique cette 
méthode donne des résultats très exacts, même avec de petites quantités de 
matière, elle nécessite des manipulations excessivement soignées, et ne 
peut être appliquée qu'en hiver, puisque l'instrument doit être maintenu dans 
un lieu froid, l'expérience se faisant à zéro. L'emploi de cette température 
est souvent avantageux, mais présente aussi des inconvénients dans certains 
cas. 

La mesure des températures est l a  partie la plus importante et  la 
plus difficile d'une determination calorimétrique. Il est vrai que l'on 
peut construire des thermomètres très sensibles, en  employant des 
t u ~ e s  t rès  capillaires et  des réservoirs assez grands;  en règle géné- 

1 
raie, les thermomètres sont divisés en  - de degr6, ce qui  permet 50 

1 
d'apprécier le so quand on observe avec une lunette. 
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La  difficulté, cependant, réside moins dans le manque de sensibilité 
des thermomètres que dans l'échange continuel de chaleur qui se 
fait entre l e  calori~n?Are et les objets environnants, le  résultat ther- 
mique étant toujours plus ou moins modifié par ce phénomène. L'er- 
reur  est plus considCrable avec u n  petil, calorimètre, puisque le  rapport 
de la surface a u  volume est plus considérable. Cette circonstance a 
souvent Bté négligée et a fréquemment causé une grande incert.itude. 

Berthelot, dans le  cours de ses recherches thermochimiques, a soi- 
gneusement 6tudié ce sujet ; i l  arrive à la conclusion que l'erreur 

.minima est obtenue quand on opère avec u n  calorimètre contenant 
environ 500 centimètres cubes ; dans ces conditions, les différences 
produites rentrent dans l'ordre des écarts obtenus dans la mesure des 
températures. 

Comme l'échange de chaleur dû au rayonnement est d'autant plus consi- 
dérable que la différence entre la température du calorimètre et celle des 
objets environnants est plus grande, il fant chercher à égaliser autant que 
possible ces deux températures. 

Il est désirable, en outre, d'effectuer toutes les expériences calorimétriques 
à une température uniforme, sans quoi elles ne seraient pas strictement com- 
parables, et la détermination de l'influence de la température augmenterait 
beaucoup le travail. Thomsen emploie pour cela un laboratoire, dans lequel 
la température de l'appareil peut aisément être réglée, et il l'amène toujours 
très près de 18 degrés, avant de commencer une expérience. Berthelot qui, 
a d'autres points de vue, ne recherche pas une extrême précision, opère dans 
les limites de température, relativement peu éloignées, d'un laboratoire 
ordinaire. 

Pour diminuer autant que possible ce rayonnement, on polit extérieure- 
ment le calorimètre, et on le place dans un cylindre poli intérieurement. Ber- 
thelot entoure ce dernier d'une double enveloppe métallique remplie d'eau; 
Thomsen préfère employer des cases de métal ou de carton, les intervalles ne 
contenantque de l'air. - 

En ce qui concerne la méthode, due à Regnault, pour corriger la mesure 
des températures des effets du rayonnement, nous renvoyons aux ouvrages 
pllis étendus. 

L'artifice de Rumford, consistant à prendre des températures initiales et 
finales à des intervalles égaux de part et d'autre de la température ambiante, 
trouve son application ici, en particulier dans le cas du calorimètre à com- 
bustion. En fait, c'est dans la détermination du pouvoir calorifique des com- 
bustibles que Rumford employa d'abord cette méthode. 

Le nombre de calories mises en  jeu dans une réaction chimique s'ob- 
tient en  multipliant la capacitt? thermique du  calorimètre par  le chan- 
gement de temperature (corrigé). Pour  exprimer ce résultat a u  moyen 
des unités adoptées il  faut encore multiplier ce nombre par l e  
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rapport du poids cle la substance employée à son poids nioléculaire, ious 
deux étant cxprimés en grammes. 

Pour obtenir la capacité thermique du calorimètre, il faut calculer, 
de  la façon ordinaire, l'kquivalent en eau du vase, de l'agitateur, du 
thermomètre et  de tontes les parties de l'appareil qui subissent la varia- 
tion de température. Si le liquide calorimétrique n'est pas de l'eau, sa 
chaleur spécifique doit Bgalement être connue. Comme la chaleur spé- 
cifique d'une solution ne peut pas se calculer au moyen des chaleurs 
spécifiques du dissolvant et de la substance dissoute, des détermina- 
tions spéciales doivent etre faites, dans la plupart des cas. Les thermo- 
chimistes ont aussi songé à éviter cette complication qui n'est pas très 
c~nsidérable en faisant certaines hypothèses ; mais, si l'on ne connait 
pas les nombres en question, on peut être ainsi conduit à des calculs 
tres erronés. Thomsen admet que la capacité thermique de ses solutions 

, 

est Bgale à celle de l'eau qu'elles contiennent. Cette supposition, étu- 
diée en détail par Thomsen lui-meme, est, en vérité, seulement très 
approchée ; les erreurs sont tantOt positives, tantot négatives, mais 
toujours très petites pour les solutions très diluées, qui sont presque 
toujours employées en thermochimie. 

On peut comprendre à quel point un tel procédé est admissible, en calcu- 
lant la différence entre la capacité thermique d'iine solution et celle de l'eau 
qu'elle contient. On trouve que la différence est ordinairement inférieure B 
1 p. 100 et ne devient plus grande que dans les cas extremes. L'approxi- 
mation des expériences calorimétriques varie beaucoup, mais elle est sou- 
vent plus grande que cela, de sorte qu'on ne peut nier que les résultats 
soient cpelquefois altérbs par ce mode de calcul. 

Pour obtenir l'effet thermique observé, nous avons la formule: 

où t,, est la temperature de la substance en dehors du calorimètre, t,, 
celle du calorimètre, et t, la température finale corrigée, après la réac- 
tion ; a: est l'équivalent calorimétrique de la première substance, 6 celui 
de la scconde (c'est-à-dire les quantiths d'eau contenues dans les solu- 
tions qui ont ét6 mélangées dans le calorimètre) ; enfin, p est la  valeur 
en eau du calorimètre. 

Par exemple, la chaleur de neutralisation de l'acide chlorhydrique 
par la soude a été trouvée par Thomsen égale à 13 736 calories en mélan- 

I 1 
geant - d u  poids molSculaire, ou .- d'équivalent de deus solutions ayant 

8 4 
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les compositions Na20 + 200H2O et H2C1" t000H'O. L a  solution 
contenue dans le  calorimètre avait une  température de 1S0,610 ; l a  solu- 
tion contenue dans l e  vase extérieur était à 18"?222; après le mélange, 
la température corrigée était 23"169. Les solutions-ont donc subi des 
variations de température respectivement Egales 2 3",559 e t  3",947. 

Multiplions-les par le  poids de l'eau, 450 grammes (= 200~20)  et 
8 

ajoutons 13 granimes au  poids de la  première solution comme équiva- 
lent en eau du  calorimhtre : nous obtenons 1 648 +- 1 '786 = 3 4 3 i  calo- 
ries ; enfin multiplions ce résultat par 4, puisque l'on n'a employé 

1 
que d'dquivalent, nous obtenons 13 736 calories pour la chaleur de e 
neiitralisation d'un équivalent de soude par u n  équivalent d'acide chlo- 
rhydrique ; on a donc 

Berthelot n'emploie pas la même méthode que Thomsen ; il détermine la 
capacité thermique de ses solutions non pas d'après le poids de l'eau qu'elles 
contiennent, mais d'après leur volume total; il n'emploie pas, par suite, des 
solutions dont la composition est indiquée par certains rapports des poids 
moléculaires, mais des solutions telles que celles dont on se sert pour les 
analyses, contenant une molécule dans un litre, ou dans un multiple ou sous- 
multiple du litre. Berthelot montre que l'approximation obtenue par cette 
méthode est,, dans certains cas, plus grande que celle de la méthode de 
Thomsen; dans d'autres cas, cependant, c'est juste le contraire. En  somme, 
on peut dire que la méthode de Berthelot est plus commode en pratique, 
mais celle de Thomsen plus précise comme définitions. 
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CHAPITRE III 

FORMATION DES SELS 

Malgré les récenies recherches effectuées, dans toute l'étendue de la 
chimie, sur  la  chaleur dégagée par les réactions, on n'a établi que très 
peu de relations générales. La plus générale avait déjà été trouvée par 
Hess, qui l'énonça sous le nom de Loi de thefwtoneutralit.4. Elle établit 
que les doubles d~compositions des sels neutresen solution ne dégagent 
n i  n'absorbent de chaleur. 

Cette loi n'est pas tout à fait exacte, car il se produit toujours de 
faibles changements thermiques, et on a obtenu depuis des sels qui 
n'obéissent pas du tout à la  loi. Ces sels, cependant, différent aussi, en 
g h é r a l ,  sous plusieurs autres rapports, du t,ype ordinaire des sels. Il 
faut supposer également que, pendant la réaction, tous les sels sont en 
solution et restent dissous ; quand l 'un des sels se sépare à l'état solide, 
le principe n'est plus applicable. 

Hess supposait que ce fait résulte de ce que la al-ialeur de neutralisation 
dépend seulement de l'acide. Andrews croyait, d'autre part, que la base 
seule déterminait le dégagement de chaleur. Les deux hypothèses sont 
inexactes. Favre et Silbermann montrèrent que les différents acides, aussi 
bien que les différentes bases, dégagent, lors de leur neutralisation, des 
quantités différentes de chaleur, mais que les différences entre les quantités 
de chaleur obtenues pour deux bases avec une série d'acides, ou pour deux 
acides avec une série de bases, ont toujours la même valeur. Si (ab) désigne 
la chaleur de neutralisation de l'acide a avec la base 6 ,  dans une table de la 
forme : 

(a', b') (a", b') (a", b') (a"", b3 . . . . . . 
[aJ, bu) (a", h") (a", b") (a"", b )  . , . . . . 
(a', b )  (a", b"') (a", b"') (a"", b"') . . . . . .  
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Les différences entre les couples correspondants pris horizontalement ou ver- 
ticalement sont égales ; on aura donc : 

(ar br) - (a''l br) == (a', b") - (a", b") = (a', b"') - (df': hW) 
et 

(a1, b') - (a', b") = (a", b') - (a", b )  = (a", b') - (a"', b). . . . . 
Cette loi correspond parfaitement à celle qui a ét,é trouvée conme 

premiEre approximation dans le cas des volumes n~oléculaires des solu- 
tions salines et conduit aux mêmes conclusions: Ln chaleur déve- 
loppée en neutralisant un acide par zine base est composée additice- 
??tent de deux termes, l'zm ddpendant seulement de la nature de l'acide, 
I'autre seulementde la nalure de la ba.se. Nous ne pouvons encore déter- 
miner la grandeur de ces termes séparément. 

Les différents acides se comportent différemment, quoique les diver- 
gences soient faibles, quand ils sont neutralisés par une seule et même 
base, par exemple la soude. Les acides forts monobasiques, comme les 
acides chlorhydrique, bromhydrique, i ~ d h y d ~ i q u e ,  azotique, chlorique, 
bromique, iodique, perchlorique, et en outre l'acide sulfovinique et les 
acides sulfon6s de la chimie organique, se comportent d'une façon 
remarquablement semblable. La neutralisation par la soude d'un &pi- 
valent de ces acides dégage, dans tous les cas, une quantité de chaleur 
comprise entre 137 K et 141 K. Un excès de soude ou d'acide ne pro- 
duit aucun effet. Cette circonstance indique que la réaction qui se pro- 
duit dans cette neutralisation est essentiellement de meme nature pour 
ces différents composés. 

Les acides monobasiques faibles, Barmi lesquels on a spécialement étudii5 
les acides de la série grasse, diffèrent un peu des acides forts, leur clialeur 
de neutralisation étant tantôt inférieure, tantôt supérieure aux cliiffres donnés 
plus haut; on a, par exemple : 

Acide formique. . . . . 134 K. Acide acétique. . . . . . . 133 K. 
n acétique . . . . . 133 )) n tnonochioracétique . 143 n 

n propionique . . . 134 x » dicliloracétique . . . 148 r 

» butyrique . . . . 137 n a trichloracétique. . . 139 n 

» valérique. . . . . 140 n 

Ici, cependant, les différences ne sont pas très considérables. 

L'acide fluorhydrique est tout à fait anormal sous ce rapport. En 
premier lieu, il a une très grande chaleur de neutralisation, 163 K En 
outre, un  excès d'acide agit sur le sel neutre avec une faible absorp- 
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tion de chaleur (- 3 K), fait à rapprocher de 1s propriété que posselle 
l'acide fluorhydrique de donner des sels acides. La chaleur de neutra- 
lisation de l'acide hypophosphoreux I-IPOZH', 152 K, est aussi anor- 
male ; au reste, il se comporte réellement comme un acide monoba- 
sique, et c'est la conclusion à laquelle avaient déjà conduit les 
recherches d'ordre purement chimique. 

Les acides très faibles, comme les acides hypochloreux et cyanhydrique, 
.donnent de très petites chaleurs de neutralisation, respectivement égales à 
'98 K et 28 K.  Ceci provient de leur incapacité à neutraliser complètement la 
soude en solution aqueuse, mise en évidence par la réaction alcaline de leurs 
sels, et le dégagement progressif de chaleur obtenu avec un excès de base 
.agissant par action de masse. 

Parmi les acides bibasiques, il y en a plusieurs qui sont exactement 
*du nieme ordre, comme les acides monobasiques forts. Pour chaque 
lt?quivalent, ils donnent une chaleur de neutralisation d'environ 135 K, 
.et un exch  d'acide n'a pas d'influence sur le sel neutre. Tels sont les 
acides chloroplatiniques, H2PtC16, dithionique, H2S206, et, jusqu'à un 
 certain point, l'acide hydrofluosilicique, H2SiF6. 

D'autres acides bibasiques, au contraire, par exemple l'acide sulfu- 
rique, se comportent d'une façon toute différente. Si des quantités 
.croissantes d'acide sulfurique sont ajoutées à un Bquivalent de soude, 
un dégagement de chaleur se produit, jusqu'à ce que l'on atteigne la 
.composition du sel neutre ; ce dégagement est de 157 K pour un Bqui- 
valent, ou 314 K pour une molécule d'acide sulfurique. Si l'on continue 
à ajouter de l'acide sulfurique, on observe une absorption de chaleur 
.qui augmente graduellement avec la quantité d'acide ajoutée et semble 
tendre asymptotiquement vers une valeur limite d'environ - 33 K. 

On explique ordinairement ce fait en admettant qu'il se forme dans 
l a  solution du sulfate acide NaHSO" dont la formation est accompa- 
gnée du ddgagement d'une quantité de chaleur moindre que celle qiii 
-es1 nécessaire pour separer l'acide sulfurique de l'eau. Nous avons ici 
un des cas intBressants où une réaction chimique se produit spontane- 
ment avec absorption de chaleur. 

L'acide sélénique est semblable à l'acide sulfurique sous ce rapport. 
Parmi les autres acides bibasiques, il faut citer les acides oxalique ct 
tartrique comme formant en solution des sels acides avec absorption 
de chaleur, quoique cette absorption soit très faible. L'acide malique 
ne montre pas d'action. 

Quand on ajoute de l'acide succinique à une solution de succinate 
de sodium, on observe un faible dégagement de chaleur. A ce second 
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groupe d'acides bibasiques, formant des sels acides avec dégagement 
de chaleur, appartiennent en outre les acides sulfureux, sélénieux et 
phosphoreux. Les acides carbonique et sulfhydrique sont tellement 
faibles que leurs sels ont une réaction alcaline et ne peuvent être for- 
més complètement par l'acide et la base en solution aqueuse. Les 
acides borique, arsénieux et silicique appartiennent aussi à cette classe. 

Les acides tribasiques agissent tout A fait comme les acides biba- 
siques. Ce qui vient d'être dit n'est exact, à strictement parler, que lors- 
qu'on neutralise les acides par la soude ; mais, d'après la loi de ther- 
mo-neutralité, les relations qui en decoulent ne se modifient que faible- 
ment quand on emploie d'autres bases. 

Les alcalis et les terres alcalines forment un groupe de bases ayant 
les mêmes caractères que les acides monobasiques forts. Dans ce 
groupe, nous trouvons aussi l'hydrate d'oxyde de thallium, certaines 
bases platiniques et cobaltiques, ainsi que les amines et les sulfines 
organiques. Elles ont toutes la même chaleur de neutralisation avec un 
même acide. Ainsi, quand on les neutralise avec l'acide chlorhydrique, 
elles dégagent de 236 à 140 K, davantage avec l'acide sulfurique. L'ani- 
moniaque et ses dérivés organiques ont une chaleur de neutralisa- 
tion considérablement plus petite que les autres bases solubles; on a, 
par exemple, avec l'acide chlorhydrique : 

ilmmoniaque. . . . . . .  122 K Hydroriylaminc. . . . . .  $33 K 
hléthylamine . . . . . . .  ,131 )) Aniline. . . . . . . . . .  75 )) 

Dimdthylamine. . . . . .  118 )) . O. Toluidine . . . . . . .  76 )) 

Triméthylamine . . . . .  88 )) 

Les bases de la série magnésienne ont aussi, pour la plupart, de 
faibles chaleurs de neutralisation. Comme elles sont toutes insolubles 
dans l'eau, on peut croire que leur chaleur de neutralisation est dimi- 
nuée de la chaleur de dissolution des bases. Cette circonstance, cepen- 
dant, ne semble pas avoir une grande influence, car, dans le cas de la 
niagnésie elle-même, la chaleur de neutralisation de l'oxyde insoluble 
n'est pas très différente des valeurs obtenues pour les alcalis solubles. 
Les nombres déterminés par Thomsen, avec l'acide chlorhydrique, 
sont les suivants : 

PHCl 2ACI 
. . .  hlagnésie . . . . . . . . .  277 K Protoxyde de fer 214 K 

Protoxyde de manganèse . 230 )) )) cadmium 203 )) 

. .  1) nickel. . . .  226 )) )) zinc. 199 » 

. . .  )) cobalt. 211 )) )) cuivre . 149 N 
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Les chaleurs de neuiralisation par l'acide sulfurique sont régulière- 
nient plus grandes de 35 à 30 K ,  conforni6inent à la loi de 1Iess ; beau- 
coup des acides monobasiques donnent les mêmes nombres que l'acide 
chlorhydrique. Les sesquioxydes analogues à l'aluniine se coniportent 
différemment des bases précédentes. Leurs chaleurs de neutralisation 
sont très petites, et les diffhrences entre les valeurs obtenues avec 
l'acide chlorhydrique et l'acide sulfurique ne sont pas égales. Ceci pro- 
vient de ce que ces bases sont très faibles ; leurs sels se décomposent 
en solution, plus ou moins coniylètement en acide libre et base libre, 
et l'on ne peut ainsi observer leur chaleur réelle de neutralisation. 
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CHAPITRE IV 

On a déjà indiqué qu'on ne connaît pas, en thermochimie, de lois 
quantitatives générales (à part la loi de thermo-neutralité) ; on ne 
pourra donc guère donner, dans les pages suivantes, autre chose 
qu'une collection de chaleurs de formation. Au moyen de ces données, 
on peut, par des calculs faciles, deduire les changements thermiques 
qui accompagnent les réactions les plus diverses (p. 246), de sorte que 
ces tables représentent à très peu près tous les r6sultats connus en 
thermochimie 1. 

3 1. - Oxygène. 
Chaleur de formation 

O z o n e .  . . . . . . . . . .  03. - 300 K (approx.) 

La formation de l'ozone, à partir de l'oxygène ordinaire, est accom- 
pagnée d'une absorption de chaleur considérable. 

S 2. - Hydrogène. 

1. Eau.  . . . . . . . . . . .  HaO 684 K (liquide) 

-Chaleur latente de fusion, - 14 K ; chaleur latente de vaporisation 
100 degrés, - 96,7 I i .  

. 2. Eau oxygbnée. . . . . . .  HaOa 452 K 

La chaleur de formation du peroxyde d'hydrogène est moindre que 

4 Pour les détails, le lecteur est pri6 de se reporter au Lehrbueh der Allgemeinen 
C'hernie, du meme auteur, vol. Il. 
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celle de l'eau. Il se transforme par suite en eau et oxyghe libre en 
dégageant 232 K. 

8 3. - Chlore. 

1.  Acide chlorhydrique . . . IICl 220 K 

L'eau absorbe ce gaz avec un dégagemcnt de 173 IL 

2. Acide hypcichloreux. . . . ClaO - 178 K 
C1OH.Aq 300 n . 

La chaleur de dissolution de l'anhydride est 94 K. 

3. Acide chlorique. . . . . . C1U3H, Aq 239 K 
4 .  Acide perchlorique . . . . C104H, Aq . 386 n 

L'anhydride se dissout dans l'eau en dégageant 203 K ;  sa chaleur 
de formation est donc 183 K. 

5 4. - Brome. 

4. Brome. Chaleur de fusion, - 13 K ; chaleur de vaporisation au point 
d'ébullition 63 degrés; - 36 K. 

2. .Acide bromhydrique . . . HBr 121 K 

Le brome est supposé gazeux. Avec le brome liquide, la chaleur de 
formation est 84 K. L'eau absorbe l'acide bromhydrique avec d6gage- 
ment de 199 K. 

3. Acide hypobromem . . . BrOH.Aq 335 K 
4. Acide bromique. . . . . . Br03H.Aq 160 n 

Dans les deux cas, le brome est pris à 1'Etat gazeux. 

§ 5. - Iode. 

i. Iode. Chaleur de fusion, - 15 K ; chaleur de vaporisation, - 30 K'. 
Boltzmann a calculé la chaleur de dissociation de Ia en 21 et l'a trouvée égale 
à - 285 K. 

2. Acide iodhydrique . . . . HI - 61 K 

La formation de l'acide iodhydrique à partir de l'hydrogène et de 
l'iode solide est accompagnée d'une absorption. de chaleur. L'iode 
gazeux se combinerait à l 'hydroghe avec un effet thermique presque 
nul. Le gaz iodhydrique se dissout dans l'eau avec dégagement de 192 K;  
la chaleur de formation de l'acide iodhydrique est donc 131 K. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



3. Acide iodique. . . . . . .  IOaH 582 K 
IOSH, ~q 560 N 

L'acide se dissout dans l'eau avec absorption de 22 K. Pour l'anhy- 
dride, la chaleur de formation est : 

PO" 453 K 
4. Acide periodique. . . . .  1 0 4 H ,  Aq 476 K 

La chaleur de dissolution de .l'acide cristallisé 104H72H?0 est seu-- 
lement - 14 K. 

Chaleur de fusion 
5.  Chlorure d'iode. . . . . .  IC1 58 K - 23 K 
6. Trich.lorure d'iode. . . . .  ICla 215 » 
7. Bromure d'iode . . . . . .  IBr 25 n 

5 6. - Fluor. 

La chaleur de dissolution de l'acide fluorhydrique dans l'eau est. 
118 K. 

5 7. - Soufre. 

4 .  Soufre. Chaleur de fusion, - 3 K. Les différentes modifications présen- 
tent des variations d'énergie de 5 à 1 0  K. 

2 .  Acide sulfhydrique . . . .  H2S 27 K 

La chaleur de dissolution dans l'eau est 46 K. 

. .  3. Anhydride sulfureux. S02 710 K 

Ce nombre est rapporté à la modification rhombique et à la tempé-- 
rature ordinaire. L'anhydride sulfureux se dissout dans l'eau avec. 
dégagement de 77 K, de sorte que la chaleur de formation de l'acide 
sulfureux dissous à partir du soufre, de l'oxygéne et de l'hydrogène,. 
est 1 472 K .  

4. Acide sulfurique . . . . .  H a S 0 4  i 931 K 
H2S04 ,  Aq 2 109 n 
so3 1 033 D 

SOS, Aq 1 425 » 

La chaleur de dissolution de l'acide sulfurique dans l'eau est 178 K ;  
celle de l'anhydride, 392 K. 

5 .  Acide hyposulfureu& . . .  H2Sa03,  A q  1 373 K 
SSOa, Aq 689 r 
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6. Acide dithionique. . . . . IIaS?06, Aq 2 796 n 
SlO" Aq 3 119 ), 

7.  Acide Mlrathionique. . . . IIaS406! Aq 2612 )I 

s ~ o ~ ,  ~q 1918 )) 

8. Chlorure de soufre . . . . SaCla 143 D 

9. Bromure de soupe . . . . SaBra 10 n 

20. Chlorure de sulfuryle . . . SOaCrd 898 1) 

I 1. Chlorure de thionyle . . . Socla 498 N 

1% Chlorure de pyrosulfuryle. SW5Cla 1 630 n 

8 8. - Sélénium. 

1. Séléniure d'hyci~.oghne . . SeIIa 
2. Acide sélénieux. . . . . . Seoa 

Seoa, Aq 
HaSe03, Aq 

3. Acide sélénique. . . . . . Se03,Aq 
H2SeO', Aq 

4 .  Chlorwe de se'lénium. . . SeaCla 
5. Télraclzforure de ssélénium. SeC14 

F 9. - Tellure. ., 
Chaleur de 
dissolution 

1 .  Acide fellurrux . . . . . . TeOa, Ac1 773 K O 
HaTeOa. Au 1457 )) 

, x 

2 .  Acide tellurique . . . . . TeOS, Aq 985 n 

IIaTe04, Aq 1669 N 

3. Télrachlorure de lellure . 'I'eC14 774 )) 

3 10. - Azote. 

' 1. Ammoniac . . . . . . . . AzH3 1410 K 
AzH" Aq 804 )) 

.2. Pmtozyde d'azole. . . . . Az20 - 180 11 

3.  Acide azoteux . . . . . . IIAzO2, h q  308 N 

4. Acide nzotique . . . . . . HAz03, Aq 491 )) Chaleur de 
AZ*O~,  ~q 2 x 149 )) dissolution 
1 1 ~ 2 0 ~  419 D 73 K 
A z a 0 5  131 D 167 )) 

La chaleur de fusion de l'anhydride azotique est - 83 I i  ; la chaleur de 
vaporisation, 45 K. La somme de ces deux nombres est égalc à la cha- 
leur de formation de l'anhydride solide; la chaleur de formation de 
l'anhydride gazeux est donc nulle. 

5.  Peroxyde d'azote. 
Az204 - 26 K 
AzOa - 77 1) 
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La chaleur de dissociation de A z W  en 2 (AzO2) est - 129 K. 

6. Bioxyde d'azote . . . . . AzO - 216 K 
7.  Hydroxylamine. . . . . . AzOH3, Aq 244 » 

fj 11. - Phosphore. 

1. Phosphore. 

La transformation du phosphore jaune en phosphore rouge est 
accompagnhe d'un degagement de 273 K. 

9. .Acide phosphorique. . . . H3P04 3029 K 
H ~ P O ~ ,  3056 » 
pag', Aq 2 X 2030 » 

. 3. 'Acide phosphoreum. . . . H3P03 . - 2249 n 
H3P03,Aq 2278 » 
p a o a ,  Aq 2 X 1232 » 

- 4. Acide hypophosplzoreux. . H3POa 1401 » 
H ~ P O ~ ,  1399 n 

PaO,Aq 2 x 373 n 
5. Ph,osphure d'hydrogène. . PH3 43 » Chaleur de 
6. Iodure de phosphonium. . PH41 222 )) vaporisation 
7. Trichlorure de phosphore. PC13 755 » - 69 K 
8.  Pentnchlorure dephosph . PCi5 1051 n 

- 9. Oxychlorure de phosphore. POC13 1460 » 
10. Tribromure de phosphore. PBr3 448 n 

11. Pentubr.omure de phosph . PBr5 591 » 
12. Oxybromure de phosph. . POBr3 1056 n 
13. iodure de phosphore . . . PIa 99 » 

3 12. - Arsenic.  
Chaleur da 
dissolution 

1. Acide arséniyue. . . . . . Asa03 2194 K 60 K 
AsW5, Aq 2 x 1137 » 
H3As04,Aq 2153 » 

2. Acide arsénieum. . . . . . AsW3 1347 » - 76 » 
A S ~ O ~ ,  2 x 735 a Chaleur de 

3. Hydrogène arsénib . . . . AsH3 - 44i )) vaporisation 
4 .  Trichlorure d'amenic. . . AsC13 713 » - 84 K 
5. Tribromure d'arsenic. . . AsBr3 449 » 
6. Triiodure d'arsenic. . . . .4sP 127 » 

5 43. - Antimoine. 

1. Trichlorure d'nntiinoine. : SbC13 914 K 
2. Pentachlorured'antimoine SbCIS 1049 » 
3. Acide antimonieux. . . . Sb2O3 i660 n 
4. Acide antimonique. . . . Sb205 2228 n (oxyde hydraté) 
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8 15. - Bore. 

1. Trichlorure de bore. . . . BC13 1040 K 
3. Acide borique. . . . . . . B 2 0 3  3172 » 

B ~ o ~ ,  ~q 3352 n 

Les nombres sont relatifs au bore amorphe et ne mdritent pas 
grande confiance. 

5 15. - Carbone. 

Les diBérentes modifications du carbone, diamant, graphite et car- 
bone amorphe contiennent des quantités d'énergie très différen'its. La 
plus grande appartient au charbon de bois ; celle du graphite est infé- 
rieure d'environ 36 K. Le charbon de bois dégage donc , en brûlant 
36 K de plus que le graphite. Deux déterminations seulement ont été 
faites pour le diamant; l'une donne 24 K, l'autre 37 K de moins que 
pour le charbon de bois ; il est difficile de décider laquelle des deux 
est la plus correcte. 

1. Oxyde de carbone. . CO 290 K (en partant du carbone amorphe) 
2. Acide carhonique. . COa 970 n 

Il est assez surprenant que le premier atome d i  carbone qui se 
combine à l'oxygène dégage beaucoup moins de chaleur que le second ; 
les nombres sont 290 et 680. On a émis l'idée que les deux chaleurs 
de combinaison sont égales en réalité, la différence de 390 K servant 
seulement à faire passer le carbone solide à l'état gazeux. 

3. Méthane. . . . . . . . . . CH4 218 K 
4. Chlorure de carbonyle . . COCl2 551 » 
5. Tétrachlorure de carbone. CC14 210 n 
6. Sulfure de carbone. . . . CS" - lY6 )) 

7. S u l p r e  de carbonyle . . . COS 370 n 

La chaleur de formation du sulfure de carbone est négative ; le char- 
bon brûle donc dans le soufre avec absorption de chaleur. 

8 16. - Silicium. 

Le silicium cristallisé contient une quantité d'énergie égale B 
91 K de plus que le silicium amorphe. La chaleur de formation de 
tous les composés du silicium est encore très incertaine ; il n'y a donc 
pas lieu de donner ici les valeurs trouvées. 
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CHAPITRE V 

THERMOCHIMIE DES M ~ T A U X  

Les chaleurs de formation, en solution aqueuse, des sels métalliques 
qui obéissent à la loi de thermo-neutralité de Hess, sont telles que les 
différences correspondantes sont égales. Ainsi, par exemple, les cha- 
leurs de formation de tous les sels de potassium sont d'environ 48 K 
supérieures à cellesdes composés correspondants du sodium ; dela m&me 
maniére, les chaleur's de formation des chlorures surpassent celles des 
iodures de 262 K. 

Cette relation simple et assez générale résulte de la loi de Hess. La 
chaleur de formation du sel de potassium KA, où A est un radica 
acide, peut se déduire de l'équation: 

KOH,Aq + HA, Aq = KA,Aq + N 

Si l'on connaît les chaleurs de formation de la potasse, de l'acide et 
de l'eau, N est la chaleur de neutralisation. Comparons la chaleur de 
formation du sel correspondant de sodium. 

hTaOH,Aq + HA, Aq = NaA,Aq + K'. 
par soustraction, on a : 
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La derniére équation signifie quc la diffhrence des clialeurs de for- 
mation des oxydes, moins la différence des chaleurs de neutralisation, 
est Bgale à la différence des chaleurs de formation des sels. La prc- 
mière différence est la même pour tous les sels de potassium et de 
sodium; d'apres la loi de Hess, les différences des chaleurs de neutra- 
lisation de deux bases avec tous les acides sont égales; la différence des 
chaleurs de formation de deux sels est donc indépendante de l'acide 
qu'ils contiennent. 

Le mbme résultat se retrouve quand on consiclère les sels qui con- 
tiennent un même métal et difErents acides : 

Ici, les deux différences contenues dans le premier membre sont 
indépendantes du métal; il en est donc cle m h e  .pour le second 
membre. 

D'après cette relation fondamentale, nous pouvons calculer les cha- 
leurs de formation d'un grand nombre de substances différentes, au 
moyen d'une seule clétermination des différences caractéristiques. Il 
ne faut pas oublier, cependant, que la loi de Hess n'est pas absolument 
générale. Elle n'est plus exacte, par exemple, pour les composés du 
mercure et du cadmium, ni quand un corps solide intervient dans la 
réaction. Pour de telles substances, il faut toujours faire des mesures 
spéciales. Les résultats des mesures directes sont réunis dans les tables 
suivantes. Les relations qu'on vient de discuter peuvent servir à 
obtenir des valeurs qui, clans beaucoup de cas, sont très approchées 
des valeiirs réelles. Les nombres représentent, comme dans le cha- 
p i h  précédent, les chaleurs de formation à partir des B16ments. 

a 1. - Potassium. 

1. Hydrate de potassium . 
2. O q d e  n 

3. Chlorure 11 

4. Cldorate I) 

9. PerdEo?*ate )) 

6 .  Bromure I) 

7. Bromate )) 

8. Iodw-e 1) 

9. Iodate 1) 

10. Sulp.we ïf 

KOH 
K2O. Aq 
KCI 
KC103 
KClO" 
KBr 
KBr03 
KI 
K103 
K2S 

Chaleur de 
forinatiou 
1032 K 

2 x 823 » 
1043 » 
989 » 

1131 )) 

951 » 
841 )i 

801 » 
1245 1) 

1012 » 

~ h z l e u r  de 
dissolution 

- 31 I i  

- 121 » 
- 51 )1 

- 98 » 
- 51 » 
- 68 1) 

- 100 » 
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11. Sulfhydratede potassium . 
12. Sulfite D 

13. Pyrosulfite )) 

14. Sulfare )> 

15. Bisulfate )) 

16 Pyrosulfate )) 

17. Azotate II 

18. Carbonate 1) 

19. Bicarbonate )) 

§ 2. - Sodium. 

1. Hydrate de sodium . . . . 
2. Oczyde » . . . .  
3. Chlorure » . . . . 
4. Hypoohlorite )I . . . . 
5 .  Chlornte )) . . . .  
6 .  Bromure » . . . .  
7. Iodure » . . . .  
8. Sulfure )) . . . .  
9 .  Sulfhydrate » . . . . 

10. Hyposulpte » . . . . 
11. Sulfite » . . . .  
12. Sulfate , » . . . .  
13. Sulfhydrate » . . . . 
14. Nitrate » . . . .  
15. Phosphate » . . . . 
16. Carbonate » . . . . 
17. Bicarbonate )) . . . . 

HKS 
K ~ S O ~  
KaSaW 
~ ~ ~ 0 4  

KHSO4 
~ ~ ~ ~ 0 7  

K A Z O ~  
~ ~ 0 3  

HKC03 

NaOH 
NaOH, Aq 
NaaO 
NaCl 
NaOC1, Aq 
NaC103 
NaBr 
Na1 
Na2S 
NaHS 
NaaSa03, 5 aq 
NaaS03 
NaaSOQ 
NaHSO ' 
NaAz03 
NaWP04 
Na2C03 
NaHC03 

3 3. - Ammonium. 

1 .  Chlorure d'ammonium. . AzH4Cl 
2. Bromure )) . . AzH4Br 
3. Iodure )) . . A Z H ~ I  
4. Sulfale D . . (AzH')~SO.' 
5. Azotafe )) . . AzH4N03 

5 4. - Lithium. 

1. Hyd~ate de lithium . . . . LiOH, h q  
2. Chlorure n . . . . LiCl 
3. Sulfate ,) . . . . L P S O ~  
4. Azotate » . . . . LiAz03 

Chaleur de 
formation 
1019 K 
1118 )) 

804 D 

976 N 

834 )) 

868 N 

858 n 
691 » 
870 )) 

540 » 
2652 1) 

2685 )) 

3288 )) 

2678 )) 

1113 n 

4109 )) 

2726 )) 

2299 

Chaleur de 
dissolution 

99 K 

Chaleur de Chaleur de 
formation dissolution 

758 K - 40 K 
654 » - 44 N 

493 » - 35 h 

2822 n - 26 O 

880 D - 62 )) 

Chaleur de Chaleur de 
formation dissolution 
1174 K 
938 B 84 )) 

3342 n 60 » 
1116 s 3 » 
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ê 5. - Baryum. 
On ne connaît pas d'expérience thcrmochimique dans laquelle ait 

&té employé le baryum métallique. Thomsen, cependant, donne, comme 
valeur probable de la chaleur de formation de l'hydrate de baryum, 
1 940 KI 

Si nous considérons provisoirerncnt cette valeur comme correcte, 
nous pouvons employer les chaleurs de formation calculées d'après 
cette valeur, aussi bien que les autres, avec la certitude de ne pas com- 
mettre d'erreur tant que nous ne considérerons pas des réactions où 
intervienne d u  baryum m6tallique. Pour indiquer le caractbre provi- 
soire de ces nombres nous les affecterons d'un astdrisque. 

1 .  Hydrate de baryum . . . 
2. Oxyde » . . .  
3. Bioxyde » . . .  
4 .  Chlorure n . . .  
3. Chlorate n . . .  
6 .  Bromure » . . .  
7. Sulfure » . . .  
8 .  Sulfilte n . . .  
9 .  Azotite )) . . .  

10. Azotate » . . .  
4 1 .  Carbonate n . . .  

- Strontium. 

1. Hydrate de strontium . . 
n. o ~ y d e  )) . . 
3. Chlorure )) . . 
4. Bromure )) . . 
5 .  Sulfure a . . 
6 .  Sulfate >) . . 
7. Azolate )) - .  
8. Carbonate N . . 

5 7 .  - Calcium. 

3 .  Chlorure n . . . . CaCla 
4. Bromure » . . . . CaBr? 
5. Iodure » . . . .  Caa 
6. Sulfirs D . . . .  Cas  
7 .  Sulfate n . . . . CaS04 

Chaleur de 
formation 
2149* fi 
1245?* ;*) 

1416* B 
1947* n 
4450* n 

1700* n 

983, )) 

3381* )! 

1787* )) 

2262* fi 

2834* )) 

Chaleur de 
dissolution 

123 K 
345 n 

21 )) - 67 n 

50 n 

- 57 )) 

- 94 n 

Chaleur de Chaleur de 
formation dissolution 
2145 K 116 K 
1284 n 294 n 

4846 n 111 n 
1577 n 101 )) 

974 n 
3309 n 
2198 n - 46 1) 

2812 n 

Chaleur de 
formaticm 
2149 K 

Chaleur de 
dissolution 

30 K 
d'hydratation 

155 D 
de dissolution 

174 n 
25 3) 

277 D 
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8. Aaotate de calciunt . . . . CaAzaOe 2026 K 40 K 
9. Carbonale r . . . . CaCO" 2704 )) 

La transformation de l'arragonite en calcite est accompagnée d'un 
dégagement de 24 K. 

1. Hydrate de magnésium. . 
2. Oxyde n . .  
3. Chlorure » . . 
1. Sulficre » . . 
5 .  Sulf'ate » . . 
6. Azotate n . . 

$j 9. - Aluminium. 

1. Hydrate d'aluminium . . 
2. Chlorure )) . . 
3. Bromure )) . . 
' 4. Iodure )) . . 
5 .  Sulfure )) . . 

3 10. - Manganèse. 

1 .  Hydrate de mansanése . . 
2. Chlorure M . . 
3. Sulfure )) . . 
4 .  Sulfate )) . . 
5 .  Carbonate )> . . 
6.  Permanganate de polassium 

§ 11. - Fer. 

1. Hydrate ferreux . . . . . 
3. Hydrate ferrique . . . . . 
3. Oxyde ferrosu-ferrique . . 
4 .  Chlorure ferreux . . . . . 
5. Chlorure ferrique. . . . . 
a6. Bromure ferreum . . . . . 
7. Bromure ferrique, . . . . 
8. Iodure ferreux . . . . . . 
9. Sulfure ferreux. . . . . . 

IO. Sulfate r . . . . . . 
44.  Sulfate fer~ique. . . . . . 

Chaleur de 
formation 

Mg(OI1)a 2173 K 
MgO 1439 n 
hIgCla 1510 )) 

hl@ 776 )) 

MgS04 3023 n 

MgAza06,6aq 2105 n 

A ~ O H ) ~  
m i 3  
A1Br3 
~ 1 1 3  
APS3 

Mn(OH)a 
MnCla 
MnS, Aq 
RlnSO4 
MnC03 
KR9n04 

Chaleur de 
formation 
2970 K 
1610 )) 

1197 .)) 
704 N 

1224 n 

Chaleur de 
formation 
1632 K 
1120 1) 

444 )) 

2499 )) 

2108 r 
1980 )) 

Chaleur de 
combinaison 

1367 I< 
1982 J) 

2647 u 
821 1) 

961 )) 

808 9 

968 >) 

464 )) 

238 P 

2356 » 
6184 N 

Chaleur de 
dissolution 

339 K 

203 n 

- 42 )) 

Chaleur de 
dissolution 

768 K 
853 )> 

890 )) 

Chaleur de 
dissolution 

160 K 

138 )) 

- 104 )) 

Chaleur de 
dissolution 

179 K 
633 a 
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Le carbone se combine au fer (dans la fonte) avec ubsorption, le 
silicium avec dégagement de chaleur. 

5 12. - Cobalt. 
Chaleur de Chaleur de 

combinaison dissolution 
1. Hydrate de cobalt. . . . .  CO(OII)~ 1328 K 
2. Chlorure N . . . . .  CoCla 765 n 183 I(. 
3. Sulfure » . . . . .  CoS,Aq 197 )) 

4. Sulfate » . . . . .  CoS04,Aq 2305 n 

5 13. - Nickel. 
Clialeur de Clialeur de 

combinaison dissolution 
1. Hydiate de nickel. . . . .  Ni(OH)a 1292 K 
2. Chlorure » . . . . .  NiCl2 745 n 192 K 
3. Sulfure » . . . . .  NiS.aq 174 )) 

4. Sulfate )) . . . . .  NiS04,Aq 2294 N 

$ 14. - Zinc. 

1. Omyde de zinc. . . . . . .  
. . . . . . .  2. Hydrate n 

. . . . . . .  3. Chlorure )> 

4. Bromure N . . . . . . .  
5. Iodure I) . . . . . . .  

. . . . . . .  6. Sulfure » 

. . . . . . .  7. Sutfate » 

. . . . . . .  8. Azotale » 

Zn0 
Zn(OII)a 
ZnCla 
ZnBr2 
Zn12 
ZnS, Aq 
ZnSOb 
ZnAzW6,Aq 

Chaleur de Chaleur de 
combinaison dissolution 

838 K 
i3.i )) 

972 n 156 K 
760 n 150 )) 

492 )) 123 )) 

396 D 

2300 n 185 n 

1323 n 

5 15. - Cadmium. 
Chaleur de Chaleur de 

combinaison dissolution 
I .  Hydrate de cadmium. . .  Cd(OH)a 1341 K 
2. Chlorure » . . .  CdCla 932 » 30 K 

. . .  3. Bromure » CdBra 752 )> 4 » 
4. Iodure u . . .  CdIa 488 s -- 10 n 

Les composés halogénés du cadmium n'obéissent pas à la loi de ther- 
mo-neutralité ; les chaleurs de neutralisation par deux équivalents 
d'acides chlorhydrique, bromhydrique, iodhydrique, sont respective- 
ment 203, 215 et 242 K, au lieu d'êtreégales comme cela a lieu pour la 
plupart des sels correspondants. 

Chaleur de Chaleur de 
formation dissolution 

5 .  Sulfure de cadmium . . .  CdS,Aq 324 K 
6. Sulfate n . . .  CdS04  2212 n 107 K 
7, Azotate n . . .  CdAza06,Aq 1161 n 

. . .  8. Carbonate a CdC03 1819 n 
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5 16. - Cuivre. 

1. Oxyde cuivrique. . . . . . 
2.  Oxyde cuioreux. . . . . . 
3.  Chlorure cuivrique . . . . 
4 .  Chlorwe ctczùreux . . . . 
5. Bromure cuivriyue . . . . 
6.  Bromure cuivreux . . . . 
7 .  lodure cuivreux. . . . . . 
8.  Sulfure cuivreux . . . . . 
9. Sulfule czciv~ique . . . . . 

10. Azolale cuiwiyue. . . . . 

Chdeur de Chaleur de 
formation dissolution 

372 K 
408 n 
516 n ii1 K 
6S7 ù 

326 n 83 n 
500 n 

8-25 n 

183 )) 

4826 D 188 D 

823 a 

fj 17. - Mercure. 

Par l'emploi d'une méthode défectueuse, Thomscn obtint pour les 
chaleurs de formation descomposés dumercure des valeurs entachées 
d'une erreur considérable. Nernst (1888) afait des déterminations beau- 
coup plus précises. Il est nécessaire de signaler ce fait, car l'emploi 
.des anciens nombres a conduit à des difficul t6s et des contradictions 
qui disparaissent complètement avcc les nouvelles valeurs. 

i. Oxyde mercureuz. . . . . 
2. Oxyde mereurique . . . . 
3. Chlorure mercureux . . . 
4.  Chlorure rn~~czwipue . . . 
5 .  Bromure mercureux . . . 
G .  Bromure me~.mr-iqve . . . 
7 .  Iodure mercureux . . . . 
13. Iodure mercwiyue . . . . 

Chaleur de Chgleur de 
foriiiation dissolution 

222 K 
207 1) 

626 a 

533 )) 33 K 
490 D 

460 )) 

-284 )) 

343 D 

Les composés halogénés du mercure, comme ceux du cadmium, 
n'obeissent pas à la loi de thermoneutralité. 

9. Sulftwe mercicrique . . . HgS 49 n 

10. Anzulgamrs. Les niétaus alcalins se combinent avec le mercure 
en  dégageant beaucoup de chaleur. L'amalgame de potassium solide 
H@K a une chaleur de formation de 310 K ;  l'amalgame de sodium, 
HgWa, 211 K. Conime le potassium, en se combinant avec le mercure, 
ddgag-e beaucoup plus de chaleur que le sodium, l'amalgame de sodium 
en agissant sur l'eau ou les acides dégage environ 63 K de plus que 
l'amalgame de potassiuni. 

ABREGB ~ I E  CHIMIE GÉSÉUALE. 19 
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8 18. - Argent. 

4.  Ozyde d'argent. . . . . 
2. Chlorure » . . . . . 
3. Bromure )) . . . . . 
4 .  Iodure » . . . . .  
5. Sulfure )) . . . . . 
6 .  Sulfate 1) . . . . . 
7 .  Carbonate n . . . . . 
8 .  Aaotute n . . . . . 

5 19. - Thallium. 

1. Osyde 
2.  Bydrate 
3. Chlorure 
4 .  Brorn~we 
5 .  Iodure 
6. Sulfure 
7 .  Sulfate 
8. Azotate 
9 .  aydrate 

10. Bromure 

th alleu^ . . . . 
)) a . . .  

» . . . .  
» . . . .  
» . . . .  
)) . . . .  
» . . . .  
» . . . .  

thallique. . . . 
» . . . .  

3 20. - Plomb. 

1. Oxyde de plomb. ... . 
2. Chlorure » . . . .  
3. Bromure » . . . .  
4. Iodure » . . . .  
5. Sulfure Y) . . . .  
3. Sulfate » . . . .  
7. Azotate » . . . .  
8.  Carbonale n . . . . 

Ag30 
AgCl 
AgBr 
Ai@ 
Ag% 
Ag2S04 
AgaC03 
Ag AzOj 

TlaO 
TlOH 
TlCl 
TlBr 
Tl1 
T12S 
TlaSO' 
T1Az03 
T ~ ( o H ) ~  
T1Br3, Aq 

P b 0  
PbCP 
PbBr' 
PBLa 
PbS 
PhSOk 
Pb AzeOG 
PbC03 

5 21. - Bismuth. 

1. Trichlorure de bismuth . . BiCla 
2. Oxychlorure » . . BiOCl 
3. Hydrate n . . Bi(OH)3 

5 22. - Étain. 

4. Hydrate stanneux . . . . Sn(OH,a 
9. Chlorure )) . . . . SnCP 
3, Chlorure stannipue. . . . SnClJ 

Chaleur de 
formation 

fi9 K 
294 n 
227 n 
138 » 
33 )) 

4673 )) 

12% )) 

287 n 

Clialeur de 
formation 

443 K 
570 n 
486 n 

.413 n 

302 
497 )) 

2210 Dl 

582 )) 

1458 n 
564 » 

Chaleur de 
formation 

503 K 
828 n 
645 n 
398 n 
183 » 

2162 n 
i055 n 

729 n 

Chaleur de 
formation 

908 K 
882 n 

1717 )) 

Chaleiir de 
formation 
1365 K 
808 n 

1273 u 

Chaleur d e  
dissolution 

- 45 K 

- 54 )) 

Chaleur d e  
dissolution 
- 31 K 
- 32 )) 

- 101 n 

- 83 )>- 

- 100 )). 

Chaleur d e  
dissolution 

- 68 K 
- 100 )) 

- 76 ». 

Chaleur d e  
dissolution 

3 :K 
.299 » 
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THERMOCHIMIE DES MÉTAUX 

5 23. - Or.. 
L'or précipité de ses solutions se présente sous différentes modifica-- 

tions avec des variations d'énergie de 32 K à 47 K. Les nombres sui- 
vants se rapportent à la varidté qui correspond à la plus grande quan-- 
tité d'énergie et s'obtient en précipitant le chlorure par l'acide sul-- 
fureux. 

1 .  Hydrate aurique . . . . . 
2. Chlorure aurique. . . . . 
3. Acide chloro-aurique. . . 
4 .  Bromure aurique. . . . . 
5 .  Acide bromo-aurique. . . 
6.  Chlorure aureux . . . . . 
7 .  Bromure n . . . . . 
8. Iodure n . . . . . 

5 24. - Platine. 

4 .  Acide chloroplalinique . . 
2. Acide bromoplatinique . . 

Chaleur de Chaleur de 
formation dissolution 

960 K 
- 138 B 

228 n 45 K 
713 )) 

51 )) 

412 )> 

58 )) 

- i n 

-55 n 

Chaleur de formation 
HTtC16,Aq 1633 K 
R2PtBr6,Aq 1138 N 

Les chaleurs de neutralisation sont les mêmes que celles de l 'acid. 
chlorhydrique. 

Chaleur de formation 
3. Acide chloropla~ineux. . . HaPtC14,Aq 4202 K 
4. Acide bromoplatineux . . HaPtBr"Aq 884 D 

5.  Hydrate platineux . . . . Pt(OH)a 863 D 

$j 25. - Palladium. 
Chaleur de formation 

1. Hydrate de palladium . . Pd(OH)? 911 K 
2. Acide chloropalladieum. . H2PdCl4,Aq 1265 n 

3. Iodure de palludium . . . Pd I3 182 )) 

4 .  Hydrale palladique. . . . Pd(OH)4 1678 N 
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CIIAPITKE VI 

La thermochimie des conlposés organiques est rendue particuliè~e- 
ment intéressante par cette circonstance que, le plus souvent, l'énergie 
utilisée dans les arts industriels, aussi bien que toute l'énergie des 
organismes vivants, est fournie par la combustion de composés orga- 
niques. La compréhension précise de l'écononiie de ces syslèmes doit 
donc être précédée de la connaissance de la quantité d'énergie contenue 
dans les substances qui y interviennent. 

Malheureusement, la particularité spéciale que présentent les réac- 
tions entre composés carbonés est de se produire, presque sans excep- 
tion, d'une façon lente et sous des pressions et à des températures éle- 
vées; cela a beaucoup restreint l'étendue des recherches dans cet ordre 
d'idées. Il n'y a pratiquement qu'une seule méthode pour la détermi- 
nation de l'énergie contenue dans les composés organiques, de meme 
qu'il n'y en a qu'une pour l'analyse organique ; cette méthode est d'ail- 
leurs lamême dans les deux cas. C'est la conzbzcstion lo tde .  La chaleur 
qui apparaît alors est la même que l'on a considérée dans les applica- 
tions technologiques et physiologiques ; la chaleur de combustion joue 
donc ici un rble très important. 

Si nous retranchons la chaleur de combustion d'un composé orga- 
nique de la somme des chaleurs de combustion de ses 'éléments, nous 
obtenons, conformément au principe fondamental de l'énergie, la cha- 
leur de formation du composé, à partir des éléments. Ceci n'a qu'une 
aignitication purement arithmétique, car il est presque toujours impos- 
sible de former directement les composés organiques enpartant de leurs 
Bléments. Quand on se propose de calculer les chaleurs de réaction, 
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on peut cependant utiliser les chaleurs dc combustion, car l a  diffdrence 
des chaleurs de combustion des substances considérbes avant e t  après 
la réaction est égale à la chaleur de réaction elle-même, ainsi qu'on peut 
le montrer en  partant du  principe fondamental. 

La chaleur de formation des composés organiques diflère suivant la 
forme d u  carbone que l'on considère. Berthelot les calcule en  partant 
du diamant. Cependant, comme la chaleur de combustion du  diamant 
n'a ét6 dbterminée que par deux expériences, donnant une différence d e  
20 K, la base de ces calculs ne semble pas suffisamment sûre. Il sem- 
blerait donc préférable de  rapporter les chaleurs de  formation au  car- 
bone amorphe, dont lachaleur  de combustion a été déterminée soigneu- 
sement dans lin grand nombre d'expériences concordantes. En principe, 
d'ailleurs, il n'y a pas  de raison pour choisir une  de ces valeurs de 
préférence. Les nombres qui suivent sont calculEs par rapport au car- 
bone amorphe. 

La combustion des corps organiques fut d'abord étudiée, d'une manière assez 
étendue, par Favre et Silbermann (1852). Ces chimistes effectuaient la com- 
bustion dans une chambre métallique qu'ils remplissaient d'oxygène; la sub- 
stance à brûler était contenue, suivant sa nature, dans une pctite corbeille ou 
une petite lampe, et les gaz provenant de la combustion étaient conduits à 
l'extérieur à travers un long tube métallique, placé le 
long de la chambre a combustion ; le tout était plongé 
dans l'eau d'un grand calorimètre. 

La méthode fut modifiée, dans la suite, de différentes 
façons. Appliquée soigneusement, elle donne de bons 
résultats, mais il est très difficile de conduire la com- 
bustion de façon qu'elle soit tout a fait complète. 

Une seconde méthode, introduite par Frankland 
(1866) et perfectionnée par Stohmann ( M g ) ,  est au- 
jourd'hui complètement abandonnée. Elle consiste a 
mêler la substance avec du chlorate de potasse et a 
effectuer la combustion du mélange dans un récipient 
plcngé dans l'eau d'un calorimètre. Les expériences 
sont difficiles à exécuter et souvent défectueuses. 

Enfin, Berthelot (1881-1884) a proposé une méthode 
d'après laquelle la substance est brûlée dans un réci- 
pient doublé de platine et renipli d'oxygène comprimé 
(fig. 49). L'inflammation est produite par une étincelle Fra. 49. 

électrique, ou en faisant rougir par un courant un mince 
fil de fer et laissant tomber i'oxyde produit sur Ia substance. La « bombe 
calorimétrique » est complètement plongée dans l'eau d'un calorimètre. Cette 
méthode a le mérite de conduire à des expériences très rapides et presque 
toujours couronnées de succès ; mais, d'un autre côté, elle nécessite des 
appareils coût.eux et compliqués. 
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Dans le calcul des rdsultats expérimentaux, il ne faut pas oublier que 
l'oxygène employé pour la combustion et l'acide carbonique produit 
sont tous deux à l'état gazeux. Par suite de la disparition du premier 
gaz, de la chaleur est développde lorsque l'air extérieur pénètre pour 
prendre sa place. Cette quantiib dc chaleur est de 2.T calories par 
gramme-molécule, ou, si l'on emploie l'unit6 thermique dont nous nous 
sommes servi, 0,02 T ; à 18 degr&, cela fait 5,82 K. Pour réduire les 
chaleurs de combustion à volume constant, nous devons donc ajouter 
5,82 K pour chaque molécule d'oxyghe employée dans la combustion, 
et  retrancher 5,82 K pour chaque molécule d'acide carbonique (ou 
d'autre gaz) formée. 

Il faut aussi prendre en considération l'état d'aggrégation des substances 
employées. Pour les ramener à l'état gazeux, on a cette règle approximative 
que la chaleur de vaporisation au point d'ébullition T (température absolue) 
est d'environ - 25 T. La règle est exacte à environ 10 p. 100 près et sert 
au moins pour des calculs préliminaires. 

L'influence de l'état solide des substances est moins facile à éliminer, car 
on n'a pas encore tiré au clair les relations qui existent entre la chaleur de 
fusion et la nature de la substance (aussi bien qu'avec d'autres circonstances!. 
Sa grandeur varie beaucoup, d'un peu plus de 50 K. 

Avant .arriver aux valeurs numériques contenues dans les pages 
suivantes, nous devons dire qu'un grand nombre d'entre elles ont ét6 
contestées récemment. Les differents expérimentateurs sont actuelle- 
ment engagés dans une controverse sur la précision relative des méthodes 
employ6es par eux; quelle que soit l'issue de cette controverse, elle 
montre déjà que les erreurs de plusieursunités pour cent ont été com- 
mises sur les chaleurs de combustion, d'un c8t6 ou de l'autre. Les 
nombres qui suivent ne doivent donc &tre emplojés que dans ces limites 

a de précision. 
Voici les chaleurs de combustion obtenues pour les hydrocarbures 

.de la série du méthane : 
Différence 

CH4 2 119 K 
CzH6 3 704 )) 

1 586 

C3Hg 5 292 )) 

1 588 

C4H10 6 872 )) 

1 580 

c q i 2  8 471 )) 
1 599 

C6H14 9 992 N . 2 522 

La différence entre les chaleurs de combustion de deux homologues 
successifs est sensiblement constante. 
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CHAPITRE VI1 

LA SECONDE LOI DE LA THERMODYNAMIQUE 

L'énergie chimique ne peut être employée directement à produire des 
Zransformations physiologiques ou mécaniques, bien qu'elle soit la 
source de toutes ces modifications ; le plus souvent, la chaleur et 
quelquefois l'électricité apparaissent comme formes intermédiaires. Il 
est donc trhs important de connaître les lois suivant lesquelles la 
-chaleur se transforme dans les autres formes de l'énergie. 

Une réaction, c'est-à-dire une modification dans la répartition de 
l'énergie, ne se produit que lorsque deux états voisins correspondent 
à des valeurs différentes pour l'intensité de l'énergie. L'intensité de la 
chaleur est définie par la température ; toute faculté de produire du 
travail au moyen de la chaleur dépend, par suite, des différences de 
température. Aucune quantité d'énergie calorifique, si grande qu'elle 
soit, ne peut produire la plus petite quantitd de travail si elle est 
xépartie sur un certain nombre de corps qui sont tous à la même tem- 
pérature ; et nous voyons, tout d'abord, que la quantité de chaleur 
transformable en travail augmente proportionnellement à la différence 
d e  température dont on dispose. 

Des considérations plus précises montrent de plus que la chaleur 
abandonnée par un corps chaud qui se refroidit jusqu'à la température 
des corps environnants ne peut Btre totalement transformée en énergie 
mécanique. Imaginons, par exemple, un système formé de deux corps, 
du fer chauffé et une certaine masse de gaz froid enfermé dans un 
.cylindre muni d'un piston mobile ; si l'on place le fer chauffé dans le 
gaz, celui-ci s'échauffe, se dilate et produit une certaine quantité de 
Iravail. Cela ne peut se produire que parce qu'une certaine portion de 
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la chaleur perdue est employde à élever la tcnipdrature du gaz, ct cette 
portion ne peut pas être transforméc cn travail. La fraction cle la 
chaleur totale qui, dans les circonstances données, peut etre trans- 
formée en travail, est appelée le coef@cient économique. 

Ce fait, qu'une portion de la chaleur employée à produire du travail doit 
subir un abaissement de température, fut reconnu par Sndi Carnol des 1824. 
Ce savant fut ainsi conduit à comparer le passage de la chaleur d'une tem- 
pérature a une autre plus basse à la chute d'un poids, et à ~ o i r  dans cette 
chute la source du travail produit par la chaleur. 

Actuellement, cette conception n'est plus soutenable. Nous savons 
que la chaleur et le travail sont de niême nature, que ce sont, en fait, 
deux formes de l'énergie, et que l'un ne peut se produire que lors- 
qu'une quantité proportionnelle de l'autre disparaît. En ce sens, par 
suite, les idées de Carnot sont erronées. Mais, malgré cette erreur, 
Carnot découvrit un  autre principe, d'une importance capitale pour 
l'étude des transformations ; cette loi est la suivante : La quantité de 
travail que l'on peut obte?zir, dans des circonstances données, au  moyen 
d ' m e  quantité déternzi?lée de chuleur, est fonction de la températzwe 
seule et ne dépend ni de ln nalure des stibslances ni du  procedé par- 
ticulier que I'on emploie. 

Le principe résulte immédiatement de la conception adoptée par Carnot ; 
de même que le travail qu'on peut produire avec une certaine quantite d'eau 
dépend seulement de la hauteur de chute, de même le travail que peut pro- 
duire une « chute de chaleur )) est fonction de la température seulement. 
Quand on eut reconnu le peu de consistance de ce raisonnement, on dut 
introduire de nouvelles considérations. 

Ces nouvelles considérations sont dues à Clausius qui posa en prin- 
cipe que la chaleur 12e peul d'elle-mdme, passer d'un corps poid sur 
u ~ t  corps chaud. C'est là un cas particulier de ce principe général qu'un 
changement dans l'état de l'énergie de systènies donnés ne peut se 
produire que lorsque les intensités de l'énergie sont ditTérentes. 

Pour prouver, en nous appuyant sur cette noilvelle base, que la 
chaleur transformable dépend seulement de la température, considé- 
rons une transformation dans laquelle ces corps, après une série de 
niodifications convenables, reviennent à leur état initial ; c'est ce que 
l'on appelle un cycle. Nous admettons, de plus, que toiit échange d e  
chaleur, toute variation de volume peut &galement etre effectuée en 
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LA SECONDE LOI D E  L A  THERMODYNAMIQUE 277 

sens inrerse, en d'autres termes que les diff6rences de température sont 
toujours reversibles '. 

Au moyen de cycles réversibles, nous pouvons, à volonté, transfor- 
mer de la chaleur en travail, ou du travail en chaleur. Par exemple, 
on laisse détendre un gaz porté à une température élevée et à une 
forte pression ; i l  produit du travail ; un le refroidit alors et on le 
comprime à une pression inférieure ; il faut pour cela une dépense de 
travail ; ce dernier travail est moindre que le premier, de sorte que, 
finalement, nous obtenons du travail en excès. Si l'on procède en sens 
inverse, on dépense plus de travail que l'on n'en produit, et il se forme 
de la chaleur à une température plus élevée. 

Considérons maintenant un cycle d'opérations réversibles dans lequel 
le corps qui se modifie reqoit à la température la plus élevée T, une 
quantité de chaleur Q,, et perd, à la température la plus basse, T,, une 
quantité de chaleur plus petite, Q,. La quantité de chaleur transformée 
en travail est donc Q, - Q,. 

Suivons maintenant, entre les mémes températures, un second cycle 
tel que le corps reçoive à la température T, une quantité de chaleur Q, ; 
dépensons alors une quantité de travail telle que la méme quantité 
de chaleur soit abandonnée à la température la plus élevée ; à cette 
quantité de chaleur, il faut ajouter celle qui correspond au travail efïec- 
tué, de sorte que, finalement, la quantité totale de chaleur abandonnée 
à la température TI est Q',. 11 s'agit de savoir quelle relation il y a entre 
0, et Q',. Or Q; ne peut être plus grand que Q,, car alors la quantité 
Q',-Q, se serait élevée, d'elle-meme, à une température supdrieure, 
puisque, aprks le parcours des deux cycles, toutes les substances sont 
revenues à leur initial. Q', pourrait etre plus petit que Q,. Mais ceci ne 
serait pas d'accord avec le principe posé plus haut, comme nous le 
verrons en parcourant lcs cycles en sens inverse, ce que nous avons 
supposd possible. Alors, en effet, (1', est absorbé par le corps et 
produit un Iravail, au moyen duquel la quantité Q ,  (qui est plus grande 
que QI,) peut être élevée à la tempErature supéricure. Ici encore, nous 
avons donc de la chaleur passant (( d'elle-mênic >) à une température 
supdrieure, ce qui est en contradiction avec notre principe. Une seule 
conclusion reste donc possible, c'est que Q, = Q',, c'est-à-dire que le 
rapport de la chaleur transformable en travail à la chaleur totaIe mise 
en mouvement dans le cycle reversible est indépendant du procédé suivi 

La réalisation de tels cycles réversibles nécessiterait une durde infinie. On les 
considère seulement comme des cas limites idéaux, de méme qu'en dynamique on 
parle de solides parfaitement rigides, parfailemeiit élastiques, quoique ces sub- 
stances n'exislent pas en réalité. 
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ct de la substance employée, et se trouve d6tcrmind seulement par lcs 
tempEralures entre lesquelles la substance travaille. 

Il n'est donc nécessaire de doterminer ce rapport que dans un scul 
cas pour l'établir d'une façon tout à fait gén6rale. Les gaz sont les 
corps qui conviennent le mieux pour cela, car les relations qui les 
concernent sont celles quiont ét6 le mieux Btudi6es. Faisons donc par- 
courir à une certaine quantite de gaz (par exemple 2 grammes d'hÿ- 
adrogBn~) le cycle qui est représenté graphiquenicnt clans la figure 50. . 

Le gaz a d'abord la pression p, et le volume v, h la température T. 
(On le laissera dilater un peu, la température restant constante ; il cst 
nécessaire pour cela de lui fournir une quantité de chaleur Q,! corrcs- 

pondant au travail effectué. La pression 
et le volume sont alors p, et v,. On éloigne 

P alors la source de chaleur, et on laisse ibr le gaz se dilater davantage. Ici encore, i l  
effectue du travail, mais, ne recevant 
pasde  chaleur des sources extérieures, 
il doit dépenser sapropre chaleur et, par 

tq, u 8 p 7 v suite, se refroidir : la température Etant 
T', le volume et la pression sont p, et v,. 

F m  50. 
On comprime alors le gaz ; i l  faut pour 
cela une dépense de travail ; supposons 

qu'on enleve la chaleur dès qu'elle se produit, de sorte que la tempé- 
rature reste 6gale à T', la pression et le volume devenant égaux à p, et 
u,. Enfin, on isole le gaz, et on le comprime de nouveau. La chaleur 
produite reste dans le gaz et ékve sa température. La dernière partie 
d u  cycle est déterminée de telle sorte que, lorsque le gaz atteint sa 
température initiale T, il possède aussi son volume et sa pression pri- 
mitifs p, et v, ; cela est toujours possible à obtenir. 

Le travail effectué par le gaz en parcourant ce cycle est représenté 
par l'aire du quadrilatere curviligne 1234. Ce travail, en effet, est 
toujours égal au produit de la pression par la variation de volume d u  
gaz; par suite, la surface a12p représente le travail correspondant 
au passage de 1 à 2, car on peut toujours la décomposer en une infinité 
de  rectangles infiniment petits, dans chacun desqiiels les c6tés sont la 
pression et le changement de volume infiniment petit; de même, la 
surface p23y est numériquement égale au travail correspondant au 
passage de 2 à 3 ; de 3 à 4, nous avons le travail ; et de 4 à 1 ,  enfin, 
le travail ul46. Si l'on retranche la somme des deux derniers de la 
somme des deux .premiers, il reste, pour représenter le travail total 
effectué dans le parcours du cycle, le qiiaclrilat8re 2234. 
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Le travail effectud par un gaz passant du volume ui au volume u, à 
Pa température constante T est donné, comme nous l'avons vu pré- 

2, 
cédemment, par l'expression RT log 2, R étant la constante des gaz 

0 2  

.(Bgale en mesures thermiques à 2 pour une gramme-molécule). 
Par suite, la chaleur Q qu'il faut fournir dans cette portion du 

cycle est 2T log 9, le gaz n'absorbant de chaleur que par suite de 
G2 

son changement de volume. De 2 à 3, d'après nos hypothèses, il n'y 
a pas absorption de chaleur. De 3 à 4, le gaz que l'on comprime dé- 

u 
gage une quantité de chaleur Q' donnée par la formule Q' = 2T' log 2. 

us 
De 4 à 1, enfin, il n'y a pas d'échange de chaleur. 

Le rapport de la chaleur absorbde, Q, à la chaleur dégagée, Q', est 
donc 

T log - Q- UP 
Q' -- -- T' log U' 

213 

Pour les transformations adiabatiques 2, 3 et 4, 1 (sans Bchange de 
chaleur), nous pouvons appliquer Ia formule établie précédemment 

On a de plus 
plu, = RT 

donc : 

En substituant ces valeurs dans les équations, nous avons finalement 

k - i  T' 
(:) =T 

k-l T' (3 ==T 
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Le rapport des deux quantités de chaleur est alors 

Les quantités de chaleur absorbée ou dégagée par le corps qui par- 
court le cycle sont donc entre elles dans le même rapport que les 
températures absolues auxquelles se produisent les échanges: 

Par des transformations très simples, nous pouvons nzettre la 
dernière équation sous les formes siiivantes : 

Q - Q '  T-T'  --- 
Q T 

Q-Q'  T T' ---- 
Q' T' 

Q - Q' représente la chaleur transformée en travail ; par suite, la 
chaleur transformée en travail est 21 la chaleur absorbée totale dans le 
meme rapport que la différence des températures e b e  lesquelles 
s'effectue la transformation & la température d'absorption ; et, de même, 
la chsleur transformée est à la chaleur dégagée totale comme la diffé- 
rence des températures à la température à laquelle la chaleur est 
dégagée. 

Si l'on considère seulement de petites différences de température, 
le travail que peut produire une certaine quantité de chaleur clans un 
cycle réversible est inversement proportionnel à la température absolue 
à laquelle se produit la transformation. 

S'il était possible d'atteindre le zéro absolu de température, T' s'annulerait 

et, dans i'équation M- M, le premier membre serait égal à Q - T 
l'unité. Il suit de là que-Q' = 0, c'est-à-dire que, si l'on pouvait prendre 1s 
zéro absolu pour température inférieure, toute la chaleur communiquée au 
système serait transformée en travail. 

La quantité est ce que nous avons appelé plus haut le coefficient O x 
économique. Comme le cycle réversible que nous avons considéré est le plus 
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parfait que l'on puisse imaginer, il suit de là que le coefficient économique, 
T-T' ou le rendement d'une machine ne peut jamais être plus grand que T. 

I 

Une macliine à vapeur, par exemple, travaillant avec de la vapeur à 150 degrés 
centigrades et un condenseur à 1 7  degrés centigrades peut au plus transfor- 

150 - 17  
mer en travail - 0,31, c'est-à-dire à peine un tiers de la chaleur 

150+273 -- 
qu'elle regoit. En pratique, les résultats sont encore le plus souvent, beau- 
coup plus faibles. 

Avec une même température finale, nous obtenons des rendements plus 
grands à mesure que la température initiale s'élève. Entre 1 000 degrés 
centigrades et O degré centigrade une machine parfaite transformerait 0,785 
ou les quatre cinquièmes de la chaleur absorbée. 

Le principe que la chaleur transformable est inversement propor- 
tionnelle à la température absolue a beaucoup d'applications impor- 
tantes. Quoique l'emploi des mathématiques supérieures soit nécessaire 
pour les dhelopper rigoureusement, nous en indiquerons au moins 
quelques-unes. 

A l'aide de ce principe, nous 
pouvons arriver à une relation 
très importante, relative à la 

P vaporisation des liquides. Con- 
sidérons l'unité de masse d'un 

5 2  3 
4 

t 

liquide dont le volume est ei, 
sous une pressionp,, égale à la 
tension de sa vapeiir et  à la 
température T. Si l'on élève L. v 
très peu la température, de T 

FIG. 51. 
à T + cm, le volume augmente 
de clu, et la pression de dp. 

Supposons que le liquide se transforme complètement en vapeur. 
Il faudra pour cela lui communiquer p unites de chaleur, p étant la 
chaleur de vaporisation. La pression pendant ce temps reste constante, 
et le volume augmente d'une façon considérable. A+pelons 21 cette 
augmentation de volume, c'est-à-dire le volume de la vapeur diminuée 
du volume du liquide. Refroidissons maintenant la vapeur de dT, et, 
à la température T et sous la pression corrcspondante p, faisons-la 
condenser de façon qu'elle revienne à son état initial. La figure 51 
donne la reprdsenlation graphique de ce cycle, dans lequel le travail 
produit est re rdsenté par le quadrilatère 1231. . 

8-a - T - T I  
L'équation - - - 

(I T 
est applicable, et Q - Q', chaleur 
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transformée, est égale au travail représenté par le quadrilathre 1234, 
L'aire de ce quadrilatère est égale au produit de la ligne 14 représeniant 
la variation de volume u pendant la vaporisation, par la hauteur qui 
est égale 6 l'augmentation de pression de dp. Donc: 

La chaleur absorbée Q est la chaleur de vaporisation, p. Substit,uons 
enfin dT 21 T - T' et nous obtenons : 

ou: 

Ce qui donne une relation entre la chaleur d e  vaporisation, l a  
variation de volume et le rapport de la variation de pression à la 
variation de température '. 

Au moyen de cette equation, nous pouvons facilement démontrer le résul- 
ta t  que nous avons admis plus haut, savoir que les courbes des tensions. de 
vapeur de  l'eau e t  de  la glace se coupent sous un angle défini. Pour la vapo- 
risation de  l a  glace, nous avons une équation semblable. 

dp' a p ' = T ~ -  . 
dT 

'En retranchant les deux équations, on trouve : 

L a  grandeur dP1est l'augmentation de tension de  vapeur de l a  glace pour 
une variation de  température dT ; dp est l a  m&me augmentation pour l'eau. 
L a  chaleur. de vaporisation de  la glace, p', est plus grande que la chaleur de  

1 L'Bquation a étB établie pour le passage de l'état liquide à l'état de vapeur, mais 
on voit facilement qu'on pourrait obtenir une formule absolument semblable pour 
toute transformation d'un état à un autre (hétérogène), si la transformaiion se pro- 
duit à températur.e constante et sous pression constante (par exemple, transformation 
de la glace en eau, du carbonate de calcium en chaux et anhydride carbonique, etc.). 

On néglige la variation de volume qui se produit en passant de l'état solide à 
I'Blat liquide, psr\rapporl 1i celle qui se produit lors de la vaporisation. (Trad.) 
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vaporisation de l'eau, p ; la différence pr-p est égale à la chaleur de fusion de 
la glace, 1. Par suite : 

La courbe relative à la glace est donc plus inclinée que celle de l'eau et se 
trouve, aux températures inférieures à O", au-dessous de la courbe de tension 
de vapeur de l'eau surfondue, comme cela est représenté dans la figure 18. 

Nous pouvons encore, au moyen de l'équation précédente, détermi- 
ner l'influence de la pression sur la température de fusion de la glace. 

Ecrivons l'équation sous la forme : 

et appelons dT la variation du point de fusion produite par une varia- 
tion de pression dp. Si, comme dans le cas des vapeurs, la grandeur 21, 

c'est-à-dire le volume du deuxième &kat moins le volume du premier, 
est une grandeur positive, alors, comme T et p sont aussi positifs, dT 
et dp ont le m h a  signe ;-la pression varie dans le m&me sens que la 
température. Quand la glace' se change en eau, son volume diminue; 
zr 'est donc négatif et dT et dp ont des signes diffdrents, c'est-à-dire 
qu'en augmentant la pression on abaisse le point de fusion. Pour 
d'autres substances qui se dilatent en fondant, une augnientation de 
pression élève le point de fusion. 

En introduisant ces valeurs numériques exactes, nous pouvons calculer la 
variation produite dans ie'point de fusion de la glace par une augmentation 
de pression d'une atmosplière : 

T = 273 p = 80 cal. OU 80 x 42350 

en unités mécaniques ; le changement de volume d'un gramme de glace en 
fondant est de 0,09, car un gramme de glace occupe i c m c , 0 9  ; 

dp = 4 atm. = 4033. 

Nous avons donc : 
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La dissociation chimique constitue une application parliculi~ren~ent 
intéressante de celte équation. Cette transformation (voir livre X) est 
tout 3 fait comparable 3 la vaporisation, une substance, subissant 
une décomposition chimiqiic jusqu'à ce que, à une température deter- 
minée, les produits de décomposition aient atteint une certaine ten- 
sion correspondant à la tension de vapeur. Dans l'équation, p devient 
alors la chaleur de dissociation ou de d6composition. Cette chaleur 

peut Btre calciilée si nous connaissons 9 c'est-à-dire la variation de dl" 
la tension de dissociation avec la température. Comme cette de rn i~re  
grandeur peut être mesurée dans beaucoup de cas où la preniibre est 
inaccessible, nous avons là une aide irnportantc pour nous permeitre 
de péndtrcr dans cette difficile rCgion. 
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LIVRE VI11 

PIIOTOCHIMIE 

CHAPITRE 1 

Dans les différents phénomènes que nous avons étudiés jusqu'à pré- 
sent, l'dnergie nous apparaît comme étant intimemcrit liée à la malière 
pondérable, de telle sorte qu'une quantité donnée de matière possédant 
des propriétés déterminées doit néccssairement contenir en même 
temps une quantité déterminée d'énergie. Même lorsqu'on se trouve 
en présence d'actions à distance, comme dans la gravitation, l'énergie 
qui dépend de ces actions est proportionnelle à la masse de la matière 
et devient nulle lorsque cette dernière disparaît. 

Il en est tout autrement pour l'énergie qui est distribuée par myon- 
nement. Durant le trajet de huit minutes, que met la chaleur à arriver 
du soleil sur la terre, elle n'est reliEe à aucun véhicule pondérable, 
ou tout au moins à aucun soutien dont la masse soit connue de nous. 
Rvidemment aucun fait remarquable ne nous indique que l'espace soit 
rempli d'énergie ; au contraire, il se comporte beaucoup plus comnie 
le vide parfait. Ce n'est que lorsque des obstacles arrêtent la diffusion 
de l'énergie rayonnante que l'on constate sa présence et son action. 

La propagation de l'énergie rayonnante n'est point instantanée, elle 
nécessite au contraire un temps détermin6 quoique très court. 

La vitesse de propagation est 3 X IOt0  centimètres à la seconde. 
On est donc conduit à attribuer à l'ethel*, véhicule hypothétique de 

l'énergie rayonnante, une certaine masse m très minime, dont le mou- 
A B R Ë G E  DE caihi:~ G É I ~ É ~ A L E .  20 
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vement sera clfiternliné par la formule : 

E représentant l'élasticité et c la vitesse de propagation. Les actions 
qu'exerce l'énergie rayonnante lorsqu'elle rencontre de la matière pon- 
clérable pcuvent être très variées. L'énergie rayonnante peut se trans- 
former en presquc toutes les autres formes. La transforniation en cha- 
leur est la plus simple et la plus complete. 

Ce sont surtout les actions chimiques de l 'émrgie rayonnante qui 
nous intéressent, car elles jouent un rûle excessivement important 
dans les phénomènes terrestres. 

On a indiqué précédemment que l'energie chimique est la source 
principale, presque unique, de toute énergie utilisable. L'énergie cst 
fournie par des yhénomknes chimiques qui se produisent dans le soleil, 
elle est transmise par rayonnement à la terre et se transforme d'abord 
en chaleur, puis, indirectement, en l'énergie mécanique de phénomènes 
~ilétéorologiques, mise en évidence par le mouvement des masses d'air 
et d'eau. Une autre portion de l'énergie rayonnée, cependant, passe 
directement par l'intermédiaire des plantes, sous forme d'énergie chi- 
mique. 

Par l'action des rayons solaires, il se produit dans les plantes une 
série de phénomènes chimiques importants, dont les détails sont en 
général inconnus, mais dont le résultat est la séparation de l'acide 
carbonique de l'air en oxygène qui se dégage, et en composés contenant 
du carbone, principalement de l'amidon, qui s'assimilent. Comme la 
chaleur dégagée par la combustion de l'amidon se transformant en 
acide carbonique et en eau est de 4 124 calories par gramme, on voit 
qu'il faut employer la m&me quantité d'énergie pour former de l'ami- 
don avec les matières contenues dans les plantes, l'acide carbonique 
et l'eau. Cette énergie est exclusivement fournie par l'énergie rayonnée. 
par le soleil, car les plantes ne peuvent effectuer la transformation da 
l'acide carbonique qu'à la lumière solaire. 

On voit immédiatement que ce phénomène fournit l'énergie sous une 
forme beaucoup plus utile que les phénomènes météorologiques, et en réalité 
la  portion d'énergie que fournissent ces derniers par 1 intermédiaire des 
moulins a vent et  à eau est très petite en comparaison de celle qui est four- 
nie par les plantes. 

Tous les combustibles ont cette origine. De même l'organisme animal 
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et humain ne peut subvenir à ses besoins d'énergie autrement qu'en s'empa-- 
rant de l'énergie fournie par les plantes. 

Une seconde particularité très importante de l'énergie rayonnante. 
est l'extrême délicatesse de sa distribution dans l'espace. L'énergie- 
rayonnante conserve toutes les différences de distribution qu'elle pos-- 
sède au début, même après avoir parcouru des millions de lieues à 
travers l'espace, et forme ainsi un contraste frappant avec la chaleur- 
qui adhère à la matière et se trouve continuellement soumise à des. 
phénomènes d'altération et de diffusion. 

C'est de cette propriété que dépend avant tout la faculté de voir, cette 
faculté qui, d'après l'expression d'Herschel, nous donne plus que toute autre- 
les attributs de l'omniprésence. Les différences nombreiises et subtiles que 
possède l'énergie rayonnante quand elle quitte la matière déterminent sur l a  
rétine des réactions chimiques graduelles, qui nous communiquent une. 
image plus fidèle et plus complète du monde extérieur que tout autre sens. 

Cette même propriété de l'énergie rayonnante a acquis une importance 
technique. 

Dans la photographie on provoque sur la plaque sensible des réactions. 
tout à fait comparables, ce qui permet de fixer des états et des phénomènes 
momentanés. 

La photochinlie scientifique, comme la thermochimie, se développa 
donc autour des deux problèmes physiologique et technique, et les. 
commencements de ces deux sciences lie sont pas très éloignés l'un 
de l'autre. 

Priestley observa, en 1772, que l'air corrompu par la respiration 
pouvait 6tre assaini par des plantes vertes sous l'influence de la 
lumière solaire; Senebier et Ingenhousz reconnurent ensuite que 
l'action tenait à une décomposition de l'anhydride carbonique et à 
une séparation de l'oxygène. Le rôle important que joue ce phénomène 
dans la nature ne fut nkanmoins bien étudié qu'en 1840 par Liebig et 
en 1842 par J.-R. Mayer. 

Les premières observations sur le,s images obtenues par l'action de 
r6actions chimiques provoquées par la lumière à l'aide du chlorure 
d'argent furent faites par J.-H. Schulze en 1727, mais restèrent isolées.. 

La propriété de rayons l~umineux différents de produire différentes 
aclions sur cette matière impressionnable par la lumière fut reconnue 
par Scheele en 1777, qui photographia le premier le spectre solaire; 
Ritter découvrit en 2801 que la r6action chimique s'étend même au 
spectre invisible. Wollaston employa ensuite la propriété du chlorure 
d'argent, à la copie de silhouettes. 
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La v6ritable photographie prit naissance avec Dagucrrc (i838) qui 
découvrit le déueloppemrnt des images produites par la lum&re, sur 
lecluel repose la possibilité de fixer les images de la chambre obscure 
et d'effectuer cles photographies dans un temps trEs court. 

Le principe réside cn ce fait que dcs rdactions chimiques lumineuses 
excessivement faibles, qui n'ont produit aucune transformation visible 
de la surface sensiblc, peuvent etre rendues visiblcs par un traitement 

et faire ainsi apparaître une image. Bien que les moyens 
employEs aient été complbteint.nt niodifiés dans la suite, le principe 
n'en est pas moins resté le menic. 
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CHAPITRE II 

MESURE DE L'ACTION CHIMIQUE DE LA LUMIERE 

On a déjà dit plus haut que, depuis l'expérience descheele, on avait 
reconnu les diffbrences que présentent les différents rayons lumineux 
quant à leurs actions chimiques. Comme la plupart des matières étu- 
diees auparavant étaient surtout impressionnées par les rayons bleus, 
violets et ultra-violets, on crut tout d'abord que les rayons lumineux 
contenaient trois sortes différentes de mouvements ondulatoires tout 
fait indépendantes les unes des autres, la chaleur rayonnante, la lu- 
mière et les radiations chimiques. 

Cette idée a bientôt été reconnue fausse, et l'ensemble de nos connais- 
sances actuelles nous conduit à dire qu'il n'existe qu'une seule sorte 
d'énergie rayonnante, qui exerce différentes actions suivant la durée 
de ses vibrations et la nature de l'objet sur lequel elle agit. 

Par suite, la lumière qui agit chimiquement, et qui ne peut être dis- 
tinguée dela lumière visible, est soumise aux mêmes lois géométriques 
que cette dernière. Elle peut etre réfléchie, réfractee, polarisée, etc. 

En un mot, tout phénomène optique peut &tre photographié ; cela 
prouve que ce sont les rayons lumineux eux-mêmes qui produisent 
la réaction photographique. 

La mesure des effets chimiques de la lumière est un travail très 
important et très difficile. En général, elle coïncide avec la mesure 
des autres formes de l'énergie rayonnante et peut Atre effectuée à 
l'aide d'appareils thermo-électriques et bolométriques, pour la descrip- ' 
tion desquels nous renverrons aux traités de physique. 

Nous exposerons seulement ici les méthodes qui reposent sur l'étude 
quantitative des réactions chimiques. Ces méthodes, il est vrai, nous 
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290 LOIS CIIIMIQUES DE L'SNERGIE 
donneront des résultats qui dépendent de la nature de la matifire sen- 
sible (car des rayons de meme intensité, mais qui ont des ondiilations 
de longueurs différentes, produisent des réactions différentes). Mais 
nous pourrons néanmoins en conclure les lois générales de l'action 
chimique de la lumière, dans les limites où elles sont indépendantes 
de la longueur d'onde. 

La formation d'acide chlorhydrique dans un mélange à volumes 
dgaux de chlore et d'hydrogène a fourni un procédé excessivement fer- 
tile en résultats. 

A p r h  que Draper (1843) eut construit, dans ce but, un  appareil 
encore imparfait, Bunsen et Roscoë, dans un travail magistral, ame- 
nèrent la  méthode au dernier degré de perfection (1 857). 

La partie principale de leur appareil est représentée ci-contre (f ig. 52). 
Le mélange de chlore et d'hydrogène obtenu par Blectrolyse dans des 

proportions parfaitement exac- 
tes est introduit par h dans le 
« récipient d'insolation )) i, 
qui est construit en verre tres 

FIG. 52. fin et en forme de boule plate 
et qui contient de l'eau dans la 

partie inférieure ombrée. Il est en communication par un tube recourbé 
.avec le tube gradue R, qui se termine dans un  récipient e, également 
rempli d'eau. 

Si de la lumiere tombe sur la partie supérieure de i, il se forme de 
l'acide chlorhydrique, qui est immédiatement absorbé par Peau. Il se 
produit une diminution de volume, et l'eau contenue dans le tube k se 
déplace proportionnellement dans la direction de i; la distance par- 

.courue mesure l'action chimique de la lumière. 

L'appareil de Bunsen et de Roscoe est resté jusqu'à présent le plus parfait 
pour des recherches scientifiques, mais sa manipulation est pleine d'incon- 
-vénients, et des plus difficiles. Les inventeurs eux-mêmes ont employé pour 
les mesures courantes une autre méthode indiquée par Senebier, qui repose 
-sur le noircissement d'un papier enduit de chlorure d'argent. Le noircisse- 
ment produit ne peut pas être traduit immédiatement en nombres ; mais, si 
l'on fait reagir sur le papier différentes intensités lumineuses (que l'on peut 
produire dans des rapports parfaitement déterminés à l'aide des méthodes 
d'optique), on obtient une échelle de noirs correspondant ti des intensités 
lumineuses connues ; on pourra donc par comparaison obtenir une mesure 
d e  l'intensité lumineuse qui a réagi. 

Il faut indiquer ici un fait qui se deduira des lois photochimiques 
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que nous étudierons plus tard; c'est que 1'012 obtient des reacfions chi- 
miques égales, s i  le produit de l'intensité luminez~se et de la durée d'fil- 
solatio~z est le ~nênzs. On est ainsi délivré de la nécessité d'observer tou- 
.jours pendant une m&me durée ce qui produirait pour une lumière 
très faible un noircissement très faible, et pour une lumière très forte 
un noir si foncé qu'il serait impossible de le comparer et, par suite, 
d'avoir une mesure. En tenant compte de ce théorème, on voit que 
l'actinomètre le plus simple serait formé par un morceau de papier 
.enduit de chlorure d'argent, place dans un cadre, ayant une teinte 
grise. On observe le temps qui est nécessaire pour que le papier sen- 
sible ait la mBme couleur quc le cadre, et l'on écrit que l'intensité des 
rayons chimiques est inversement proportionnelle à ce temps. 

D'autres actinomètres, qui ont 6té construits frbquemment, ne pré- 
sentent rien de nouveau par rapport à ces deux méthodes. Une autre 
méthode, qui n'a été employée que très peu jusqu'à présent, est fondPe 
sur  un nouveau principe : c'est la  mesure galvanique des réactions 
photochimiques employée par Becquerel. 

Becquerel emploie une auge remplie d'eau acidulée ou d'une disso- 
lution de sel marin, et il y plonge deux plaques d'argent recouvertes 
.avec de l'iodure d'argent, puis il les met en communication avec le 
galvanomètre. Dès que de la lumière tombe sur une des plaques, la 
symétrie primitive cesse, et le galvanomEtre indique un courant qui est 
proportionnel à l'intensité lumineuse. A l'aide de cet appareil, Becque- 
rel a pu découvrir un certain nombre de faits importants et de lois sur 
les réactions photochimiques, et a pu les discuter quantitativement. 

Cette méthode est, de toutes celles employées jusqu'à présent, celle 
qui est susceptible de la plus grande exactitude et m6rite d'etre adoptée 
beaucoup plus qu'elle ne l'a été jusqu'à présent. 

Dans ces derniers temps on a indiqué une nouvelle disposition également 
très sensible à l'influence de la lumière ; elle est due à Gouy (1888). Elle 
consiste en deux fils de cuivre, dont l'un est poli, et l'autre oxydé en chauf- 
fant à l'air ; ces deux fils plongent dans une dissolution d'ammoniaque ou de 
sel marin. On ne connaît pas encore de recherches concluantes à ce sujet. 

Dans l'emploi des actinomètres, il faut remarquer, comme on I'a 
déjà dit, qu'ils ne donnent pas des résultats comparables pour les diffé- 
rentes sortes de rayons, c'est-à-dire que les actions de rayons dont les 
longueurs d'onde ne sont pas les m h e s  sont très différentes e t  
dépendent de la nature de la matière sensible. 
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CHAPITRE III 

LOIS DE L'ACTION PHOTOCHIMIQUE 

Il résulte de ce fait que l'on peut photographier tout phénomhne 
optique objectif, que les lois géométriques énoncées pour les phéno- 
mènes lumineux, dans l'hypothèse de rayons se propageant en ligne 
droite, sont valables aussi pour la part.ie chimiquement active'de 
l'bnergie rayonnante. Une n~uvel le  démonstration de ces lois n'offrirait 
donc rien de particulièrement intéressant. 

Les lois optiques qui se rapportent à l'intensité lumineuse sont beau- 
coup plus difficiles à étudier et ne peuvent étre examinées qu'avec 
des méthodes spdciales. 

Il fallait, avant tout, chercher si l'activité chimique était proportion- 
nelle à l'intensité lumineuse. C'est une question capitale pour toutes 
les mesures photocliimiques, qui a été, en réalité, admise a priori, 
comme l'hypothèse la plus simple et la plus sage. 

Une ddmonstration expérimentale de ce théorème a été faite par 
Draper en 1842. Il projeta, à l'aide d'une grande lentille, une image 
d'une surface blanche uniformément éclairée sur un appareil qui lui 
permettait de mesurer la quantité d'acide chlorhydrique formée par 
l'action de la lumière sur du gaz tonnant chloré; il put ainsi constater 
que, s'il recouvrait partiellement sa lentille à l'aide de secteurs d'angles 
connus, les réactions étaient proportionnelles à la surface libre de la 
lentille. Cette loi a été étudiée et confirmée par Hankel, en 1862, et par 
Bunsen et Roscoë en 2862. Il est vrai que la loi n'est exacte que si les 
conditions d'expérience ne changent pas d'une façon notable, si en 
particulier la réaction chimique n'éprouve pas de changenient de 
vitesse due aux matières produites dans la réaction. 
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Si la réaction chimique, c'est-à-dire la masse de matière transformée, 
est proportionnelle à l'intensité lumineuse, et si la transformation s'ef- 
fectue d'une façon uniforme, lorsque l'insolation aura duré un certain 
temps, l'action totale produite pendant ce temps est proportionnelle 
au produit de l'intensité lumineiise par le temps, à l'effeedphotochinziqtte. 

Si les conditions qu'on vient de signaler sont remplies, le pi.incipè se 
présente comme une conséquence nécessaire. Mais, même lorsque la 
seconde condition n'est pas remplie, c'est-à-dire lorsque la matiére est modi- 
fiée par l'action de la lumikre et que ce changement fait varier l'intensité 
de l'action, le même principe subsiste sous la forme suivante : pour obtenir 
la même action, il faut que le produit de l'intensité de la lumiére et de la 
durée de la réaction ait une seule et même valeur. On peut démontrer ce 
théorème par des considérations mathématiques, et il a même été énoncé dkja 
par Senebier et Malagutti comme évident a priori. 

Hankel, ainsi que Bunsen et Roscoë l'ont étudié expérimentalement d'une 
façon si approfondie qu'il est impossible de le mettre en doute. 

Une autre loi bien connue est la suivante : L'intensité d'une radia- 
tion issue d'un point varie en raison inverse du carré de la distance. 
Bunscn et Roscoë démontrèrent l'exactitude de cette loi pour les actions 
photochiniiques à l'aide de leur actinomètre; il a été également démon- 
tré pour la décomposition de l'acide carbonique par les plantes vertes. 

Bunsen et Roscoë étudièrent expérimentalement une série de rela- 
tions que Fresnel avait développées pour le passage de la lumière d'un 
milieu transparent dans un autre, et en montrèrent l'exactitude. Il est 
inutile d'énumérer ici ces différentes formules. 

Si la lumière traverse un milieu absorbant, la théorie nous apprend 
que son intensité diminue en progression géométrique, quand l'épais- 
seur du milieu augmente en progression arithmétique. 

Cctte relation fut également étudiée et confirmée par Bunsen et 
Roscoë. Ils ont démontré aussi qu'un liquide coloré diminue l'action 
chimique proportionnellement à la quantité de matière colorante 
dissoute, absolument comme nous le constalons pour l'intensité 
lumineuse de la lumière. 

Dans toutes ces lois nous considérons seulement la confirmation dcs 
faits obtenus avec des phénomènes purenient optiques; on peut se pro- 
poser un nouveau problème, en cherchant à mesurer la quantité 
d'énergie absorbée par la réaction chimique. Bunsen et Roscoë ont 
traité ce problème de la manière suivante pour le mélange de chlore et 
d'hydrogène : 

Les rayons d'une flamme constante traversaient d'abord un cylindre 
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rempli de chlore, et l'on niesurait la perte par absorption. On plaçait 
ensuite sur le chemin des mEmcs rayons un cylindre de longueur 
double et rempli du mélange détonant de chlore ct d'hydrogéne. Comme 
l'hydrogène absorbe infiniment peu les rayons lumineux, l'intensité de 
la lumière devait subir la meme diminution que dans le chlore seul, à 
moins que la lumière n'effectuiit un travail supplémentaire en traver- 
sani le molange ddtonant. La diniinution était cependant notablement 
plus grande ; les auteurs tirérent de là lcs conclusions suivantes : 

(( Les deux tiers des rayons d'une llamme éclairante, qui sont absorbés 
par le niélange dPtonant de chlore et d'hydrogène, servent à Bchauffer 
les gaz ; l'aulre tiers sert à fournir l'énergie ndcessaire pour mettre 
les gaz dans des conditions telles qu'ils puissent se combiner chimi- 
quement. )) 

Des recherches sur la portion active de la lumière qui tombe sur 
des matières sensibles ont indiqud que cette portion était très petite 
e n  général. D'après Pfeffer, i l  se forme dans les meilleures conditions 
U gr. 0000000537 d'amidon en une seconde, sur une surface de 4 cen- 
timEtre carré d'une feuille de laurier-rose. La chaleur de combustion 
d e  cette masse n'est que de 0,00022 calorie ; ce nombre niesure aussi 
l'énergie lumineuse necessaire à la formation de l'amidon, sous l'in- 
fluence de la lumière. 

Mais l'énergie rayonnante que reçoit 1 centimètre carré en une 
seconde par les jours d'étd les plus clairs est de 0'03 calorie ; ainsi la 
plante n'emploie pas la centième partie de cette énergie à des actions 
chimiques. 

On voit par là, pourquoi il y a des relations si peu marquées entre 
les pouvoirs absorbants des substances chimiquement actives et l'in- 
tensité de l'action des différents rayons. 11 est indiscutable que ce ne 
sont que les rayons absorbés qui peuvent exercer une action chimique. 
Mais, en général, la partie des rayons absorbés qui rdagit chimique- 
iilent est si petite l'absorption optique totale peut à peine donner 
une idée de l'absorption spécialement chimique. Cette dernière est 
sîirement contenue dans la première, mais est presque toujours coni- 
plètement masquée par elle. 

On a déjà indique plusieurs fois que les substances sensibles sont 
modifi6es de façons différentes par les diflërents rayons. En gdnéral, 
ce sont les rayons qui ont les longueiirs d'onde les plus courtes, qui 
sont les plus capables.d'esercer des réactions chimiques, et pourtant 
dans le cas le plus important, dans la décomposition de l'acide carbo- 
nique par les plantes vertes, ce sont les rayons qui ont cles longueurs 
d'onde plus grandes, depuis les rouges jusqu'aux jaunes, qui sont les 
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plus efficaces. Sur La rétine de l'œil, sur laquelle l'irritation qui dégage 
la sensation visuelle est vraisemblablement une reaction chimique, 
.ce sont les rayons verts et jaunes qui réagissent de la facon la plus 
intense. 

On ne sait absolument pas do quelles circonstances dépendent ces diffé- 
yences. L'absorption joue un rôle en tant que des rayons non absorbables 
sont nécessairement sans effet ; mais ce que l'on n'a pas encore pu recon- 
naître, c'est pourquoi, p!rmi les rayons absorbés, certains d'entre eus exercent 
l'action chimique, tandis que d'autres ne produisent que de la chaleur. 

On peut arriver à une représentation hypothétique générale de l'ac- 
tion chimique de l'énergie rayonnante, en tenant compte de l'influence 
spécifique de la période vibratoire de cette dernière. 

On sait que des corps chauffés rayonnent de l'énergie, dont la lon- 
gueur d'onde devient plus petite à mesure que la température s'élève. 
II se passe donc dans les corps chauffes des phénomènes qui engendrent 
ces vibrations de l'éther. 

Réciproquement, on peut parfaitement s'imaginer que, si de l'éther 
en  vibration réagit sur les corps, il' y provoque des états qui sont 
comparables à ceux que l'on obtient à une température très élevée. 

Ce dernier phénomène n'est possible, il est vrai, que dans des cir- 
constances tout à fait particulières, lorsque les vibrations que produit 
l'éther dans le corps sont de meme durée que celles de 1'8ther. Ce 
n'est qu'à cette condition qu'il peut y avoir absorption spécifique, de 
même qu'une corde ne peut absorber en proportion notable l'énergie 
vibratoire d'un son que si elle a la meme période vibratoire que le 
son. 

Devant un tel excédent d'énergie les molécules des corps mises en 
vibration ne se comporteront pas de la même manière qu'à l'état ordi- 
naire. Il se produira, en général, un Bbranlement de toute la consti- 
tution moléculaire, et les atomes, s'ils peuvent prendre des positions 
plus stables qu'auparavant, iront les occuper. C'est le cas le plus 
général de la décomposition par l'action de la lumière. 

Mais on peut concevoir aussi que cet excédent d'énergie sera employé 
à produire une action qui nécessite une absoption d'énergie. Tel est 
le cas pour la décomposition de l'acide carbonique par les plantes 
vertes. 

La premiere action de la lumiere sur des matières sensibles est donc 
ioujours un travail. 

On a souvent comparé l'action du mélange de chlore et d'hydre- 
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gène 5 celle de la poudre, et attribud à la lumière le rôle de 1'Btiiicelle 
qui n'agit que pour provoquer la combinaison. Ceci est absolument 
exact quand le mélange détonant de chlore et d'hydrogène est amené 
à l'explosion. Mais ceci n'a lieu que si la  lumière agit asscz violem- 
ment pour que, par la combinaison des premières molécules de gaz, 
celles qui sont avoisinantes soient échauff4es au-dessus de leur tempé- 
rature de combustion, l'action se propageant ensuite avec une grande 
vitesse dans toute la masse. Il en est tout autrement dans l'appareil 
de Bunsen et  Roscoë. Dans ce cas, la chaleur est enlevée des qu'elle 
se forme, et l'action ne continue pas. 

Le fait que dans l'appareil indiqué la combinaison est proportion- 
nelle & l'action de la lumiere est une preuve certaine que la lumikre 
fournit ici un travail proportionnel à son intensité. Car ce mélange 
détonant de chlorc et d'hydroghe n'est pas une matière zitslable à 
proprement parler. En mécanique, on dit qu'un équilibre est instable, 
si le moindre travail parvient à le détruire et à provoquer un  dépla- 
cement plus ou moins considérable du système. Mais on peut chauffer 
le mélange de chlore et d'hydrogène d'une façon assez notaMe, sans 
qu'il fasse e ~ ~ l o s i o n ,  et il supporte sans difficulté les secousses méca- 
niques. Le mélange de chlore et d'hydrogène se trouve donc appa- 
remment dans un équilibre stable. Mais ses atonies peuvent former un 
dquilibre beaucoup plus stable, lorsqu'ils se transforment en acide 
chlorhydrique. 

Pour employer une comparaison mécanique, on peut dire que l'équilibre du 
mélange de chlore et d'hydrogène est à peu près analogue à celui d'un 
prisme place sur sa base. Ce dernier est stable, car de petits à-coups ne par- 
viennent Das à renverser le  rism me. Mais. si la ~oussée suraasse une certaine 
limite déierminée par la conformation du pri&nel il se rkverse. Ce travail 
est com~arable à celui aue fournit la lumière dans le mélange détonant de 

1 1 D 

chlore et d'hydrogène, et c'est pourquoi la masse d'acide chlorhydrique formé 
est proportionnelle à l'intensité de la lumière qui réagit, c'est-à-dire propor- 
tionnelle au travail disponible. 
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CHAPITRE IV 

L A  PHOTOGRAPHIE 

La méthode à l'aide de laquelle Daguerre parvint à former de vEri- 
tables reproductions photographiques consistait à exposer une plaque 
d'argent (ou une plaque de cuivre fortenient argentée) aux vapeurs 
d'iode, puis à faire agir sur cette plaquell'image obtenue dans la 
chambre obscure. Après cette action (qui ne demande que quelques 
secondes) on expose la plaque, sur laquelle aucune image n'est visible, 
aux vapeurs de mercure légèrement chauffé. Ces vapeurs se conden- 
sent au contact de la plaque, et en quantité d'autant plus considérable 
que la lumière a réagi plus fortement au point considéré. Si l'on 
regarde la plaque de telle façon que les parties brillantes ne réfléchis- 
sent que peu de lumière vers l'œil, les parties où il y aura eu conden- 
sation de gouttelettes de mercure apparaîtront plus claires que le 
fond, et d'autant plus claires que la condensation sera plus marqube. 

La thhorie de ce procbdé repose avant tout sur ce fait que Ies 
vapeurs se condensent plus facilement aux endroits rugueux qu'aux 
endroits polis. Aux endroits où la lumière a réagi sur l'iodure d'argent, 
celui-ci a été partiellement décomposé, et par suite il s'est formé une 
meilleure surface pour le dépôt des gouttelettes de mercure. Il faut peut- 
être ajouter à cela que l'argent provenant de la décomposition de l'io- 
dure a plus d'affinité pour le mercure et, par suite, le condense mieux 
que l'iodure d'argent non décomposé. Des recherches postérieures à 
la méthode de Daguerre ont montré que le moindre changement local 
dans l'état de la surface d'une couche polie modifie beaucoup la facon 
dont les vapeurs se condensent à son contact. 

La méthode de Daguerre est maintenant généralement abandonnde. 
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Elle fut d'abord remplacée par la méthode au collodion de Scott 
Archer. 

Une solution de coton poudre (cellulose nitrée) dans l'éther et l'al- 
cool est additionnée de certains iodures : iodure de cadmium, d'ammo- 
nium, etc., solubles dans le liquide. On recouvre une p l q u e  de vcrre 
de cette dissolution et, quand la majeure partie de l'éther est évaporée, 
on plonge la plaque dans une dissolution d'azotate d'argent. Il se 
forme dans la couche de collodion un précipité d'iodure d'argent, et ce 
précipit6 est sensible à la lumière. 

Si l'on place une telle plaque dans la chambre obscure, et si on 
l'éclaire pendant un temps convenable (quelques secondes au grand 
jour), on ne peut reconnaître aucune trace d'image sur la couche blanc 
jaunâtre de collodion. Cette image n'apparaîtra que sous l'action d'un 
mélange de nitrate d'argent et d'une liqueur réductrice, par exemple 
une dissolution de pyrogallol, de sulfate ferreux, etc. 

L'argent qui se sépare se dépose de préférence aux endroits où la 
luniiére a produit son action et forme une image dans laquelle l e  
dépôt d'argent est proportionnel à l'intensité lumineuse. En traitant 
cette image (( développée N par un dissolvant de l'iodure d'argent, par 
exemple du cyanure de potassium ou de l'hyposulfite de soude, on 
enlève l'excès d'iodure d'argent, et il reste un négatif, c'est-à-dire 
une image dans laquelle les parties lumineuses sont opaques, et les 
ombres transparentes. 

La théorie de ce procédé repose sur ce fait, que les matières solides 
qui se précipitent d'une combinaison liquide se rassemblent de pré- 
férence aux endroits où il y a déjà une parcelle de la matière solide. 

Par l'action de la lumière, il 3- a formation de traces (très minimes) 
d'argent métallique. Chaque parcelle d'argent tient lieu de centre 
d'attraction pour l'argent que laisse déposer .la liqueur employée au 
développement de la plaque, et cet argent se partage, par suite, propor- 
tionnellement au nombre de ces centres. 

On peut continuer l'action jusqu'à ce que l'épaisseur du précipité 
d'argent soit assez grande pour le but qu'on se propose. Mais, comme 
l'indique l'explication donnée, le grain de l'image devient de plus en 
plus grossier à mesure que l'on continue le développement. 

Actuellement on a abandonné aussi le procédé au collodion. Les plaques 
préparées comme nous venons de l'indiquer doivent rester humides et être 
employées dès leur sortie du bain d'argent, de telle sorte qu'il faut les pré- 
parer peu avant l'opération. Les plaques. employées actuellement peuvent au 
contraire être préparées bien avant et conservées pendant un temps quel- 
conque. 
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On les obtient en versant sur des plaques de .verre une dissolution de 
gélatine incolore, dans laquelle On a mis en suspension du bromure d'argent 
précipité, puis on dessèche. Ces plaques au gélalino-bomure sont encore 
bien plus sensibles que les plaques au collodion ioduré. Comme les précé- 
dentes, elles ne forment pas d'image immédiatement après avoir reçu la 
lumiére, il faut d'abord les dSvelopper. A cet effet, on emploie non pas une 
dissolution qui laisse déposer de l'argent, mais un réducteur très énergique, 
comme l'oxalate de fer et de potassium, une dissolution alcoolique d'hydro- 
quinone, etc. Le développement consiste à réduire, aux endroits insolés, l e  
bromure d'argent à l'état d'argent métallique. 

La théorie de ce procédé est analogue à celle du collodion ioduré. Ici aussi 
l'argent, qui se produit par l'action du réducteur sur le bromure d'argent, se 
sépare, et avant tout aux endroits qui se trouvent à côté de petites parcelles 
d'argent mises en liberté par l'action de la lumière. .On peut dire plus exac- 
tement encore : les parcelles de bromure d'argent, qui se trouvent à côté 
d'argent métallique, deviennent par ce fait même plus facilement réductibles. 
On le constate en plongeant une plaque au gélatino-bromure, qui n'a pas été 
exposée à la lumière, dans le bain développant ; si on touche cette plaque 
avec un fil d'argent, il se produit immédiatement une tache noire d'argent 
réduit. 

Toutes ces méthodes donnent des images négatives, c'est-à-dire où 
les ombres sont transparentes et les lumières opaques. On obtient des 
images positives par un  procédé de report; on fait tomber la lumière à- 
travers le négatif sur  du  papier sensible. 

Les rapports d'ombres et de lumières se renversent à nouveau et 
apparaissent alors tels qu'ils étaient primitivernsnt. 

Le nombre des procédés de report est considérable. En général, on 
emploie des combinaisons d'argent, qui noircissent à la lumière, en 
particulier du papier imprégné d'albumine <( salée N avec du  chlorure 
d'ammonium, et plongée dans u n  bain de nitrate d'argent. 

Un certain nombre d'autres procédés reposent sur  ce fait qu'un 
mélange de gélatine et d'un chromate devient insoluble par l'action dc- 
la lumière, l'acide chromique étant réduit à l 'état d'oxyde qui forme 
avec l a  gélatine une combinaison insoluble. 

D'autres méthodes s'appuient sur  la  réduction, par la  lumière, des 
sels ferriques en présence de matieres organiques, telles que l'acide 
oxalique, l'acide tartrique, le  sucre, etc ... On ne peut que noter ici ces 
faits intéressants. 

Une observation remarquable a été faite par H.-'MT. Vogel (1874). 
Les sels d'argent sont surtout sensibles, comme on l'a déjà dit, aux 

rayons de faible longueur d'onde, bleus, violets et  ultra-violets. 
Si l'on teint des plaques sensibles (en particulier au  gélatino- 

bromure) avec des matières colorantes organiques différentes, lc  
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terrain de sensibilité sera plus ou moins changé, il sera recul6 en par- 
ticulier du c6té des grandes longueurs d'onde. L'action n'a pas encore 
6th complEtement éclaircie ; bien qu'il soit bien évident que ce sont seil- 
lement les rayons, qui sont absorbés, qui peuvent réagir et que, par 
l'emploi de matières colorantes appropriées, on puisse amener les 
rayons en quesiion à ktre absorbés dans la plaque, il ne faut néanmoins 
pas encore concllire que les rayons absorbés par la matiére colorante 
exercent leur action sur les parcelles voisines de bromure d'argent, ct 
il faut laisser à l'avenir le soin de nous donner une explicalion suffi- 
sante de cette observation importante, au point de vue théorique 
comme au point de vue pratique. 
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LIVRE IX 

É L E C T R O C H I M I E  

CHAPITRE 1 

Une baguette de zinc parfaitement pur n'est pas attaquée par l'acide 
sulfurique, non plus qu'une tige de platine. 

Mais, si l'on plonge à la fois le zinc et le platine dans l'acide sulfu- 
rique élendu, et si l'on met leurs extrémités superieures en communi- 
cation soit directement, soit par l'intermédiaire d'un fil métallique, le 
zinc se dissout, et l'hydrogène provenant de l'acide sulfurique apparaît 
à la surface du platine. En meme temps, le fil qui rejoint les deux 
baguettes possède des propriétés particulières ; si on le tient parallè- 
lement à une aiguille aimanthe, cette aiguille subit immédiatement 
une déviation ; si on le coupe en un point et qu'on place ses extré- 
niités sur un papier dc tournesol humecté avec une dissolution saline, 
il se produit du c6té du zincune tache bleue, et du c6té du platine une 
tache rouge ; enfin le fil s'échauffe. 

Tous ces phénomènes disparaissent si on retire un des niétaux du 
liquide. 

Ces phénomènes nous montrent que dans la disposition indiquée 
l'action chimique qui se produit entrcle zinc et l'acide sulfurique pro- 
duit des effets à une certaine distance du point où se produit cette 
action, et notamment dans le fil. Il faut donc que l'énergie chimique, 
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(qui se produit à l'endroit où l'acide sulfurique attaque le zinc, 
.se soit transformée en une autre forme d'énergie, capable de se 
,transporter par l'intermédiaire dcs métaux oii des liquides, et qui de 
\plus peut fournir des effets mécaniques, chimiques et thermiques en 
d e s  endroits quelconques de son parcours. 

Le seul chanpment  que l'on observe dans les propriélés des sub- 
p stances qui produisent cette action est que les métaux se sont chargés 
.d'Blectricité; le zinc a été chargé d'électricité I-régative, et le platine 
,d'Blectricité positive. 

Si  l'on relie les deux métaux par un conducteur, ces différences ne 
:se neutralisent pas, car, après avoir éloigné le condiicteiir, on trouve que 
.les métaux sont encore chargés. 

D'autre part, nous savons que des charges Electriques de signes con- 
araires se neutralisent dans des conducteurs métalliques. Il ne nous 
,reste donc qu'à conclure que les charges électriques se sont continuelle- 
ment neutralisées dans le conducteur, mais qu'elles se sont reproduites 

d ' u n e  façon tout aussi continue dans les métaux. Il se produit ainsi dans 
le système ce que l'on nomme un courant électrique; le courant élec- 
' trique est relié à l'action chimique qui se produit sur le zinc à un double 
,point de vue: au point de vue du temps, car il cesse dès qu'on empeche 
S'action chimique de se produire sur le zinc d'une faqon quelc,onque ; 
.au point de vue de ses effets, car il peut produire du travail et con- 
Rient, par suite, de l'énergie qui provient clu phhomene chimique, 
aseule source dont on dispose. On peut donc dire que, dans la dispo- 
bsition qu'on vient de décrire, l'énergie chimique se transforme en 
bBnergie élec trique. 

Cette transformation doit avant tout être sounlise à la loi d'équiva- 
I lence. Tandis que dans la dissolution du zinc dans l'acide sulfurique 
:sous sa forme ordinaire, toute l'énergie chimique se transforme en clia- 
Aeur, il faut ici que la quantité de chaleur qui se procliiit à l'endroit 
a t taqué soit d'autant moindre qu'il y aura plus d'énergie électrique 
q u i  passera dans le fil conducteur. Si on laisse aussi cette dernière 
dnergie se transformer en. chaleur, il faudra que la somme des quan- 
i3itEs de chaleur produites soit constante et égale à la chaleur de dis- 
.solution du zinc. 

Ces conséquences du principe de la conservation de l'énergie ont été 
w6rifi6e.s expérimentalement par Joule et surtout par Favre en 1854. 

Un système formé de zinc, d'acide sulfurique et de platine, c'esl-à- 
4 r e  ce que l'on nomme ordinairement un éldment galvanique, peut 
,&ransEormer en énergie Blectrique plus de la moitié dc la chaleur de 
.dissolution du zinc ; mais, si l'on transforme cette dernière en cha- 
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leur (en faisan1 passer le courant dans des fils longs et fins), la quan- 
tité de chaleur primitive reparaît intdgraleinent. 

On peut de meme transformer en travail mécanique l'énergie élec- 
trique, que l'on obtient au moyen de l'énergie chimique, en se ser- 
vant des forces électro-magnétiques. 

Alors la formation totale de chaleur deviendra plus petite et d'une 
quantité égale à la quantité de chaleur équivalente au travail méca- 
nique. Cette conclusion du théorème de l'énergie a été démontrée par 
Favre. 

Finalement on peut employer l'énergie électrique obtenue à produire 
des actions chimiques. Si l'on fait passer le courant de plusieurs de 
ces éléments galvaniques par deux lames de platine, qui plongent dans 
de l'acide sulfurique étendu, il se produit sur ces lames un dégagement 
d'oxygène el d'hydrogène. 

La quantité de chaleur développée est de nouveau moindre qu'au- 
paravant et exactement de la quantité de chaleur dégagée par la 
recombinaison de ce m6lange détonant de gaz mis en libertd. Ici aussi 
le théorème de l'énergie est exactement vérifié. 

De même que les autres formes d'énergie, l'dnergie électrique peut 
être considérée comme un produit de deux facteurs, dont le premier 
se nomme masse électrique, et l'autre potentiel, tension ou force élec- 
A90nzotrice. 

Le premier facteur est une quantité, l'autre une intemitad ; par suite, 
l'énergie électrique ne pourra posséder un état durable dans un sys- 
tème, dans lequel elle pourra se mouvoir librement, que si la seconde 
grandeur est la même partout. Si ceci n'a pas lieu, il se produit un 
changement d'état, au moyen duquel on pourra produire du travail, 
comme on peut produire du travail dans les changements d'états res- 
pectifs de la chaleur ou des autres formes d'énergie. 

On a l'habitude de considérer l'autre facteur, la masse électrique, comme 
possédant une existence objective dans les phénoménes électriques, et toute la 
nomenclature électrique repose sur .cette conception. 

Bien que cette maniére de voir soit satisfaisante dans bien des cas, il faut 
néannioins remarquer que la réalité objective des phénomènes électriques est 
l'énergie électrique, et qu'il ne faut attribuer aux dénominations usuelles que 
la valeur d'une représentation claire et concise dans bien des cas. 

L'énergie électrique est donc le produit d'une niasse électrique et 
d'une tension 1. 

1 Cette expression concise sera dorénavant employée au lieu de « diiï6rence de 
potentiel )> ou de (1 force électromotrice )). 
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Si l'on appelle intensité 1 du courant la niassc électrique qui, dans un 
courant dectrique, traverse en une seconde la scction du conducteur, 
et E la tension entre deux points du conductciir, l'énergie correspon- 
dant à ce mouvement électrique sera par définition égale à EI. 

Si le courant ne produit aucun autre travail extérieur dans la partie 
du conducteur considérée, son énergie se transformera complètement 
en chaleur ; si l'on désigne cette clernièrc par \Y, on aura : 

On a l'habitude de se représenter la façon, dont l'énergie électrique 
se transforme en chaleur de la menie nianière qu'on se représente la 
transformation du travail mécanique d'un courant liquide en chaleur : 
par une sorte de frottement, qui s'oppose au mouvement dlectrique et 
qui ne peut être surmonté sans qu'une partie de l'énergie se transforme 
en chaleur. 

La tension de l'électricité correspond à la pression, sous l'action de 
laquelle se produit le mouvement du liquide. 

En tenant compte de ces remarques on définit la résistame R d'un 
conducteur le rapport de la tension E et de la masse électrique qui a 
traversé le conducteur pendant l'unité de temps grâce à cette tension, 
c'est-à-dire de l'intensité 1. ' 

On a par suite : 

C'est la célkbre loi d'Ohm : L'intensité du courant est égale au 
rapport de la tensi0n.à la résistance. 

Si l'on remplace dans l'égalité trouvée precédemment : 

la tension E par la valeur trouvée 

E = IR ,  

1' = FR.  

La quantité de chaleur, développée par le passage de 19électricit6 
dans un conducteur, est, pour une mbme résistance, proportionnelle 
au carré de l'intensité (masse électrique passant pendant une  seconde) ; 
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et pour une même intensité, elle est proportionnelle à la résistance. 
Ce théorème a été trouvé expérimentalement par Joule (2841) et a 
été vérifié un grand nombre de fois. 

Pou) les grandeurs dofinies ci-dessus on a adopté des unités, qui 
sont déduites de la considération des phénomhnes électrostatiques, ou 
électromagn6tiques, d'une façon que je ne puis exposer ici. Cornnie unité 
de résistance, on prend c,elle d'un fil de mercure de 106 centimètres 
de longueur et de 1 millimètre carré de section à O" ; cette résistance se 
nomme un ohm. L'unité de tension est déterminée de telle façon que 
la tension d'un élément galvanique formé de cuivre dans une solution 
de sulfate de cuivre et de zinc dans une solution de sulfate de zinc soit 
égale à 1 ,IO; on l'appelle voll. 

L'unité de masse électrique est déterminée par les deux autres - 
l3 

d'après l'équation 1 = . c'est la masse électrique, qui traverse cn K 
une seconde la section d'un conducteur, dont la tension est I volt 
et la résistance I ohm. On l'appelle un coulomb, et l'intensité du cou- 
rant correspondant est d'un ampère. 

Ces grandeurs sont choisies de telle façon que l'énergie électrique 
volt x coulomb est égale à 10 000 000 unités absolues. Mais la calo- 
rie comporte 42 350 unités de gravitation, ou 42 350 X 980 unités 
absolues, car l'intensité de la pesanteur est égale à 980 unités absolues. 
Par suite, l'unité d'énergie Electrique, volt X coulomb, est égale à 
0,2i.I calorie ; un conrant qui traverse avec une tension de 1 volt 
pendant une seconde une résistance de 1 ohm, ce qui met en mouvement 
1 coulomb, développe assez de chaleur pour élever la température de 
1 gramme d'eau de O" à 0",242. 
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CHAPITRE II 

LOI DE FARADAY 

Le mouvement électrique se produit, dans les corps qui le permcl- 
tent, de deux façons différentes. 

Les conducteurs de la premiére classe, quand ils sont traversés par 
un courant électrique, s'échauffent conformément à la loi de Joule et 
n'éprouvent aucun a u b e  changement matériel. 

A cette classe appartiennent lesmétaux et leurs alliages, le charbon 
et quelques autres corps. 

Les conducteurs de la deuxidme classe ne livrent passage au mou- 
vement électrique que s'il se produit en m6me temps une transforma- 
tion chimique. Cette classe comprend principalement les sels à l'état 
dissous ou fondu, et, de plus, les solutions aqueuses des acides et des. 
bases, tous ces corps étant, comme on le voit, des substances compo- 
sées. 

Dans ces conducteurs de deuxième classe ou dlectrolytes le mouve-- 
ment de l'électricité se produit de telle façon que les métaux (ou les 
radicaux métalliques) des sels et des bases, ainsi que llhydrog&ne des 
acides, se déplacent du c6té positif du circuit vers le côté négatif; les 
radicaux acides ou les éléments correspondants, tels que le chlore, le ' 

brome, l'iode, ainsi que 1'h.ydroxyle des corps basiques, se transportent 
en sens inverses. Auxendroits où les électrolytes touchent aux métaux, 
ces parties ou ions sont mises en liberté. 

Faraday découvrit en 1833 la loi générale suivante : des masses 
d'électricité égales, passant à travers des Blectrolytes différents, dé- 
placent des quantités équivalentes des différents ions. Si l'on dispose 
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différents électrolytes dans le même circuit (dans lequel, d'après les. 
lois de l'électricité, des masses électriques égales passent dans des temps. 
égaux par chaque section), les niasses des métaux mis en liberte et 
d'hydrogène, ainsi que les masses des radicaux acides mis en liberté, 
sont en proportions équivalentes. 

L'équivalent d'un élément est, comme on le sait, le quotient de son poids- 
atomique par sa valence. Si l'on a disposé, par exemple, sur un circuit des. 
solutions de nitrate d'argent, de sulfate de cuivre et de trichlorure d'anti- 
moine, les masses de métaux mis en liberté sont dans le rapport de 108 d'ar- 

1 1 
gent à 5 63,3 de cuivre et à - 120 d'antimoine. 

3 
1 1 

Pour les radicaux acides, il y a mise en liberté de Az03 ,  s S04 et 5 Cl3- 

Les molécules électrolytiques ou ions d'6galesvalencss se comportent'. 
comme si chacune d'elles possédait la même capacité pour l'électricité,. 
de telle sorte qu'un certain nombre de ces ions mettent en mouvement 
des quantités égales d'électricité, quelle que soit leur nature. 

On sait que certains corps, en particulier les métaux, peuvent réagir. 
avec différentes valences ; ainsi le mercure et le cuivre peuvent avoir . 
pour valence 1 ou 2, le zinc 2 ou 4 ,  le fer 2 OU 3. Suivant que l'on 
emploie comme conducteur l'un ou l'autre des composés de ces métaux,. 
chaque atome mettra en mouvement autant de fois la  masse électrique. 
qui correspond & un atome de valeur 1 que le métal possède de valence- 
dans le composé considéré. 

Sil'on prend pour unité la masse électrique mise en mouvement 
par 1 gramme d'hydrogène, 63 gr. 3 do cuivre déplaceront une unit&. 
dans les composés cuivreux et  deux unités dans les sels cuivriques. De, 
m&me 56 grammes de fer entraînent deux unités dans les composés 
ferreux, et trois dans les composés ferriques. Le groupe Fe (CAzI6, 
transporte, comme composant du ferrocyanure de potassium, quatre.  
unités d'électricité négative ; comme composant du ferricyanure trois .  
unités seulement. 

Nous aurons donc constamment à distinguer des ions monovalents,. 
bivalents, trivalents, etc.. . 

L'hydrogène et les métaux qui transportent de l'électricité positive. 
sont appelés ions positifs ou cathions ; l'hydroxyle, les halogènes et 
les autres radicaux acides, avec lesquels se meut 1'6lectricit6 négative,. 
sont les ions négatifs ou anions. 

. 

Pour hien comprendre la loi de Faraday, il ne faut pas croire que la sépa- 
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ration des ions aux &cLrodes, c'est-à-dire aux endroits où l'électricité quitte 
la liqueur électrolytique pour passer dans les conducteurs métalliques, soit 
la partie essentielle de la loi. Ce n'est pas le cas ; la loi se rapporte, au con- 
traire, à un mouvement électrique quelconque dans le conducteur de deuxième 
classe. - ~ 

, Mais la séparation des ions aux électrodes est le meilleur moyen pour 
vérifier l'exactitude de la loi de Faraday. 

Dans les reclierches faites jusqu'à présent, la loi de Faraday a été vérifiée 
très exactement : la masse électrique est toujours exactement proportionnelle 
à la masse des ions mis en liberté, et ces derniers sont dans le rapport des 
équivalents pour des masses électriques égales. 

En particulier, on n'a trouvé dans les électrolytes aucun indice de l'exis- 
tence, considérée comme possible par différents expérimentateurs, de la con- 
ductibilité électrique (( métallique 31,  c'est-à-dire indépendante du mouvement 
des ions. 

Comme la loi de  Faraday est'vraie pour tout mouvement électrique 
Jans les électrolytes, le développement de l'électricité dans l'élément 
galvanique doit être déterminé par cela même. 

Si dans le système zinc, acide sulfiirique étendu et platine, les 
ions de l'acide sulfurique se meuvent de façon que le groupe atomique 
S O h e  rende sur  le zinc et forme avec lui du sulfate de zinc, pendant 
que H -  se rend sur  le platine et s'y d6gage à 1'6tat gazcux, i l  faudra que 
Jeux unités de masse électrique (correspondant à 2 grammes d'hydro- 
gène) soient mises en mouvement toutes les fois que 65 gr. 4 de zinc 
seront dissous ou 98 grammes d'acide sulfui.ique décomposés. On peut 
dire, d'une manière générale : Tout élément galvanique, quelle que soit 
la réaction chimique qui s'y produit, met  en liberté la même quantité 
d'élect,ricité, en  consommant un  équivalent de métal. 

Dans beaucoup de cas, i lest  utile de connaître la masse électrique, 
considérée plusieurs fois comme unité, qui correspond à 1 gramme 
d'hydrogène ou à la  masse équivalente d'un autre ion. D'après les 
recherches de F. Kohhausch et  de lord Rayleigh, cette masse électrique 
est de 96 540 coulombs. Réciproquement, un  coulomb demande pour 
&tre transporté par u n  électrolyte 0,00001036 gramme-équivalent 
d'un ion quelconque. 

Cette conséquence de la loi de Faraday, que chaque élément galvanique 
met en mouvement la menie masse électrique, 96 540 coulombs, en consom- 
mant I gramme équivalent de ses substances actives, a été vérifiée par de 
nombreuses expériences de Renault (1867). Il a étudié, en particulier, de 
nombreux exemples de métaux pouvant avoir des équivalents électrocliimiques 
différents, en proportions rationnelles, suivant la natcre des composés qui 
les contiennent. Ainsi 96 540 coulombs sont mis en moiivement par 200 grammes 
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de mercure, si ce mercure se dissout h l'état de nitrate mercureux dans une 
dissolution étendue d'acide aaotique ; au contraire, 100 grammes du même 
métal sufisent si ce mercure se dissout à l'état de cyanure mercurigue, 
(HgCAz) a dans une solution de cyanure de potassium. Dans l'acide chlorhy- 
drique étendu l'équivalent électrocliimique du cuivre est 63,3, car il se trans- 
forme en chlorure ; dans l'acide azotique étendu, au contraire, l'équivalent 
est 31'7, car il se forme du nitrate cuivreux. L'étain réagit, en général, avec 

1 
l'équivalent - 118 ; dans le pcntasulfure de potassium, son équivalent n'est 

2 
1 

que - 118, car il se dissout à l'état de SrSa. 
4 

1 d Le tellure a - l 2 5  pour équivalent dans l'acide chlorhydrique et - 125 dans 
2 4 

une lessive de potasse, etc. 

La loi de Faraday, sous cette forme et celle qui se rapporte à l'élec- 
trolyte, était autrefois mal  comprise ; on croyait que des quantités 
égales d'6lectricit6 agissant su r  divers équivalents subissaient les 
mêmes gains ou pertes de travail ; Berzélius, en  particulier, s'est appuyé 
sur cette erreur pour combattre la loi de Faraday. D'aprks l'cxpos6 
précédent, on voit qu'il n'est nullement question de travail et d'énergie. 
La loi de Faraday ne se rapporte qu'à un seul facteur de l'énergie chi- 
mique, la  masse électrique; l'autre facteur, la tension, n'entre pas d u  
tout en considération. 
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CHAPITRE III 

CONSTITUTION DES ~LECTROLYTES 

On a déjà fait remarquer précédemment que les substances compo- 
sées n'ont pas toutes la faculté de conduire l'électricité Blectrolyti- 
quement, c'est-à-dire par déplacement de particules pondérables. Cette 
faculté se rencontre surtout dans les solutions aqueuses des sels, 
des acides et des bases; on ne l'observe que pour les substances qui 
peuvent effectuer, d'une manière instantanée, l'échange de leurs parties 
composantes. Si l'on imagine, pour un moment, que, pour arriver à la 
conductibilité électrolytique, il faut que des particules se meuvent dans 
un sens avec de l'électricité positive, d'autres dans l'autre sens avec 
de l'électricité négative, on voit que la faculté de conduire dépend 
de la facultO de pouvoir former de semblables véhicules de l'élec- 
tricité. Mais aucune substance existante prise à l'état moléculaire 
n'est capable de se charger ainsi d'électricité positive ou négative ; 
cette propriété appartient exclusivement aux ions, c'est-à-dire pro- 
duits de décomposition des composés considérés. 

C'est pourquoi on attribuait autrefois à l'électricit6 la faculté de 
produire cette shparation en ions à son entrée dans les électrolytes, et 
d'en utiliser les produits pour se mouvoir. 

Mais plusieurs faits sont en contradiction avec cetle conception. Pour 
produire cette décomposition', il faudrait nécessairement une certaine 
quantité de travail ; or l'expérience nous montre que l'dlectricité se 
meut dans les conducteurs électrolytiques avec la mkme liberté que 
dans les conducteurs métalliques, et ne peut, par suite, effectuer un 
tel travail. C'est pourquoi Clausius (1857). se trouvant, sans le savoir, 
en accord avec une considération développée dans un but tout à fait 
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diffbrenl par Williamson (1851), admit que certaines molécules des 
électrolytes se. trouvent décomposées par suite de leurs chocs rhci- 
proques, et que l 'électricib emploie ces parties déjà séparées pour se 
deplacer, sans avoir besoin de provoquer auparavant de décomposition. 

On peut se demander immédiatement quelle est la proportion de 
ces molécules décomposées dans un électrolyte déterminé, par exemple 
dans une solution normale de chlorure de potassium (74 gr. 5 par 
litre). 

Clausius avait laissé cette question irrésolue et croyait simplement 
que le nombre n'avait pas besoin d'être bien grand. En s'appuyant sur 
les lois précédemment étudiées sur l'influence des matières dissoutes sur 
la pression osmotique, la tension de vapeur et le point de congéla- 
tion, on peut actuellement décider de cette question. Une solution qui 
contient une gramme-molécule de sucre ou d'autres matières indiffé- 
rentes, dissoute dans un kilogramme d'eau, se congèle à - 1"89. Si la 
solution de chlorure de potassium contient surtoul des molécules 
indécomposées, elle doit avoir le même point de solidification. L'expé- 
rience a montré que ce point de congélation se trouvait à - 3",5, l'a- 
baissement étant ainsi presque double de celui qu'on observe pour le 
sucre. Il suit de là que, dans la dissolution de chlorure de potassium, 
il doit y avoir presque deux fois plus de molécules, qu'on n'en compte- 
rait en supposant qu'il n'y ait que des molécules de la forme KC1 dans 
la solution. O n  est donc amené à conclure que presque tout le chlo- 
rure de potassium est décomposé en ses ions K et Cl. 

Cette conclusion est d'accord avec le fait, que les autres propriétés 
de la solution de chlorure de potassium (ou, plus généralement, des 
solutions des électrolytes) présentent des anomalies similaires; c'est 
ainsi que les valeurs numériques de la pression osmotique et de la 
diminution de la tension de vapeur des solutions conduisent à la 
même conclusion. 

Nous arrivons ainsi à ce résultat, que les solutions des sels, ainsi 
que celles des acides et des bases énergiques, contiennent une faible 
proportion de ces corps à l'état normal, la majeure partie se trouvant 
dissociée en ses ions. Cette conclusion fut obtenue pour la première 
fois par S. Arrhenius, en 1887, et, bien qu'elle soit en contradiction 
avec les conceptions ordinaires, elle se trouve parfaitement d'accord 
avec un grand nombre de faits observ6s. 

Par exemple, on a objecté à cette conception que des corps, comme le 
chlorure de potassium, la potasse, l'acide sulfurique, sont des corps 
dont les composants ont la plus grande affinité l'un pour l'autre. 
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Mais, en disant cela, on a confondu les deux conceptions de l'affinité chi- 
mique. qui se rapportent l'une à la stabilité, l'autre à l'activifé clzinzique. Les 
échanges sont très faciles entre l'hydrugéne de l'acide chlorhydrique et les 
mbtaux, l'oxhydryle de la potasse et les radicaux acides; il serait absurde 
d'attribuer à leurs composants une trés grande afinité dans le sens de la 
cohésion chimique ; c'est l'inverse qui est exact. 

Inversement, il faut dire que l'hydrogène du méthane est relié au carbone 
par une trés grande affinité, car il faut employer des moyens trbs énergiques 
pour le séparer. Ainsi, ce sont les composés chimiquement inactifs qui sont 
formés, par de très grandes affinités ; dans les corps qui réagissent facile- 
ment et rapidement, les composants ne peuvent être qiie peu ou pas liés. 

Comme on l'a déjà vu, les électrolytes sont précisement les substances 
les plus actives. 

La relation de ces deux propriétés est excessivement étroite, telle- 
ment étroite que l'on peut deduire la conductibilité électrique de la 
facilité de réaction, et réciproquement. 

On voit donc ainsi qu'il n'y aqu'une faible cohésion entre les ions des 
électrolytes, ce qui corrobore les idées de Williamson et de Clausius. 

Pour les personnes qui ne sont pas habituées à ces sortes de consi- 
dérations il peut paraître étrange que dans la solution de chlorure 
de potassium, par exemple. il existe du chlore et du potassium libres 
sans qu'on voie apparaître aucune des propriétés des éléments libres, 
tels que nous les connaissons. Mais cette objection s'appuie 6gale- 
ment sur une erreur. 

Ce qui existe dans les solutions, ce sont des atomes de potassium 
avec d'énormes charges élcctriques. Ce que sont ces charges en réalité, 
nous ne le savons pas; mais ce que nous savons, c'est que les propriétés 
chimiques des substances sont considérablement modifiées par les 
charges électriques. 

D'autre part, ce que nous nommons du (< potassium libre n est un 
corps solide, dont les molécules se composent d'un nombre inconnu, 
mais probablement très grand d'atomes de potassium, qui ne con- 
tiennent pas de charges électriques. On ne peut pas s'attendre à trouver 
les mêmes propriEt6s pour cet élément dans des conditions sidifférentes. 
Aussitôt qu'on enlève la charge électrique à ces atomes dc potassium. 
qui se trollvent dans la dissolution, en les entraînant, par un courant 
galvanique, sur un fil de platine au contact duquel ils peuvent aban- 
donner leur électricité, il se fornie du potassium, avec ses propriétés 
ordinaires, en particulier la propriété de décomposer l'eau avec déga- 
gement d'hydrogène. 

Des remarques semblables sont applicables aux ions négatifs, par, 
exemple au chlore. 
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Pour enlever toute e s ~ è c e  de doute sur la ~ossibilité d'admettre l'existence 
d'atomes de chlore et de potassium libres et chargés d'électricité, nous ferons 
la considération suivante. Considérons deux récipients A et B, remplis d'une 
dissolution de chlorure de potassium et reliés par un siphon (fig. 53). 

On approche du récipient A un corps chargé d'électricité négative K;  on 
enlève ensuite le siphon, puis le corps K. Dans ces conditions, A sera chargé 
positivement et B négativement. 

Mais, d'après la loi de Faraday, l'électricité ne peut se mouvoir dans les 
électrolytes qu'en m&me temps que les 
ions. Par conséquent, si dans A il existe 
un excès d'électricité positive, il faut qu'il H 
y ait aussi un excès proportionnel d'ions ,: 
positifs libres, c5est-à-dire d'atomes de 
potassium, par l'électricité desquels la 
charge est constituée. Si l'on enlève l'élec- 

FIG. 83. tricité, ce potassium revient à l'état ordi- 
naire et produit au contact de l'eau de la 
dissolut~iou, de l'hydrogène que l'on peut recueillir à l'aide de dispositions 
convenables. 

Des remarques analogues s'appliquent au chlore dans le récipient B. 
Ainsi, non seulement on peut admettre que dans une dissolution d'un élec- 

trolyte les ions sont chargés d'électricité et se meuvent en outre à l'état libre, 
mais on peut aussi obtenir des liquides qui contiennent un excés d'un ion 
quelconque, par exemple un excès de potassium. 

La considération que les électrolytes contiennent des ions libres est non 
seulement possible, mais nécessaire. 

La -théorie des ions libres a permis d'expliquer un  grand nombre de 
phénomènes, qui  étaient restés incompris jusqu'alors : avant tout l a  
loi de Hess sur la t/termo-~zezltralite. Deux sels neutres, qui sont mé- 
langés dans de l'eau, ne  donnent pas lieu, e n  général, à un  phénomène 
thermique. 

La cause en est qu'il n'y a pas non plus de  changement chimique. 
En  effet, une  solution de chlorure de potassium, par  exemple, se 
compose essentiellement d'ions K et  Cl ; de même, une dissolution de 
nitrate de soude est composée d'ions Na e t  Az03 ; si l 'on mélange les 
deux solutions, les ions restent libres, comme précédemment. 

Nous pouvons aussi répondre à la vieille question. Quel est l'état des sels 
dans les solutions? Il n'existe pas de sels en solution. Cependant, les 
ions pourront former un sel dans certaines circonstances, si ce sel peut se 
séparer de la solution, par exemple en cristallisant. On explique ainsi com- 
ment on peut séparer d'une solution mixte le sel marin et le  sulfate de magné- 
sium si l'on évapore la liqueur à chaud (le sel marin étant alors le moins 
soluble), et qu'en refroidissant on obtienne du sulfate de sodium (peu soluble 
dans ces conditions) et du chlorure de magnésium qui reste dissous. 
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Il ne faut pas oublier que ces explications ne sont applicables, en 
toute rigueur, qu'aux solutions très étendues, où la décomposition du 
sel en ions est complète. 

Dans les solutions concentrées on trouve des écarts; de memc 
que pour les gaz soumis à de très fortes pressions les lois de Boyle et 
de Gay-Lussac ne s'appliquent plus exactement. 

Ces écarts, néanmoins, ne détruisent pas ces principes fondamen- 
taux. 

Une autre question qui peut être éclaircie de la nieme façon est 
celle des changements de volume lors de la neutralisalion. Par la con- 
sidération de faits expérimentaux, nous étions dtrjà arrivés à ce rEsul- 
tat, que les deux composants des sels se comportent dans leurs solu- 
tions aqueuses d'une facon à peu près indépendante l'un de l'autre ; 
la théorie de la dissociation eilectrolytique nous donne une explication 
rationnelle de ce résultat. 

D'autres propriétés des solutions, les indices de rkfraction, les cons- 
tantes capillaires, les chaleurs spécifiques, etc., peuvent être rangées 
dans la meme catégorie. Comme ces relations n'ont pas été étudides 
précédemment à cause de leur peu d'importance, nous nous contente- 
rons de les indiquer ici. 

Enfin les phenomhnes purement chimiques indiquent très dis- 
tinctement l'existence indépendante des ions dans les solutions 
électrolytiques ; la chimie analytique, en particulier, possède un 
grand nombre de rdactions générales, où l'on peut reconnaître ceï- 
tains corps dans leurs conibinaisons différentes. Ainsi, par exemple, 
le nitrate d'argent est un réactif pour les combinaisons du chlore ; 
tous les chlorures métalliques et les corps analogues donnent un 
précipité de chlorure d'argent. Mais on ne peut obtenir ce précipité 
avec certains composés du chlore ; le chlorate de potasse ou l'acide 
monochloracélique ne donnent absolumeni rien si on les traite par le 
nitrate d'argent. Les combinaisons du fer donnent avec le sulfhydrate 
d'ammoniaque un précipité noir du sulf~ire de fer ; mais le fer du 
ferricyanure de potassium ne donne absolument rien en présence du 
sulfhydrate. 

Si l'on étudie de plus près ces exceptions, on voit que ce ne sont que 
les combinaisons dans lesquelles les mutiires en question se trouvent u 
Pétut d'ions qui peuvent présenter les rtractions indiquées. Une solu- 
tion d'argent n'est donc pas, en général, un réactif pour les combinai- 
sons du chlore, mais n'est un réactif que pour l'ion chlore ; dans le 
chlorate de potasse, les ions sont K et Cl03 ; dans l'acide monochlora- 
cétique, H et CH?ClCOT ; et ces combinaisons, qui ne contiennent pas 
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le chlore comme ion séparé, mais comme composant d'un ion plus 
complexe, ne présentent pas la réaction du chlore. 

En réalité, la chimie analytique s'appuie en grande partie sur 
l'échange des ions. On n'a pas de réactif pour tel ou tel élément, mais 
seulement pour des radicaux déterminés, des sels et des composés 
analogues. 

Les nombreux acides oxygBnés du soufre présentent des réactions 
tout à fait différentes, bien qu'ils contiennent les mêmes éléments. 

De plus, les Bléments ou radicaux, qui agissent comme ions, présentent 
des réactions tout à fait différentes, suivant qu'ils se présentent avec des 
valences diffhrentes, ou, ce qui est lamême chose, chargés de masses élec- 
triques différentes. Dans les composés ferriques où le fe? se trouve avec 
une valence double, il présente des propriétés tout à fait différentes de 
celles qu'il a dans les composés où il a une valence triple. Le groupe 
atomique Fe (CAz)G réagit tout différemment comme ion du ferrocya- 
nure ou comme ion du ferricyanure, bien qu'il provienne des composés 
K4Fe (CAZ)~ et K3Fe (CAz)fi et possède la même  composition^. Dans le 
premier cas il peut transporter une charge électrique de quatre unités, 
dans le second cas, de trois unités seulement. 

Ces considérations peuvent se généraliser encore bien plus ; mais, 
comme les faits qui 'trouveraient leur place ici sont généralement 
connus, on peut laisser au . lecteur le soin d'appliquer la nouvelle 
théorie des combinaisons salines. 

4 La formule du ferricyanure, KFFea ~CAZ)':', donnée dans beaucoup d'ouvrage?, 
n'a aucune raison d ' t h e  ; de nouvelles recherches ont au  contraire confirmé la 
formule plus simple. 
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CHAPITRE IV 

LA CONDUCTIBILITE ÉLECTRIQUE DES ~LECTROLYTES 

Les écarts que montrent les solutions aqueuses des sels avec la loi 
simple qui régit les solutions diluées, et qui est représentée pdr la 
formule M = iMw, nous permettent de mesurer jusqu'à quel point les 
molécules sont dissociées en leurs ions dans les solutions électroly- 
tiques. Le facteur idonne le rapport du nombre des molBcules existantes 
dans la solution au nombre calculé d'après la formule chimique de 
la substance. Si nous avons un électrolyte dont chaque molécule peut 
fournir n ions, et si xreprésente la fraction des molécules qui ont subi 
la dissociation, on a évidemment la relation i = 1 - x + nx ou 
i= 1 + (n  - 1) x. En effet, si N est le nombre total des molécules ini- 
tiales, la solution doit contenir Nx niolécules décomposées, et 
(1 -3) N molécules nondécompos6es ; mais comme, d'aprksnotre hypo- 
thèse, chaque molécule décomposée produitn sous-molécules, le nombre 
total des molécules présentes dans la solution sera (1 - x) N + nxN, 
et le rapport de ce nombre à N est ce que nous avons représenté par i. 

Le nombre n dépend de la constitution de l'électrolyte. Dans un sel 
du type du chlorure de potassium, dans lequel un métal univalent 
est combiné à un radical acide ou un halogene univalent, n est égal à 2 
parce que chaque molécule KCl se sépare en K ,et Cl. Dans l'acide sul- 
furique SOhH', le sulfate de potassium SOK2, ou l'hidrate de baryum 
Ba (OH)2, nous avons le = 3 ; dans le ferrocyanure de potassium FeK4 
(GAZ)" qui se décompose en 4 K et Fe (CAz)G, n est égal à 5; dans le 
ferrocyanure debaryum, d'autre part, a = 3 ; dans le sulfate d'alumi- 
nium, (S04)3AP, n = 5; et ainsi de suite. Il faut noter que, dans le cas 
de plusieurs acides polybasiques, la valeur de ne correspond pas au 
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L A  COSDIJCTIBILITÉ ÉLECTRIQUE DES ÉLECTROLYTES 317 

notnbrc d'atomes d'hydroghe remplaçables. L'acide phosphorique, 
par exemple, en solutions diluées, se sépare en H et POW, et l'on a, 
par suite, I I  = 2. On expliquera plus loin ces anomalies. 

L'étude de la conductibilité électrique des solutions fournit un  yro- 
cédé beaucoup plus fécond pour déterminer l'état des électrolytes dis- 
sous, car l a  quantité d'électricité qui traverse un liquide électrolytique 
est, toutes choses Bgales d'ailleurs, proportionnelle au nombre de 
molécules conductrices, c'est-à-dire décomposées. 

Pour concevoir clairement ces idées, imaginons un vase forme par 
deux électrodes de grande Btendue, Eloignées l'une de l'autre de 1 cen- 
timètre, et par des parois non conductrices. Plaçons dans ce vase une 
quantité du liquide électrolytique telle qu'elle contienne une gramme- 
molécule de l'électrolyte. Ce système aura une résistance déterminée 
(en ohms) et une conductibilité correspondante; c'est ce que nous 
appellerons 9.e.i.istance mol4ccdnire et conductibilité nzolkculaire. 

La conductibilit6 moléculaire d'un électrolyte donné dépend tout 
d'abord de la température; elle augmente, presque sans exception, 
quand la température s'élève, et, le plus souvènt, d'environ 2 p. 100 
par degré. Elle dépend, en outre, de ladilution et augmente beaucoup 
en général avec cette dernière. L'augmentation est considérable pour 
les corps mauvais conducteurs: faible pour les bons conducteurs; la  
conductibilité moléculaire s'approchant toujours, quand la dilution 
augmente, d'une limite que l'on peut atteindre, pratiquement, avec les 
corps. bons conducteurs ; pour les corps mauvais conducteurs, la  con- 
ductibilité, même à des dilutions extrêmes, est encore très éloignée de 
la limite. 

La mesuke de la conductibilité électrique des électrolytes fut, pendant 
longtemps, une opération très difficile; la première méthode commode 
et exacïe a été donnée par 
Kohlrauscli (1880j. Ces me- 
sures comportent inévitable- 
ment L'emploi d'électrodes qui, /[\ 
dès que le courant passe, de- . . 
viennent, par suite de la 
u polarisation », le siège de 

CI forces électromotrices incon- b 

nues, de sorte que les méthodes 
usuelles pour les conducteurs :,' ~ l k , j  

de la première classe ne sont J 

pas applicables. En substi- FIG. 04. 
tuant aux coiirants ordinaires 
des courants alternatifs (c'est-à-dire dont le sens change un très grand 
nombre de fois par unité de temps), Kohlrauscli parvint à éviter l'influence 

A B R É G ~  lie cnniis GÉ?Y.;BALE. 22 
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de la polarisation et rendit possibles des mesures exactes. Son appareil est 
construit sur le diagramme d'un pont de Wheatstone; il est représenté sché- 
matiquement dans la figure 54. 

Les courants alternatirs produits par une petite bobine d'induction J sont 
amenés aux extrémités a et b d'un fil de platine long de I mètre el placé s u r  
une échelle divisée en millimètres. D'une part, s'ils passent dans lcfil a&, e t  
d'autre part dans la boîte de résistance R et le liquide conducteur W en sui- 
vant le chemin ARcWb. De c un fil conducteur va retrouver en d le fil d e  
platine ab, et peut se déplacer le long de ce fil au moyen d'un contact 
mobile ; dans ce conducteur, on intercale un téléphone T. 

On sait que, dans ces conditions, aucun courant ne traverse le pont d e  
Wheatstone quand la résistance R est a la résistailce W comme a d  est à d6.. 
Le silence des téléphones indique que cela est réalisé. On déplacera donc l e  
contact jusqu'k ce que l'on trouve une position pour laquelle le téléphone 
n'émet aucun son. Comme 

la résistance W que l'on cherche est alors égale à R @ . la conductibilité 
a d  ' 

Pour calculer la conductibilitk moléculaire au moyen de la mesure ainsi effec- 
tuée, il faut multiplier la conductibilité mesurée en W par la capacité dn 
vase a résistance et aussi par la dilution, c'est-à-dire le nombre de litres qui  
contient une gramme-molécule de l'électrolyte. 

On détermine la capacité en introduisant dans le récipient un liquide dont 
la composition et la conductibilité sont connues, et déterminant sa résistance. 

Si l'on représente par M la conductibilité moléculaire du liquide en ques- 
tion et par V sa dilution, on déduira le facteur K, qui transforme la conduc- 
tibilité mesurée en conductibilité moléculaire, au moyen de la relaticin : 

d'où : 

Si l'on fait maintenant une mesure avec un liquide dont la dilution est v, on 
aura sa conductibilité moléculaire par la relation : 

Les récipients dans lesquels on mesure ces conductibilités ont différentes 
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formes suivant leurs capacités ; ces formes sont déterminées, en remarquant 
que l'on ne peut pas bien déterminer à l'aide de cet appareil des résistances 
inférieures à 10 ohms et supérieures a 10 000 ohms. 

Pour des liquides, uui sont bons conducteurs. on choisira donc des ré- . . 
cipients dans lesquels les 
électrodes sont assez éloi- 
gnées et comprennent une 
couche du liquide de section 
très petite ;pour des liquides 
mauvais conducteurs ce sera 
l'inverse. Les dessins ci- 
contre (Fg. 55 et 56) don- 
nent deux formes, qui suffi- 
sent presque toujours. Les 
électrodes, qui doivent avoir 
au moins 10 centimètres 
carrés de section, sont en 
platine et doivent être re- 
cohvertes de noir de plo- 
tine ; pour obtenir ce- ré- 

sultat, on place les électrodes dans une solution trés étendue de chlorure de 
platine, et on produit l'électrolyse en changeant de temps en temps le sens 
du courant, jusqu'a ce que les surfaces soient d'un noir velouté. 

..= 

On a trouvé, pour les conductibilités électriques, les relations géné- 
rales suivantes : - 

I o  La conductibilité des sels neutres, rapportée à des masses équiva-. 
bentes (non moléculaires), est à peu près d u  même ordre de grandeur 
et varie entre 50 e t  1.20. Elle augmente lentement avec la dilution et 
atteint, en  général, une  valeur maxima pour des dilutions d'environ 
2 0 0 0  litres. C'est ce que montre nettement le tableau suivant, dont 
les valeurs ont été trouvées par  Kohlraiisch; ce tableau se rapporte à 
l a  température de 18 degrés : 

Dilution 

1 lit. 
10  )) 

,100 )) 

1000 )) 

10000 D 

50000 )) 

1OOOOO )) 

LiCl 

59,1 
ï 7 , 5  
87,5 
92, i 
94,3 
9 5 5  
96,5 

Ce tableau met  encore en  évidence une autre relation. L'augmenta- 
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tion de la conductibilité pour une dilution croissante est dif%rcnte, 
suivant la nature des sels. La variation de la conductibilité des sels est 
la moindre pour deux ions monovalents ; elle est plus forte pour un 
ion bivalent et deux ions nlonovalents ; enfin elle a la plus grande 
valeur dans le sulfate de magnésium, qui contient deux ions bivalents. 
Cette règle a été reconnue comme très générale. 

Mais la régle la plus générale, à laquelle est soumise la conductibi- 
lit6 des sels neutres, ne peut pas se voir sur le tableau précédent. Elle 
a étE découverte par Kohlrausch en 1876 ct peut s'exprimer de la facon 
suivante : Les conductibilité.~ des sels neutres se conzposent additive- 
ment  de deux valeurs dont In première depend znziqueww)zt d u  métal 
ou ion positif, et 1a.seconde du radical acide ou ion uégatif. 

Lx forme de cette loi coïncide absolument avec celle de la loi de 
th~rmo-neutralité, la loi des volumes et celles qui sont relntives à la 
plupart des propriétés des solutions salines, et conduit à la nifime 
conclusion : L'indépendance des conductibilités des deux ions du sel, 
qu'indique la loi, prouve l'indépendance mutuelle des ions eux-mêmes. 

Si nous essayons de nous représenter ce qui se passe quand un cou- 
rant électrique traverse un électrolyte, nous arrivons à la considéra- 
tion suivante : 

'.. La force électromotrice du courant tend à déplacer les ions positifs 
da& le sens du courant, les ions négatifs en sens inverse ; ces ions se 
mettent en mouvement et transportent l'électricité dans leurs direc- 
tions respectives. La conductibilité (ou la masse électrique transportée 
dans l'unité de temps par l'unité de force électromotrice) dépend 
donc du nombre des ions trünsport6s ainsi que de leurvitesse. De plus, 
i l  faut remarquer que, d'aprés la loi de Faraday, chaque ion transporte 
la meme masse électrique, indépendamment de sa composition; si l'on 
rapporte, comme on le fait dans la définition de la conductibilité équi- 
valente, le calcul au cas des masses Bquivalentes des électrolytes ditTé- 
rents, qui transportent ainsi des masses électriques égales, la conduc- 
libilité équivalenle se présente conzme zuze mesure de la vitesse de 
transmission des ions. 

On fait évidemment l'hypothèse que toutes les molécules contenues 
dans la dissolution prennent part à la conductibilité électrique. Cette 
hypothèse n'est pas remplie en général; mais les solutions salines 
étendues s'en écartent si peu que nous pouvons, en attendant, ne pas 
en tenir compte. 

On conclut avant tout de cette différence entre les conductihilités 
électriques des solutions salines etendues que la vitesse de transmission 
des ions est différente ; on conclut, de plus, de ce que la conductibilité 
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LA COND~:CTIBILITE ÉLECTRIQULG DES ÉLECTROLYTES 32 l' 
du chlorure de potassium surpasse de 18 à 19 unités celle du chlorkre 
de sodium (ainsi que toute autre combinaison du potassium par 
rapport à la combinaison correspondante du sodium) que le potas- 
sium se déplace 18 à 19 fois plus vite que le sodium. De même on 
peut dEternliner les différences entre les vitesses d'autres ions ; mais 
les vitesses elles-mémes ne pas se déduire des conductibilités. 

Nous arrivons qui ne fut bien compris 
que par Hittorf, les deux ions se trans- 
portaient tacitement plus haut) la 

être Egale des d e u i  

côtés, et la concentration de la liqueur devrait diminuer aux deux Clec- 
trodes de quantités égales. Cela n'a pas lieu en général ; les concen- 
trations varient différemment aux deux éiectrodes ; Hittorf en a conclu 
que les deux ions se déplacent avec des vitesses différentes. 

Poiir bien comprendre l'infl~ience de l'in6galité des vitesses de 
transmission, examinons la figure 57. Les points blancs ou noirs 
représentent les ions dans l'électrolyse, les points noirs passept à 
gauche, les blancs à droite, et les premiers doivent passer avec: uiie 
vitesse double de 'celle des seconds. La ligne supérieure représente 
l'état avant 1'Blectrolyse ; les suivantes, une suite d'états pendant 
l'électrolyse. La ligne verticale sépare la disposition primitive en 
deux parties égales. 

Au commencement de l'électrolyse on a de part et d'autre six ions 
noirs et s is  ions blancs. 
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A la fin, après que six molécules auront ét-6 décomposées, on aura 
à gauche cinq molécules non décomposées, à droite seulement trois ; 
l a  concentration n'est donc plus la même des deux côtés. Deux molé- 
cules du sel ont disparu à gauche, quatre à droite. Les deux perles sont 
dans le mpport des vitesses dc tra~z.~mission des ions corresponda?zts. 

Si l'on détermine donc après l'électrolyse la diminution de la teneur 
en  sel aux électrodes correspondantes, leur rapport donnerale rapport 
des vitesses de transmission. 

En s'appuyant sur ces résultats on calculera donc facilement les 
parts que prennent les différents ions à la conductibilité. 

Ainsi, par exemple, dans 1'8lectrolyse d'une solution de chlorure 
d e  potassium, la concentration reste à peu près la même aux deux 
dlectrodes : par conséquent, les deux ions K et Cl sc transportent éga- 
lement vite, chacun dans le rapport des unités indiquées dans le tableau 
de  la page 319 et si nous considérons des solutions de 1 000 litres 
chacune, de 59,7. Il en résulte immédiatement que la vitesse de trans- 
mission du sodium est 41'1, celle du lithium 32,4 seulement, etc ... 

La détermination d'un seul rapport de transmission, par exemple de 
celui du chlorure dc potassium, permet de calculer les vitesses des 
différents ions, lorsque les conductibilités sont connues. Mais, si l'on 
connaît ces dernières, on pourra de nouveau calculer les rapports de 
transport des différents sels que peuvent former ces ions. Kohlrausch 
a demontré que les résultats de pareils calculs coïncident parfaitement 
avec les nombres mesurés exactement par Hittorf. 

Les acides forts du type acide chlorhydrique et nitrique se compor- 
tent d'une façon tout à fait analogue aux sels neutres, qui ont BtB 
étudiés jusqu'à présent. Leurs conductibilités sont beaucoup plus 
grandes que celles des sels neutres. 

Commn les vitesses des ions négatifs sont connues, cela ne peut être 
attribué qu'à une tr&s grande vitesse pour l'hydrogène. Voici quelques 
conductibilités équivalentes obtenues par Kohlrausch pour la tempé- 
rature de 18 degrés. 

HCl 
1 

JMution HA.0. i H%O< ; H3POL CzH4O' 

1 l i t .  278,O 277,O 188,9 29,O 1,2 
.10 n 324,Q 322,5 208,4 43,0 4,3 

100 N 341,6 339,5 385,5 79,O 13,2 
1000 )) 345,s 342,7 331,6 96,s %,O 

Pour une solution de 1 000 litres, oii le Cl a une vitesse de 59,7, 
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a n  trouve pour l'hydrogène de l'acide chlorhydrique et, par suite, pour 
l'hydrogène en général 285,8 ; l'hydrogène se transporte donc cinq fois 
plus vite que le chlore. 

Il se produira donc dans l'électrolyse des acides de très grands chan- 
gements de concentration aux électrodes. Ils ont été aussi mesurés par 
Hittorf, et Kohlrausch a montré qu'ils correspondent parfaitement à 
la théorie du transport indépendant des ions. 

Les corps basiques donnent, d'aprks les mesures de Kohlrausch à 
18 degrés : 

Dilution KOH NaOH AzH40H 
4 lit. 271,8 149,O 0,84 

10 )) 198,6 170,O 3,1 
200 )) 212,4 187,O 9,2 

101c)O )) 214,O 188.0 26,O 

De la vitesse de transport du potassium, qui est de 59,7, on déduit 
celle de l'hydroxyle OH, qui est 154,3 ; ce dernier se transporte donc 
aussi beaucoup plus vite que le chlore, qui a une des plus grandes 
vitesses, et en général beaucoup plus vite que les autres ions 
négatifs! 

Mais, pendant que les acides forts et les bases fortes se soumettent à 
la loi de Kohlrausch, les acides et les bases faibles s'en écartent énor- 
.mément. 

Ni l'acide phosphorique ou acétique, ni l'ammoniaque ne présentent 
.des nombres que l'on pourrait faire correspondre à la loi, car leur 
conductibilité est plus petite que la vitesse de transport de l'hydrogène, 
d'une part, de l'hydroxyle, d'autre part, de telle sorte que, m&me en 
faisant l'hypothèse, que l'autre ion ne bouge pas, on obtiendrait des 
nombres encore beaucoup plus grands que ceux qui ont ét6 observés. 

On explique ces écarts en se rappelant que l'on n'a pas tenu compte, 
dans les dernières considérations, d'un facteur de la conductibilité, que 
l'on a dbjà indiqué précédemment. 

La conductibilité moléculaire ne pourra &tre représentée comme 
,somme des vitesses de transport que si le nombre des ion'! qui trans- 
portent de l'électricité est le meme. 

On a déjà comparé des solutions qui contenaient des masses équi- 
valentes des différents électrolytes ; mais il faut avant tout rechercher 
s i  dans des masses équivalentes des différents électrolytes il existe le 
même nombre d'ions libres, car il n'y a que ceux-là qui participent B 
la conductibilité. 
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344 'LOIS CHIMIQUES DE L'ÉNERGIE 

Mais certaines déterminations de points de congflation des solu- 
tions correspoiidantes nous montrent que l'acide chlorhydrique et la 
potasse exercent une action, qui est presque double de celle qui cor- 
respond à leur poids moléculaire ; ils sont donc d6composés complète- 
ment en leurs ions. L'acide acetique et l'animoniaque abaissent le point 
de congélation proportionnellement % leur poids molfculairc, à peu 
près conme les matières indiffbrentes; ils ne contiennent donc que 
très peu d'ions libres. L'acide phosphorique se trouve entre les deux, 
mais se rapproche plutôt dc l'acide adtique que de l'acide chlo- 
rhydrique ; il est donc décomposé partiellement en ions et non complè- 
tement. 

Par consbquent, on ne pourra pas écrire la loi dc Iiohlrausch sous 
la forme : 

p représentant la conductibilitc? nioléculaire, zc et 1: les vitesses de 
transport ; il faudra écrire : 

x représentant la fraction d'électrolyte, qui a été déconiposée en ions.. 
Ce n'est que clans le cas d'une dilution infinie que la décomyosition 
sera complète, et la conductibilité correspondante ri., devient 

1J., = ZC + V ,  
car : 

La loi de Iiohlrausch n'est donc parfaitement exacte que dans le cas 
de dilutions i1ifini.e~. 

Mais on a déjà fait remarquer que les sels, en particulier les mono- 
valents, sont tout à fait décomposés à certains -6tats de dilutioii que 
l'on peut atteindre (1 000 litres environ) ; en étendant 
encore la d i~olut io i i  on ne change plus rien à leur état. On constate la 
m6me chose pour les acides forts et les hases fortes. On peut donc 
déterminer pour eux les valeurs de p, avec une approxinlafion suffi- 
sante. Les sels forniPs d'acides faibles et de bases Energiques, ainsi que 
ceux formés d'acides forts et de bases faibles se comportent comme 
les sels coiistitu6s d'éléments énergiques ; en étudiant ces sels, on 
pourra donc doterminer aussi les vitesses de transport des ions des 
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acides et bases faibles, de sorte que cette propriété pourra être mesurCe 
pour tous les ions. 

Si donc nous connaissons les valeurs IL et .u pour chaque ion, d'après 
les Pquations : 

nous pourrons facilement déterminer la fraction de l'électrolyte décom- 
posée en ions, c'est-à-dire le degré de la dissocialion électrolytique; 
en divisant membre à membre, on aura : 

Le degré de dissociation 8 u n  électrolyte dissous pour une  dilution 
qzrelconqtle est égal au rapport de la conductibilité moléculaire pour 
celle dilution et  de la conductibilité moléculaire pour une dilutiolz. 
infinie. 

Le degré de dissociation ainsi obtenu coïncide parfaitement avec celui que 
l'on déduit de l'abaissement du point de congélation. 

Mais la détermination à l'aide de la conductibilité électrique peut être effec- 
tuée avec beaucoup plus d'exactitude, de telle sorte que le théorème énoncé 
donne le moyen le plus important pour la détermination du nombre x. Ce 
nombre est d'une très grande importance, comme on le verra a la fin de cet 
ouvrage. C'est une mesure pour la propriété de la substance considérée de 
pouvoir produire ,des réactions chimiques, c'est-à-dire une mesure de son 
affinité chimique. 

Pour terminer, j'indiquerai quelques relations empiriques entre les 
vitesses de transport des différents ions. 

Parmi les métaux monovalents, ce sont le potassium, le cuesium et 
le rubidium qui se transportent le plus vite et tous les trois à peu près 
de la même façon. Le sodium se transporte beaucoup plus lentement, 
et le lithium encore plus. L'ammonium a la même vitesse que le 
potassium, ainsi que le thallium ; le sodium se rapproche de l'argent. 

Parmi les niétaux alcalino-terreux bivalents, le calcium, le stron- 
tium et le baryum marchent à peu près ensemble; le magnésium va 
plus lentement. A ce dernier se joignent le zinc, le cuivre et les autres 
métaux de la série magnésienne. 

On ne connaît rien sur la vitesse de transport des métaux trivalents 
et  polyvalents. Parmi les radicaux acides monovalents. le chlore, le 
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brome et l'iode sont les plus rapides ; ils possixlent tous trois à peu 
près la même vitesse. Le radical de l'acide perchlorique, ClO4, se trans- 
porte encore un peu plus vite; les radicaux des acides chlorique, 
bromique, iodique, présentent des vitesses d6croissantes. Le radical 
de  l'acide nitrique se comporte comme le chlore. Le fluor marche 
beaucoup plus lentement, ce qui paraît être une propriétd gdnérale des 
membres des familles naturelles des éldments qui poss&clent un poids 
atomique peu Blevd. 

Les radicaux des acides organiques composés se transportent d'au- 
tant plus lentement qu'ils contiennent plus d'atomes. Pour les radicaux 
composés plus simples, la  nature des 616ments exerce une grande 
influence. Mais, des que le nombre des atomes du radical atteint douze 
et au dessus, cette influence disparaît presque complètement. La 
vitesse de transport ne ddpend presque plus que du nombre des atomes, 
et diminue d'autant plus par l'entrée d'un atome qu'il en existe plus 
dans le radical. 

On n'a pas pu reconnaître une influence d e l a  constitution, car des 
ions isomères, comme, par exemple, ceux de l'acide butyrique e t  de 
l'acide isobutyrique, se d4placent avec la même vitesse. 

On n'a pas étudié beaucoup les radicaux acides bi et polyvalents. Les 
acides sélénique et sulfurique, ainsi que les acides phosphorique et arsé- 
nique, se transportent également vite. Les radicaux des acides thioniques 
paraissent avoir une vitesse d'autant plus grande qu'ils contiennent plus de 
:soufre ; mais jusqu'à présent on ne connait rien de précis à ce sujet. 

L'influence de la température, enfin, n'est pas très différente. Elle est à peu 
1 près de - de la valeur par degré de température; elle est d'autant plus 

50 
grande que la vitesse de transport est plus petite, et inversement. 
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CHAPITRE V 

Dans l'examen de la loi de Faraday, on a déjà fait remarquer que 
les masses électriques mises en mouvement dans les piles galvaniques 
sont toujours égales, lorsque des masses équivalentes des substances 
qui réagissent dans l'élémeut ont été transformées chimiquement. 

Mais les masses d'énergie, qui sont mises en liberté par ces r8ac- 
tions, et qui peuvent être mesurées par la production de chaleur cor- 
respondante, sont très diffdrentes. Comme l'énergie électrique est 
donnée par le produit de la masse électrique par la tension, et que la 
première de ces quantités est la même dans les divers éléments pour 
des astions chimiquement équivalentes on en conclurait que la force 
.électromotrice des différents éléments galvaniques devrait être pro- 
portionnelle à la chaleur développée pnr les réactions qui s'y pro- 
duisent. 

Nous avons vu qu'une réaction chimique portant sur un gramme 
équivalent met en mouvement 96 540 coulombs ; l'unité d'énergie élec- 
trique, volt X coulomb, est égale à 0,241 calorie. 

Si nous désignons par W la chaleur développ6e par la réaction chi- 
mique, on a, dans le cas OU l'énergie:chimique se transforme compl8- 
tement en énergie électrique : 

W = Eq, 

g 6tant la masse Blectrique. 
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328 LOIS CHIMIQUES DE L'ÉRERGIE 

La quantité de chaleur est mesur6e ici avec les mémes unitds que 
l'énergie électrique; l'unité ordinaire, la calorie, est, comme on l'a 

indiqué ci-dessus, - ' fois plus grande. 
0,241 

La niasse électrique est 96 540 coul. 
Si c'est la chaleur mesurée en petites calories, on a : 

Si l'on niesure les quantités de chaleur en unités cent fois plus 
grandes, on a : 

Dans l'élément de Daniell, par exemple, la réaction chimique se com- 
pose du remplacement du cuivre dans le sulfate par du zinc. 

Kous avons : 

Si nous introduisons dans cette Bquations les chaleurs de forniation 
indiquées aux tableaux des pages 268 et 269 avec 1.e signe moins, on 
aura la chaleur de réaction : 

Celle-ci se rapporte à un gramme-atome, c'est-&dire à deux équi- 
valents ; pour un équivalent la chaleur de réaction n'est que de 250,5K. 

La force électromotrice correspondant à cette valeur est de: 

En réalité, la force électromotrice de l'élément de Daniell a été 
trouvée à peu près égale à cette valeur, et on en a déduit qu'en géné-', 
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masse électrique de 96540 coul. 
correspondant à un équivalent. 

Supposons que l'élément 
galvanique ait la force élec- 
tromotrice E à la température 
T, et représentons-le par le 
point I dans un système de 
coordonnées dont les abscisses 
sont des masses électriques, 
et les ordonnées des forces 
électromotrices (fig. 58). Nous 
élevons la température à 
T + dT ; di' représente une 

ral l'énergie chimique d'éléments galvaniques se transforme complète- 
ment en énergie 6lectrique. 

D'autres recherches nous ont appris que ce phénomène n'est pas 
général. On connaît des éléments, dont la force dlectromotriçe est plus 
petite, et d'autres dont la force électromotrice est plus grande que 
celle qui correspond au calcul précédent, et on ne peut rien dire 
d'avance sur le rapport de ces deux valeurs. 

Mais on peut trouver une relation entre ces deux grandeurs (l'dnergie 
chimique, l'énergie électrique) et le changement de force hlectro- 
motrice produit par la température ; à l'aide de cette relation, si on 
connaît deux de ces grandeurs, on peut trouver la troisième. Pour 
développer cette relation nous appliquerons le procédé à l'aide duquel 
nous avons obtenu la relation entre le changement de la tension de 
vapeur avec la température, et la chaleur latente de vaporisation. 

Considérons un élement galvanique dont l'énergie chimique calculEe 
pour un équivalent ou la chaleur de réaction soit W. 

Soit E la forme électroniotrice, et désignons par r/, pour abréger, la 

très petite différence de température. La force électromotrice augmen- 
tera alors de dE. 

Nous laissons fonctionner l'élément jusqu'à ce que la masse klec- 
trique p ait été développée. L'état de l'élément sera alors représenté 
par le point 3. Ramenons la température à T, et nous arriverons au 
point 4 ; enfin renvoyons dans l'élément la masse électrique q en sens 
inverse. L'action chimique (si elle est du type de celle de la pile Daniell) 
est alors détruite, et l'élément revient de nouveau à l'état initial 1. 

Le travail qui a été fourni dans ce cycle réversible est gdE; il est 
numériquement égal à l'aire du quadrilatère 1 234. 

La chaleur fournie et absorbée dans ce cycle est égale à Eq - W. 
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L'action dlectrique seule correspond à l'énergie Eq. Mais l'action 
dectrique est reliée à l'action chimique, qui fournit l'énergie W, 
(chaleur de réaction) ; il ne reste donc plus qu'à introduire la diffé- 
rente Eg - NT '. 

Nous appliquerons de nouveau la relation entre la chaleur transfor- 
mée en travail et la température; nous avons : 

La ditTérence Eg - W représente, comme on l'a déjà dit, la quantite 
de  chaleur, qu'il faut fournir à l'élément, pour qu'il conserve la même 
température pendant la durée du travail, ou la différence entre l'éner- 
gie électrique et l'61iergie chimique. Si cette différence est nulle, 
comme dans l'élément de Daniell, le second membre de l'équation 
sera nul aussi ; comme dT ne peut pas croître indefiniment, il faut que 
dE soit nul. 

Un tel élément, dans lequel toute l'énergie chimique se transforme 
en énergie électrique, ne change pas de force électromotrice par suite 
des variations de température. 

Si Eg - W est positif, c'est-à-dire si l'énergie dlectrique est sup6- 
rieure à l'énergie chimique, 1'61énient se refroidira en fonctionnant, à 
moins qu'on ne lui fournisse de la chaleur; alors dE sera positif; l a  
force électromotrice augmente quand la température s'Cléve. 

Si, inversement, Eq - W est négatif, c'est-à-dire si l'énergie chimique 
est supérieure à l'énergie électrique, l'élément s'échauffe pendant l e  
travail; alors dE sera négatif et la force électromotrice diminue par 
l'816vation de température. 

Toutes ces conclusions ont été justifiées par de récentes expériences, 
en particulier celles de H. Jahn (1888). L'équation elle-même a été 
formulée par W. Gibbs et H. von Helmholtz. 

Les circonstances d'après lesquelles Eq est égal, ini'érieur ou supérieur 
à W n'ont pas encore été complètement déterminées. 

4 W doit Btre mesuré en calories éleclriques, dont chacune est Bgale B 0,241 cal. 
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L'action dectrique et chimique dans un élément galvanique du type Daniel1 
est au moins double: formation de sulfate de zinc et décomposition de sulfate 
de cuivre. Par suite le travail électrique désigné ci-dessus par Eq se com- 
pose de deux parties, une force électromotrice se produisant en chaque point 
où il y a uneaction chimique. Mais jusqu'à présent on ne connaît que peu d e  
choses sur ces forces électromotrices et les énergies chimiques correspon- 
dantes, et on commence seulement concevoir une théorie de la pile galva- 
nique, qui tiendrait compte d'une façon suffisante de ces différentes valeurs. 
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LIVRE X 

DYKAMIQUE CHIMIQUE 

CHAPITRE 1 

C I N E T I Q U E  C H I M I Q U E  

Quand, en 1777, Wenzel s'imposa la tâchc d'étudier les causes des 
phénomènes chimiques ou des lois de l'affinité chimique, il cut tout 
d'abord à chercher une méthode de mesure. Par analogie avec la 
méthode adoptée pour mesurer les causes des phéiiomèncs mécaniques 
ou dcs mouvenients, il se détermina à mesurer les forces chimiques 
par les vitesses avec lesquelles elles effectuent des réactions analogues. 

Le concept de la (( vitesse chimique )) est déterminé par le rapport 
de la quantité de substance transformée dans une réaction au tcnips 
nécessaire à cette transformation. Par exemple, lorsqu'on dit que la 
fermentation du sucre est plus rapide à haute température qu'à basse 
température, cela signifie que, toutes choses égales d'ailleurs, une plus 
grande quantité de sucre sera transformée dans le même temps en 
alcool et acide carbonique à une certaine tcmpératme qu'à une autre 
moins dlevée. La similitude entre la vitesse chimique et la vilesse 
mécanique est assez superficielle, et nous devons avoir bien soin de 
ne pas la. regarder comme plus profonde. 

La quantité de substance déconiposée dans l'unité de temps, (( la 
vitesse de la réaction chimique, )) dépend de beaucoup de circonstances 
diffdrentes. 
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Wenzel, qui essaya de mesurer l'affinité des acides p u r  les métaux, 
eut soin, dans ses expériences, de soumettre à l'action des acides des 
surfaces égales des différents métaux, car il admettait que la quantité 
de mEtal dissous dans un temps donné était à la sur- 
face d'attaque. Il vit aussi clairement que l'action des acides dilués 
varie avec leur concentration, l'action étant, en fait, proportionnelle à 
la concentration ; u car si un liquide acide dissout un drachme de 
cuivre ou de zinc en une heure, un liquide de force moitié moindre 
produira le meme eflet en deux heures, pourvu que les surfaces et 
les températures soient les mêmes dans les deux cas. )) 

Le principe ainsi énoncé par Wenzel, que l'action est proportion- 
nelle à 13 masse active, est, en réalitd, le principe fondanlental de la 
dynamique chimique. Berthollet l'établit plus tard, ind6pendamment 
de Wenzel, mais ce n'est que tout récemment qu'on l'a appliqué à la 
mesure des (( forces chimiques H, comme le voulait le premier inven- 
teur. 

En premier lieu, il est clair que l'une des complications des expé- 
riences de Wenzel peut être évitée en laissant de côté les substances 
solides. On peut eiYectuer des réactions chimiques dans des systèmes 
honiogènes, liquides ou gazeux, dans lesquels il n'existera pas de sur- 
faces. Il est vrai que dans ces conditions les réactions chimiques ne 
seront pas toujours faciles à suivre et à mesurer ; cependant cela sera 
possible dans un certain nombre de cas. 

La première mesure de ce genre fut etl'ectuée en 1850, par Wilhelmy, 
qui établit correctement la loi de progression d'une certaine classe de 
réactions chimiques. Si une seule sulistance est modifiée dans une 
réaction produite au sein d'un fluide homogbne, il est manifeste que la 
vitesse ne peut rester constante, mais doit décroître continuellement ; 
si l'on suppose qu'un dixième de la substance présente est modifié 
dans l'unité de temps, nous aurons, pour représenter la marche de la 
réaction, une table telle que la suivante : 

Temps Substance présente Substance transformée 
0 - 1  1,000 0,100 
1 - 2  0,900 0,090 
2 - 3  0,810 0,081 
3 - 4  0,729 0,073 
4 - 5  0,656 0,066 

Au commencement on a une quantité 1,000 de substance ; après 
une unit6 de temps la quantité transformée, d'après notre hypothèse, 
est de 0,100 ; il reste maintenant 0,900 de substance, dont un dixième, 
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c'est-à-dire O,YO, subit la transformation dans l'unité de temps sui- 
vante. Il reste' alors 0,900 - 0,090, c'est-à-dire 0,810, dont u n  dixième 
se transforme, soit-0,081, e t  ainsi de suite. 

La loi de cette transformation est facile à Btablir. Quand le temps 
augmente en progression arithmétique, la  substance pr6sente decroit 
en  progression géométrique. 

Donnons à la table précédente une forme plus générale en supposant, que 
la quantité de substance transformée dans l'unité de temps est égale non pas 
à (41, mais à a. Nous aurons: 

Temps. Substance pr6sente. Substance transformée 
dans l'unité de temps. 

4 - 0  1 a 
1 - 2  1 - a  (4 - a)  a 
2 - 3  ( 1 - a )  - ( 1 - a )  a = f i - ~ ) ~  (1 - a)= a 
3 - 4  (4 -a )=  - (1 - a)= a = (1 - a)3 (.i - a)3 a 
4-5 (1 - a)a - ( I  - a)3 a = (1 - a)' ( 4  - a)4 a 

Si nous désignons par 8 l'intervalle &cou16 depuis le commencement de la 
réaction, la quantité de substance présente au temps f) est égale à (1 -a)e, et 
la quantité transformée dans l'unité de temps suivante est (I - a)e a ; si d'une 
manière générale on désigne par m la quantité de substance transformée, 
l'expression précédente se traduit par la formule algébrique suivante : 

Mais cette équation a été déduite d'une hypothese inexacte. Nous avons 
considéré la réaction comme se produisant avec une vitesse uniforme pendant 
les unités de tempe successives, et changeant brusquement au commence- 
ment de chaque unité ; or il est Bvident que le changement se produit d'une 
façon continue ; mais on peut se rapprocher de la réalité en choisissant 
l'unité de temps et la fraction n aussi petites que possible, c'est-à-dire en les 
faisant tendre vers zéro. 11 est vrai alors que l'expression (1 -a)e ne peut être 
évaluée par les mathématiques élémentaires, car elle prend la forme (4 - O )  ce, 
a tendant vers zéro et O vers l ' a .  On voit en algkbre que dans ce cas l'expres- 
sion (1 - a)e devient égale à e-ae, e étant le nombre 2,71828. Nous avons 
donc : 

1 - x = e-ae, 

ou, si nous prenons les logarithmes nép6riens 

et enfin 

log (4 - m) = - aû 
- log (1 - m) = a0 
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ici, le signe log. désigne des logarithmes népériens, 8 représente le temps 
écoulé depuis le début de la réaction, et a la portion de substance transformée 
dans l'unité de temps. Dans la dynamique chimique, on a l'habitude de 
prendre la minute comme unité de temps. Si donc nous exprimons 8 en 
minutes, a est le coeflcient de vitesse de la réaction. 

Pour contrôler l'exactitude de la formule : 

1 log -- = nû 
1-32 

nous n'avons pas besoin de chercher le logarithme népérien de - ' les 
1-s' 

logarithmes décimaux sont, en effet, proportionnels aux logarithmes népé- 
riens, dans le rapport de 1 a 2,3026. 

Wilhelmy montra le premier l'exactitude de cette formule dans le 
cas de l'inversion du sucre de canne, qui se décompose, sous l'influence 
des acides libres, en dextrose et lévulose, en $ixant les é16ments de 
l'eau, d'après la formule : 

Dans cette réaction, l'acide ne subit pas de transformation, et l'eau 
est toujours en si grand excès que l'on peut considérer sa quantité 
comme constante. Les conditions nécessaires pour l'emploi de l'équa- 
tion précédente sont donc remplies. 

Pour déterminer la quantité de sucre de canne non décomposée à 
chaque instant, Wilhelmy utilisa la rotation du plan de polarisation 
produite par le sucre, ce qui lui permit d'effectuer l'analyse sans intro- 
duire de modification chimique dans l'état du système. I l  obtint, par 
exemple, la série de nombres suivants : 

0 (minutes) angle log I- l - x  
1 1 è log - 

l - x  

Les observations sont calculées comme il suit : la  solution primitive 
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du sucre de canne avait une rotation de 46",75 ; après transformation 
compl&te en dextrose et lévulose, la rotation était de - 18",70. 

Comme la rotation est proportionnelle à la quantité de sucre, l'angle 
total. c'est-à-dire 46"75 + 18"70, soit 65",45, mesure la quantité 
totale de sucre. Au bout d'un quart d'heure, l'angle est de 43"75 ; il 
a donc diminue de 3 degr6s. La portion x qui a été transformée est 

3 
donc de - 

62 45 
65,45 

et I - x est égale à A. Si nous calculons mainte- 
65,45 ' 

9 nous trouvons 0,0204 et ce nombre nant le logarithme i de - 1 - x  
divisé par 8 = 15, nombre de minutes écoulées depuis le commence- 
ment de la réaction, donne 0,00136. 

1 ' , dont les valeurs sont données dans la dernière colonne, i log IY~ 
doit &tre constant. C'est ce que l'on peut vérifier dans la table, les 
légers écarts existants provenant des erreurs d'expérience. 

Des résultats analogues à ceux de WilheZmy pour l'inversion du 
sucre de canne ont -6té obtenus récemment pour un grand nombre 
d'autres réactions chimiques. Par exemple, la réduction de l'acide per- 
manganique par un grand excès d'acide oxalique; la transformation de 
l'acétate de méthyle en solution diluée en alcool méthylique et acide 
acétique, en présence des acides ; la transformation de l'acide dilromo- 
succinique en acide bromhydrique et acide bromomal~ique, de l'acide 
monochloracétique en acide glycolique ; la transformation de l'atropine 
en hyosyainine sous l'influence des alcalis ; toutes ces réactions s'etrec- 
tuent suivant la même loi qui ne dépend aucunement des substances 
en jeu; ainsi, lorsqu'une réaction chimique est telle que la quantité 
d'une seule substance varie, elle progresse conformément àla formule : 

1 
log - = ae. 

1-x 

Ceci est une déduction purement mathématique du principe que 
l'action chimique est proportionnelle à la mas,se active. Par suite, par 
masse active ou concentration, nous ne devons pas entendre la quan- 
tité totale de substance, mais la quantité qui est contenue dans l'unité 
de volume ; il faut se rappeler en outre que, en dynamique chimique, 
les quantités'sont exprimées en fonction des poids moléculaires. La 
quantité 1 représente donc 34gr. 46 d'acide chlorhydrique, 40 grammes 

Les calculs sont faits au moyen des logarithmes dkcirnaux. 
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d'hydrate de sodium, etc ... La concentration ou massa active I serait 
celle d'une solution contenant une gramme-molécule dans l'unité de 
volume (centimètre cube). Comme on ne peut, en général, préparer de 
telles solutions, on emploie une unité de masse active mille fois plus 
petite, une gramme-molécule étant contenue dans un  litre de solu- 

tion. 

Toute réaction chimique, telle que les précédentes, est déterminée, ainsi 
que nous l'avons vu, par une seule constante a, qui est la mesure de sa 
vitesse ; quand cette constante est connue, on connaît toute la marche de la 
réaction. Théoriquement, la réaction ne se termine jamais ; expérimentale- 
ment, la fin est facile a observer. Un calcul très simple montre qu'aprés une 
période dix fois aussi longue que celle qui est nécessaire pour transformer 
la moitié de la substance, il ne reste que 0,001 de la quantité primitive : 
cette fraction n'est pas, en général, mesurable par les procédés de l'analyse, 
et peut donc étre considérée comme nulle. 

Nous arrivons maintenant à une seconde espèce de réactions chi- 
miques, soumise à une autre loi; ce sont les rdactions dans lesquelles 
les quantités de deux substances changent simultanénient. Nous 
sommes conduits à supposer que l'action est proportionnelle à la 
quantité de chacune des substances. Il suit de là que l'action est pro- 
portionnelle au produit des deux quantitds, le produit 6tant la seule 
fonction qui satisfasse à ces conditions. 

Considérons d'abord le cas le plus simple, dans lequel les substances 
rBagissantes sont présentes en quantités Bquivalentes, par suite numéri- 
quement égales, chacune d'elles étant égale à A par exemple. Le calcul 
élémentaire de la relation entre le temps et la quantité de substance 
décomposée est si pdnible et si peu convaincant que nous le laisserons 
de côte. Au moyen des mathématiques supérieures, on arrive facile- 
ment à obtenir cette relation, qui est la suivante : 

Dans cette formule, A représente la quantité active de chacune des 
deuxsubstances, x la quantite transformée dans le temps e, a une 
constante qui cst la mesure de la vitesse. Une transformation facile 
conduit à la forme suivante : 
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qui est plus brève, maismoins commode, que la première pour les cal- 
culs numériques. 

Comme cxemp1.e de telles réactions, nous citerons la saponification 
de l'acétate d'éthyle par la soude caustique, étudiée par Warder en 
1881. 

Dans la dernière colonne, nous avons les valeurs de - '( - x x ) = ~ a  e A -  
qui, d'après notre théorie, doit etre constant. Dans ce cas encore, les 
légers écarts observés peuvent être attribués à l'expérience. Ce qui a 
été dit pour les réactions de la première espèce s'applique aussi à celles 
.de la seconde. La constante a est déterminée seulement par la nature 
des substances en présence, la température, la concentration ; si nous 
connaissons sa valeur, la marche complète de la réaction est déterminée. 

Quand les deux substances réagissantes ne possèdent pas la même 
concentration ou quantité active, la relation est plus compliquée et 
encore plus difficile à obtenir d'une façon élémentaire. Si l'on désigne 
les concentrations par A et B, cette relation est : 

B (A - xj 
log A (B - 3) 

= ( A  - B) ae. 

Cette équation a également été vérifiée et s'est trouvée en accord 
avec les expériences. 

On peut concevoir des réactions dans lesquelles il entre plus de deux 
substances réagissantes. Les formules relatives A ces réactions peuvent être 
obtenues mathématiquement, mais elles n'ont pas subi de vérification expé- 
rimentale jusqu'à présent. 

Les types de réactions chimiques décrits dans les pages précédentes 
ne représentent aucunement tous ceux qui peuvent se pr6senter. Ce 
sont plutôt des cas limites, dont les phénomènes s'approchent plus 
ou moins, mais sans jamais coïncider avec eux d'une manière stricte. 
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En premier lieu, la simplicit6 et l'uniformitéde la r6action que l'on 
admet dans le calcul sont difficiles à rencontrer. Presque toujours, 
plusieurs réactions se produisent simultanément, et l'on n'observe une 
marche simple que lorsque l'une d'entre elles prend une grande pré- 
pondhance. C'est ce qui se produit constamment dans la nature, plu- 
sieurs actions se superposant dans tout phénomène observe, et nous 
n'arrivons à fixer les lois des actions simples qu'en éliminant les autres 
aussi complètement que possible par la disposition de nos expériences 
et de nos calculs. 

En chimie, comme dans toute science exacte, nous surmontons Cette 
difficulté en admettant le principe de Pindépendance mutuelle des 
différenles réactions. Nous savons que, si plusieurs forces agissent sur 
un point matériel, chaque force produit un mouvement relatif ind6pen- 

' 

dant de toutes les .autres forces. De même, pourles réactions chimiques, 
lorsque plusieurs reactions mettent en jeu les mêmes substances, nous 
pouvons appliquer les lois obtenues dans les cas simples; la sieule dif- 
f4rence est que l e s  Bquations qui représentent l'ensemble des réactions 
prennent une forme plus compliquée ; elles peuvent toutes, nhanmoins, 
se déduire de la loi d'action des masses. 

Une seconde circonstance qui détermine souvent des divergences avec les 
formules simples provient des variations de la constante a. Tant que les 
conditions restent les mêmes, a garde une valeur déterminée ; mais de nou- 
velles substances sont souvent formées dans le cours de la réaction, et elles 
peuvent agir sur les substances primitives entre lesquelles se produisent les 
réactions, de telle sorte que la vitesse de réaction soit modifiée. Si tel est le cas, 
nous pourrons quelquefois exprimer ces actions perturbatrices en fonction des 
quantités des substances nouvellement formées, et les introduire dans nos 
calculs conformément au principe de coemistence. Mais cela n'est pas toujours 
pratique, et il faut alors recourir à des artifices mathématiques qui donnent 
une solution approchée du problème. Le même fait se présente en astrono- 
mie, par exemple. 

L'indication du procédé à suivre dans les différents cas nous entraînerait 
hors des limites de cet ouvrage ; aussi nous content,erons-nous de signaler 
ce fait. 
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CHAPITRE II 

Beaucoup de réactions chimiques sont réversibles, c'est-5-dire que 
les substances primitives peuvent etre reconstituées au moyen despro- 
duits de la réaction. Le résultat produit par deux réactions inverses est 
un état d'équilibre chimique, état dans lequel subsistent à la fois les 
substances primitives et les substances nouvellement formées, en quan- 
tités définies, qui restent constantes tant que les conditions restent les 
mêmes. 

La condition d'équilibre chimique peut être définie en disant que la 
proportion de chaque substance qui se forme dans un temps donnE est 
égale à la proportion de cette substance qui est décomposée dans le 
même temps ; la quantité reste donc invariable. 

Le cas le plus simple est celui dans lequel une seule substance subit 
un changement. Soit p la quantité primitive dela premiEre substance, 
p' la quantité de la seconde. D'après le principe fondamental de l'action 
de masse, la vitesse avec laquelle la première substance se transforme 
dans la seconde est à chaque instant proportionnelle à sa quantité. 
Si on désigne par z la qiantité déjà transformée, p- .t. sera la quantité 
de matière prdsente, et l'on a zri = c ( p  - x), c étant le coefficient de 
vitesse de la réaction. La quantité de la deuxième substance au même 
moment est p' + x, car elle augmente de la quantité dont a diminué 
la première ; la vitesse avec laquelle elle se transforme est donc 
u' = c' (p' + x), et 116quilibre est 6tabli quand les deux vitesses sont 
égales. On obtient ainsi : 

c (P - 5 )  = c' (p' + 5 )  
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Ici, comme dans ce qui suivra, nous désignons par 5 la valeur de x 
qui correspond à l'équilibre. 

Nous pouvons exprimer le résultat de la façon suivante : Quand une 
substi~nce se transforme en une autre, la réaction étant réversible, 
l'équilibre est dtabli lorsqueles deux substances sont dans un rapport 
défini, égal à l'inverse du rapport des coefficients de vitesse des deux 
réactions. Ce rapport est complétement indépendant des quantités pri- 
mitives des deux substances, p et p'. 

Si nous connaissons les coefficients de vitesse des deux réactions, nous 
pouvons calculer les proportions correspondant à l'équilibre. D'autre part, 
la mesure du rapport d'équilibre donne le rapport des vitesses, mais non 
leur valeur absolue. 

Les exemples de ce cas sont rares ; aucun n'a donné lieu à des recherches 
. précises. 

Les conditions d'équilibre sont considérablement simplifi6es quand 
les substances en équilibre forment un système hétérogène, composé 
de deux parties non miscibles. Guldberget Waage(l867) ont posé, pour 
ce cas, le principe suivant: La masse active d'un solide ne dépend pas 
de sa quantité. 

Ce principe empirique s'est trouvé d'accord avec les faits; il nous 
fournit un  procéd6 commode pour traiter les équations d'équilibre, 
car nous n'avons qu'à attribuer une valeur constante à la masse active 
des solides. L'équation: 

c p ' t t  
cf- p - i  

devient alors : 
C -- 7rr - 
c f - p - 5  

si nous admettons que la seconde substance est solide, et si nous 
désignons sa masse active constante par n'. Cette équation nous conduit 
à conclure que l'équilibre ne peut exister que lorsque le liquide (ou le 
gaz) en contact avec le solide possede une masse active ou concentration 
parfaitement déterminée. 

Si l'on compare cette déduction à l'expérience, on trouve qu'elle est 
confirmée. Quand un sel se dissout dans l'eau, l'état d'équilibre est 
atteint lorsque, à une température donnée, la solution a une concen- 
tration déterminée, qui ne dépend en aucune façon de la quantit6 de 
sel en exces. Un autre cas bien connu est celui de la vaporisation; la 
vapeur et le liquide sont en Bquilibre seulement lorsque la première 
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a une pression ou une concentration ddterminée. Nous considErons 
habituellement que c'est la pression qui est déterminée par lanature ct ' 
la température du liquide ; mais, comme la pression et le poids spéci- 
fique sont proportionnels, les expressions données plus haut sont tout 
aussi exactes. 

Un autre cas d'équilibre h6térogène se présente lorsqu'un gaz est 
dissous dans un liquide, sous une pression déterminée. Le gaz joue 
ici le rble de la substance solide dont la masse active est constante, e t  
l'équilibre est atteint lorsque la concentration de la solution a une 
valeur déterminée. 

Les transformations allotropiques et les modifications polym6riques 
possèdent un caractère plus chimique. Ainsi, le paracyanogène (CAz)" 
(poudre brune obtenue dans la préparation ducyanogène) se transforme, 
lorsqu'on le chauffe, en cyanogène, jusqu'à ce que, à une température 
déterminde, ce gaz ait atteint une pression déterminée. On retrouve ici 
exactement la même loi que pour la vaporisation simple d'une subs- 
tance solide ou liquide. Si l'on amène la pression à être supérieure à 
la pression d'dquilibre, le cyanogène se t,ransforme en paracyanogène 
jusqu'à ce que l a  pression primitive soit rétablie. 

Des lois identiques régissent les transformations plus compliquées de 
l'acide cyanique [CAzOH), de l'acide cyanurique ( C A Z O H ) ~  et de la cyamé- 
lide ICAzOHi'" Si l'on chauffe ra~idement de l'acide cvanuriaue au-dessus 

\ -  I I 

de 180 degrés, il se produit de lavapeur d'acide cyanique à une tension déter- 
min&, qui est en équilibre avec l'acide cyanurique solide, exactement comme 
si le phénoméne consistait en une simple vaporisation et non en une décom- 
position chimique. Au-dessous de 160 degrés, la vapeur d'acide cyanique ne 
se transforme plus en acide cyanurique, mais en cyamélide et se comporte 
suivant la mhme loi vis-à-vis de ce dernier c o r ~ s .  A 450 degrés. l'acide cvanu- " ,  
rique et la cyamélide peuvent coexister, et la tension de vapeur de l'acide cya- 
nique dégagé par les deux corps est la même. 

~a vaporisaiion du rouge ou jaune montre des relations Sem- 
blables. Le phosphore rouge a une tension de vapeur plus faible que le phos- 
phore jaune, mais le phénoméne est compliqué par ce fait que le phosphore 
jaune, aux environs de son point d'ébullition, est une forme instable. Quand 
il est chauffé, il tend a passer, à la modification rouge, de sorte qu'il est difi- 
cile de suivre le phénomène relatif aux substances non mélangées. 

Un troisihme cas d'équilibre de premier ordre se prdsente lorsque 
deux substances ont une masse active constante, c'est-à-dire ne sont 
ni à l'état gazeux ni à l'état dissous. En général, il n'y aura pas équi- 
libre, car le rapport des masses actives ne sera pas égal au rapport 
des vitesses de t$-ansformation, de sorte que, pour avoir un dtat d'équi- 
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ÉQUILIBRE CHIMIQUE 343 

libre, il faut des conditions parfaitement définies. Tel est le cas de 
l'eau et de la glace, par exemple; la coexistence n'est pas possible, en 
général, sauf à la température de O degr6 i. 

De même pour la tracsformation du soufre rhombique en soufre 
monosymétrique ; de l'iodure de mercure jaune en iodure rouge; de 
toutes les substances enfin qui peuvent exister sous deux formes, et 
passer de l'unc à l'autre sous l'influence de la température. 

L'équation prend dans ce cas la forme : 

et ne peut Btre satisfaite que pour des valeurs déterminées, comme on 
l'a ddjà fait remarquer. 

Les relations d'équilibre que comportent les transformations de 
seconde espèce ne sont pas si simples. Si l'on désigne par 14 la vitesse 
d'une réaction entre deux substances, p et q, on aura : 

21 = c (P - 2) (q - x), 

x reprdsentant la quantité transformée dans un temps donné. Suppo- 
sons que p et q, par leur réaction, produisent deux nouvelles subs- 
tances, existant primitivement en quantitQs p'et q'; au m&me moment 
que tout à l'heure, nous avons : 

24' = cf (p' + x) (q' + x) 
et l'équilibre est atteint lorsque u = u', ou : 

Cette équation fut obtenue par Guldberg et Waage en 2867, pour 
exprimer l'action mutuelle de deux couples de substances. Pour la 
mettre sous une forme plus commode, supposons que les quantités 
primitives des deux substances soient égales à 1, et que les produits de 
la réaction n'existent pas au début. Nous devons donc fairep = q = 1, 

4 Cette température peut &ire modifiée par la pression, mais les variations sont si 
faibles que nous pouvons presque les nkgliger. Dans certains cas, cette dernière sorte 
d'équilibre peut ktre considérée comme le cas limite de l'espèce précédente et non 
comme quelque chose de différent. 
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et p' = q' = O. NOUS avons alors : 

Ici, 5 et 1 - 5 reprksentent les quantités de deux couples de subs- 
tances entre lesquels s'établit l'équilibre. Les vitesses de réaction sont 
donc en raison inverse des carrés q des quantités pour lesquelles l'équi- 
libre est établi, si les substances primitives sont en proportions équi- 
valentes. 

L'exactitude dé la formule générale fut vérifiée pour la première 
fois par Julius Thomsen (1869) ; Thomsen modifia de plusieurs façons 
différentes p, q. p', q', détermina E expérimentalement, et chercha à re- 
présenter les résultats au moyen du même rapport c'; le résultat fut 
satisfaisant. On donnera plus loin la description de la méthode ther- 
mochimique employée. Les substances étaient, d'une part, l'acide chlo- 
rhydrique et le sulfate de sodium, d'autre part l'acide sulfurique et le 
chlorure de sodium, en solutions diluées. Thomsen effectua aussi une 
série d'expériences en remplaçant l'acide chlorhydrique par l'acide 
nitrique. 

La formule fut confirmée ensuite, au moyen d'une publication faite 
antérieurement, mais non dans ce but, par Berthelot et Péan de Saint- 
Gilles (1862). Ce travail était relatif à la formation des éthers (éthers 
composés), au moyen des alcools et des acides; l'équilibre suivant 
s'établit : 

c X acide x alcool = c' X éther X eau. 

Ostwald(1876) effectua aussi une série d'expériences, avec les mêmes 
substances que Thomsen, mais suivant une autre mkthode, basée sur 
les variations de volume, et obtint des résultats en accord avec la for- 
mule. 

L'équation g6nérale : 

c (P - 5 )  ( 9  - 5 )  = c' (p' + 5 )  (qf  + 5 )  

peut être simplifi4e graduellement quand plusieurs des substances en 
présence sont dans un état tel que leur masse active soit constante : 
une, deux, trois ou quatre substances peuvent satisfaire à cette con- 
dition, de sorte que nous avons quatre cas d'équilibre de seconde 
esphce ; nous allons maintenant les considérer en détail. 
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Si, par exemple, la  dernière substance possède cet état, nous avons . 
q' + 5 = ?', p' étant une constante; faisons en même temps p = q = 1 
et p' = O ; il vient : 

c ( 2  - 5)Z = cfSp' 
OU : 

Le rapport de la quantité de la substance nouvellement formée qui 
n'a pas une masse active constante au carré de la quantité des subs- 
tances primitives est donc constant. 

On ne connaît pas d'exemple net de ce cas. Il est approximativement réalisé 
dans la réaction de l'acide oxalique et du chlorure de calcium en solution ; il 
se forme aussi de l'acide chlorhydrique et de l'oxalate de calcium. L'oxalate 
se sépare à l'état solide et possède ainsi une masse active constante. 

Des expériences soignées ont montré cependant qu'avec des quantités 
variées des composants la formule n'est pas toujours satisfaite. La raison de 
ce fait est probablement que les coeficients de vitesse c et cf ne sont pas 
indépendants des quantités relatives des substances en présence. 

Si deux substances sont à l'état de concentration constante, la for- 
mule peut recevoir deux formes. D'abord q - x et q' + z peuvent 
devenir constants et égaux à p et p'; on a alors : 

Cette formule rappelle l'une de celles obtenues pour l'équilibre de 
première esphce. Elle montre que les deux substances dont la concen- 
tration est variable, substances à l'état gazeux ou dissous, sont dans 
un rapport constant lorsque l'équilibre est atteint. Les quantites de 
substances dont la masse active est constante sont sans effet. 

Les nombreuses recherches appliquées à cette formule ont toutes 
montré son exactitude. Ainsi les expériences de Deville (1871) sur la 
réaction entre la vapeur d'eau et  le fer, l 'hydroghe et l'oxyde ferroso- 
ferrique la vérifient. La vapeur d'eau est partiellement réduite par le 
fer, et à la même température l'hydrogène est oxydé par l'acide fer- 
roso-ferrique ainsi forme. Les deux réactions se limitent mutuellement, 
de façon qu'à chaque fernperature il existe un rapport détermin& enlre 
la vapeur d'eau et I'hydrogéne, rapport qui n'est nullement modifié 
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par le fer ou l'oxyde ferroso-ferrique. Le rapport change avec la tem- 
pérature, la proportion d'hydroghe devenant plus faible à mesure que 
la température s'6lève. 

Un second exemple fut examiné par Guldberg et Waage (1867) ; c'est la 
rkaction entre le sulfate de baryum et le carbonate de potassium, d'une part, 
le carbonate de baryum et le sulfate de potassium, d'autre part. Comme 
l'indique la théorie,' l'équilibre est établi lorsque les deux substances 
variables (carbonate de potassium et sulfate de potassium) sont dans un 
rapport constant (4 à 4). 

Il y a une seconde manière d'avoir deus substances de concentra- 
tion constante : c'est quand les masses actives de p' et q' deviennent 
constantes. L'Cquation prend alors la forme : 

c ( p  - 5 )  (9 - 5) = c'n'p' 
ou: 

Dans ce cas, il y a équilibre lorsque le produit des quantités 
des deux substances dont la concentration est variable a une valeur 
constante. Nous donnerons des exemples dans le chapitre suivant (sur 
la dissociation). Si trois des substances ont une concentration cons- 
tante, l'dquation devient : 

Le premier membre ne contient que des quantités constantes ; par 
suite l'équilibre sera obtenu pour une concentration déterminde de la 
quatrième substance. Ce cas est tout à fait semblable à celui de la 
page 113 ; seulement, ici, le nombre des solides s'élève à trois. 

Isambert (2846) a étudié une réaction de ce genre. Quand on mélange 
du  chlorure d'ammonium à l'état solide avec du protoxyde de plomb, 
i l  se forme du chlorure de plomb (peut-&tre de l'oxychlorure) et de 
l'ammoniaque jusqu'à ce que l'on ait une pression déterminde. Si l'on 
augmente la pression, il se reforme du chlorure d'ammonium jusqu'à 
ce que la pression reprenne sa valeur primitive. 

Le dernier cas, dans lequel quatre substances de masses actives 
constantes réagissent l'une sur l'autre, ne conduit pas plus à un dtat 
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d'équilibre que lorsque deux de ces substances sont en présence, c'est- 
à-dire que l'un ou l'autre des systèmes existe exclusivement. 

Ce n'est qu'à une température déterminée qu'il peut y avoir coexis- 
tence des deux systèmes, et alors cela est possible en proportion quel- 
conque. 

Des considérations de ce genre peuvent évidemment être beaucoup 
étendues, mais nous n'avons pas à nous en occuper, car l'étude expé- 
rimentale des cas plus compliqués fait complètement défaut. Nous 
ferons remarquer seulement, d'une manière générale, que l'6tat 
d'équilibre d'un système'de substances susceptible de subir des trans- 
formations réversibles dépend du nombre des substances dont la con- 
centration est variable, c'est-à-dire qui sont à l'8tat gazeux ou dissous. 
C'est ce qu'indique le tableau suivant : 

Nombre des substances 
de concentration variable 

0. . . . . . . . . . . . . . .  Pas d'équilibre en gén6ral. 
fi. . . . . . . . . . . . . . . .  p = ctm 

\ ppfp1/13f1' = Cte, etc.. 

L'équation générale d'équilibre a donc la forme 

dans laquelle fi, pf, pl', ...... sont les concentrations des substances du 
premier système ; q, q', q", ..... les concentrations des substances du 
second système, ou du second membre de l'équation chimique. 
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CHAPITRE III 

D I S S O C I A T I O N  

Le terme dissociation fut introduit par Deville pour désigner cer- 
tains phénomènes dont on connaissait depuis longtemps des exemples, 
mais qui furent étudiés soigneusement par lui pour la première fois, 
en particulier la décomposition de certains corps pa r  la chaleur avec 
formation de composés gazeux. Dans de telles réactions, les états 
d'équilibre sont soumis aux lois générales discutees dans le chapitre 
précédent. Elles peuvent, par suite, être considérées comme des cas 
particuliers de ce que nous avons déjà vu; niais, comme les phéno- 
mènes de dissociation présentent un certain nombre de particularités 
spéciales, il n'est pas inutile de les étudier d'une façon approfondie. 

Le cas le plus simple est celui que présente un solide donnant par sa 
décomposition un seul gaz ; c'est à propos de ce cas que la première 
loi a été découverte. Si, par exemple, nous chauffons du carbonate de 
calcium à 450 degrés, i l  se dégage de l'anhydride carbonique, et la 
substance se comporte comme un liquide qui se vaporise. Pour chaque 
température, il y a une pression déterminée de l'anhydride carbo- 
nique, pour laqueHe le gaz est en équilibre h la fois avec le carbonate 
de calcium et avec l'oxyde de calciuni. 

Le même fait peut s'observer avec les sels qui contienne& de l'eau 
de cristallisation. Plusieurs expérimentateurs, il est vrai, ont contesté 
l'existence d'une pression déterminée à une température déterminée; 
mais les recherches les plus récentes et les plus précises montrent la 
parfaite exactitude de cette loi de la dissociation, et, en particulier, 
font voir que la pression est indépendante de la quantité des deux 
solides. 
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DISSOCIATION 349 

La théorie de l'équilibre chimique conduit au m&me résultat. Nous 
avons à considérer une réaction entre trois substances : une de concen- 
tration variable, et deux de concentration constante. L'équation d'équi- 
libre, si l'on désigne par u (au lieu de p - €), la concentrationvaria- 
ble, et par .rr et x'' les concentrations constantes, est la suivante : 

Le second membre est constant, il doit donc en être de meme pour la 
concentration variable u, à une température déterminde. 

Pour que l'équation soit exacte, cependant, il  faut que les conditions 
pour lesquelles elle a dté obtenue, soient satisfaites. Ainsi la nature 
des substances doit toujours rester la même, dans l'intervalle où l'on 
fait les mesures. Le phosphate de sodium NaZHPO4, 421V0, par 
exemple, possède, à une température déterminée, une tension de dis- 
sociation de la vapeur d'eau déterminée, tension qui reste constante, 
à une température donnée, quand on enlève graduellement de l'eau. 
Mais ceci n'est vrai que jusqu'à un certain point; quand on a enlevé 
une quantité d'eau telle qu'il n'en reste que sept molécules, la pression 
devient subitement plus petite. et reste alors de nouveau constante, 
quand on continue à enlever de l'eau. Dans ces circonstances, un autre 
sel hydraté, Na2HPO" 7H20, a été formé, et comme i l  possède une 
autre vitesse de décomposition plus petite que celle du premier, 
l'expression constante du second membre de l'expression prend elle- 
même une autre valeur. 

De même, l'équation ne s'applique plus lorsque, durant la réaction, 
l'une des substances subit une modification telle que l'action inverse 
ne puisse plus se produire. Le carbonate de manganèse, par exemple, 
se décompose sous l'influence de la chaleur, comme le carbonate de 
calcium. Mais l'oxyde manganeux formé s'oxyde partiellement aux 
dépens de l'anhydride carbonique et ne peut plus former de carbonate, 

3Mn0 + CO2 = Mn"$ + CO. 

Dans ce cas, dans l'équation 

la vitesse c, de l'action inverse est nulle, de sorte que la constante 
ABREQB DE CHIMIE G ~ ~ B R A L B .  2 i  

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



TC 
û = - devient infinie, c'est-à-dire que la dEcomposition se continue 
., niCi 

sans limite. 
1 ,  

La l ~ i  de la constance de la tension de dissociation peut servir à obtenir 
des indications sur l'existence ou la non-existence de composés définis. Le cas 
des deux phosphates de sodium est déjà un exemple. D'autres cas ont ét6 
étudiés : en particulier, les composés formds par l'ammoniac avec les chlo- 
rures métalliques. Si l'on sature (l'ammoniac du chlorure d'argent, il se forme 
le composé AgC1,3AzH3, qui à 4g0,5, possède une tension de dissociation 
de 24iom,4 de mercure. Si l'on enlève continuellement de l'ammoniac, la pres- 
sion reste constante, jusqu'a ce qu'elle tombe brusquement à 280n1,8. Ce 
changement brusque se produit lorsque la moitié exactement de l'ammoniac 
a été enlevée, et il reste le coniposé 2AgC1,3AzH3. En continuant à enlever 
de l'ammoniac, on observe que la pression reste constante jusqu'à ce que le 
chlorure d'argent ne retienne plus du tout d'ammoniac. 

r .  \ 
Un second cas de dissociation est celui d'un solide qui donne nais- 

sance & deux gaz sous l'influence de la chaleur. Il est sans importance 
que le solide soit complètement décomposé ou qu'il en reste un résidu. 
Nous consid6rerons ce dernier cas comme plus général. L'équation 
d'équilibre est alors : 

x se rapporte au solide, u, et  u2 aux deux gaz. 
En séparant les variables et les constantes, on a : 

Pour qu'il y ait équilibre, le produit des concentrations variables 
doit &tre constant. 

Le sulfure d'ammonium AzH4S nous fournit un  exemple de ce cas. 
Il est formé de volumes ég,zux d'ammoniac et d'acide sulfhydrique et 
se transforme en ces gaz sous l'influence de l a  chaleur. Si la dissocia- 
tion se produit dans un vase vide (ou plein d'un gaz inactif), le 
phénomène ne  se distingue en rien de ceux qui ont été décrits plus 
haut. Par la dissociation, en effet, les- deux gaz sont produits en 
volumes Bgaux; par suite, u, = u, ; de sorte que, à chaque tempéra- 
ture, il y a une tension de dissociation déterminée, chacun des gaz y 
contribuant pour moitié. 

Les faits se présentent sous un aspect complètement diffhrent ; cepen- 
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dant, si l'un des produits de la dissociation existe primitivement dans 
le vase, il y a alors une petite quantité de sulfhydrate décomposée, le 
produit des pressions partielles des deilx gaz ayant la mbme valeur 
(qu'auparavant. -Ainsi, Isambert trouva que, dans un espace vide, la  
tension d u  sulfure d'ammonium était, à 25",1, de 5Wm,2.  Dans une 
:atmosphère d'acide sulfhydrique à 8"",6, la pression s'élève à 5Wm,4 par 
il'introduction du sulfure d'ammonium. La moitié de cette augmenta- 
tion de 4im",, soit 2Vm,9 est due à l'ammoniac ; l'autre moitié, à 
l'acide sulfhydrique, qui a donc une pression totale de 2Pm,5. Dans 
I'ammoniac à 32 centimètres de pression, les pressions partielles ont 
(été trouvées égales à W m , 8  et 45"",. Formons dans ces différents cas 
l e  produit des pressions partielles '(à la même température), nous 
aurons : 

Produit 

627 
616 
632 

Les produits concordent dans les limites des erreurs dues à i'expé- 
rience. 

Si l'un des produits gazeux de la décomposition est en excès, il n'y a pas 
de tension de dissociation constante ; il importe d'insister sur ce point. Quand 
on diminue le volume, des volumes égaux des deux gaz disparaissent en se 
combinant pour former le solide et, dans le mélange gazeux restant, les 
composants sont dans des proportions différentes de celles qu'ils avaient 
auparavant. Comme la loi est que le produit reste constant, on voit que la 
somme augmente d'autant plus que la différence des pressions est plus 
grande, c'est-à-dire que le volume des gaz non combinés devient plus petit 
par suite de leur union à volumes égaux. Inversement, si l'on augmente le 
volume, la pression commune diminue, tendant asymptotiquement vers la 
valeur qui correspond à la substance placée dans le vide. Dans les expériences 
de ce genre, on n'apas tenu compte de ces considérations, et c'est probablement 
à cela qu'il faut attribuer les écarts observés entre la théorie et l'expérience. 

Xous avons un troisieme cas d'hquilibre : lorsque le solide se disso- 
cie en volumes égaux de trois gaz. L'équation correspondante est : 
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C'est-à-dire que l'état d'équilibre est atteint lorsque le produit des 
trois pressions partielles possède une valeur déterminée. 

Si aucun des gaz formés ne préexiste dans le vase, ona 24, = u, =u3, 
et l'équation devient : 

qui ne présente pas de différence essentielle avec le premier cas de 
la dissociation. Ce n'est que lorsque les gaz existent en volumes iné- 
gaux que l'on voit apparaître le caractère spécial de cette dissociation. 

La même formule s'applique au cas d'un solide émettant deux gaz, 
dont l'un possède un volume double de l'autre. Pour reproduire le 
solide, la masse active du premier gaz doit être le double de celle du 
second ; la combinaison se produit entre trois molécules, et il n'y a de 
différence avec le cas précédent qu'en ce que deux des molécules sont 
identiques. L'équation se simplifie ; u, est égal à u, ; de sorte que 
l'on a : 

L'équilibre est atteint quand le produit de la concentration d'un 
gaz par le carré de celle de l'autre (ce dernier étant celui qui occupe 
le plus grand volume) possède une valeur déterminée. Il suit de là 
que la présence du même excès de l'un ou l'autre des deux gaz affecte 
différemment la tension de dissociation, un excès du gaz qui occupe le 
plus grand volume ayant plus d'effet qu'un excès de l'autre. 

Ces intéressantes relations ont 'été observées sur le carbarnate d'am- 
monium, formé par la combinaison d'un volunle d'anhydride carbo- 
nique avec deux volumes d'ammoniac : 

Hortsmann (1871) et Isambert (2883) ont étudié cette substance et 
ont trouvé un accord satisfaisant avec la théorie. 

Dans tous les cas de dissociation que nous avons discutés jusqu'ici, 
on a considéré une substance solide se dissociant en donnant des gaz. 
La substance primitive peut également être un gaz. Ainsi, l'acide 
iodhydrique chauffé se décompose en iode et hydrogène d'après l'équa- 
tion : 

2HI = H' + 12. 
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Dans ce cas, nous avons d'aprés les remarques faites plus haut : 

21 se rapportant à l'acide iodhydrique, u, et u, à la vapeur d'iode et 
l'hydrogène. Si aucun de ces derniers corps n'est présent en excès, 
on a u, = 21, ; par suite : 

Ceci signifie qu'à une température donnée le rapport entre l'acide 
iodhydrique d6composé et non décomposé est independant de la pres- 
sion, car nous pouvons augmenter u et u, dans le même rapport, sans 
troubler l'équilibre. Les exphriences de Lemoine vhrifient cette con- 
clusion '. 

Si l'un des gaz est en excès, nous avons : 

Ici, l'état de dissociation n'est pas modifié si les pressions de l'acide 
iodhydrique et des autres gaz sont changées simultanément de façon 
que la première reste proportionnelle à la moyenne géométrique des 
deux autres. 

Nous avons un second cas de dissociation complètement gazeuse 
quand un volume de la substance primitive produit deux volumes de 
corps nouveaux. Comme exemple de ce cas, nous pouvons citer le 
pentachlorure de phosphore PCl5, qui se dissocie en PCP et Cl" de 
même, le bromhydrate d'amykne : 

4 M. Lemoine conclut que les variations de la limite avec la pression sont très 
faibles, mais qu'il les croit réelles cependant. Voici les nombres qu'il a obtenus à la 
température de 440°. 

Pression. Rapport de 1'8 libre L I'H total. 
4"Im, 5 0,24 
2 , 3  0,25 
0 , 9  0,26 
0 , 2  0,29 

Les différences sont très faibles, et il faut remarquer que les expériences sont exces- 
sivement difficiles. (Trad.) 
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le peroxyde d'azote AzZO4 = 2Az05 et enfin la vapeur d'iode I L  21. 
Dans les deux premiers exemples, les gaz produits sont différents ; 
dans les derniers, ils sont identiques. Comme on l'a vu plus haut, 
cette condition modifie peu la formule. 

Nous avons ainsi : 
CU = CiUiU2, 

ou si u, = u, (c'est-à-dire si aucun des gaz ne préexiste, ou si deux 
volumes d'un même gaz ont ét6 dégagés), on aura : 

L'Bquilibre n'est plus, dans ce cas, indépendant de la pression, car, 
uX 

si u et u, sont augmentEs dans le même rapport, la valeur de -' 
26 

change. Ceci est encore vrai pour tous les cas suivants. Si la pression 
ne modifie pas la dissociation de l'acide iodhydrique, c'est que, inver- 
sement, cette dissociation ne produit pas de variation de pression; si, 
d'autre part, la dissociation détermine une augmentation de la pres- 
sion, comme c'est le cas actuel, la dissociation décroît quand la pres- 
sion augmente '. 

L'influence de la pression a été étudiée sur plusieurs des exemples citBs 
plus haut, et les résultats ont été trouvés d'accord avec les déductions de la 
formule. Cette même équation a pris une grande importance à un autre point 
de vue. On a déjà indiqué que beaucoup d'électrolytes en dissolution sont 
décomposés en leurs ions, sont dissociés. Puisque les substances en solution 
diluée suivent les lois des gaz, les lois de la dissociation doiveni s'appliquer. 
aussi. I,a plupart des électrolytes sont des substances qui subissent la dissa-- 
ciation de la manière indiquée, une molécule de HCl, par exemple, se sépa- 
rant en deux sous-molécules H et Cl. 

En fait, cette Ici de la dissociation a pu êitre appliquée aux électrolytes,. 
avec beaucoup plus d'étendue que cela n'a eu lieu pour les gaz. Nous dome- 
rom plus loin de plus amples détails. 

Il est facile de trouver la loi de dissociation pour des cas plus com- 
pliqu&, mais cela n'a pas d7int6r&t, car les expdriences font dffaut. 

La dissociation de certains composés, tels que le peroxyde d'azote, 

4 Celte conclusion a Bté vtirifiée récemment par M. Lemoine pour le brornhyilrate 
d'amylène (Trad.). 
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qui ne font que changer d'6tat mol6culaire, se déduit de la mesure de 
leur densite. Si d est la densite de la substance primitive, d' la densité 
des produits de la dissociation on a, d'une maniere générale, d =  nd', 
n étant. le nombre de molécules fournies par une des molécules primi- 
tives; pour le peroxyde d'azote, en particulier, n = 2. Désignons par 
D la densité observée du melange partiellement dissocié : le problème 
revient à calculer d'après cette grandeur . . la portion dissociée x du gaz 
primitif. 

Le mélange gazeux est formé de I - x volumes de densité d et 
2x volumes de densité d', le volume total Btant 1 + x ;  comme les 
densités sont dans le rapport inverse des volumes, nous 
avons : 

Dans l'équation d'équilibre, il n'y a qu'à substituer (2  - x) p & u et 
PX à z r , ,  p représentant la pression du gaz supposé non dissocié. 
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CHAPITRE IV 

APPLICATION DE LA THERMODYNAMIQUE 
A L'BQUILIBRE CHIMIQUE 

D'aprhs ce que l'on a vu dans le chapitre précédent, on peut arriver 
aux lois de l'équilibre chimique en prenant comme base ce principe 
empirique que I'uction est proportionnelle r i  lu masse active. Au prin- 
cipe il faut a~outer  cette loi spéciale que la masse active des solides est 
constante. 

Ces principes, cependant, ne sont exacts qu'à la condition que la 
température reste constante : ils ne nous disent rien sur l'influence de 
la température, sur 1'8tat d'équilibre et sur les variations de cet état 
dues aux changements de tempbrature. 

Xous devons, pour cela, avoir recours à des considérations tirées 
de chapitres tout différents de la science, savoir : de la thermo- 
dynamique et de la théorie moléculaire cinétique. En les appli- 
quant convenablement, on arrive aux résultats que nous avons déjà 
obtenus empiriquement : la première méthode a l'avantage d'être plus 
générale; la seconde, d'etre plus facilement compréhensible. Les trois 
méthodes peuvent servir avec la même facilité à obtenir les lois de 
l'équilibre chimique à température constante, ou de l'équilibre zso- 
theme.  La thermodynamique seule nous donne des informations 
directes sur l'influence excessivement importante de la tempéra- 
ture ; la théorie moléculaire permet d'obtenir quelques résultats, 
mais avec difficulté ; enfin, il faut ajouter à la methode empirique 
un nouveau principe pour avoir sur l'influence de la température une 
indication purement qualitative. 

Ce principe empirique additionnel est un cas particulier d'une loi 
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excessivement générale, qui, à ce qu'il semble, n'a pas encore trouvé 
d'expression complète. Cette loi fut d'abord formulée, d'une façon 
incomplète, par Maupertuis, dans la première moitié du siècle dernier, 
sous le nom de principe de la moindre action; d'après ce principe, tous 
les phénomènes de la nature se produisent de telle façon que la plus 
petite quantité possible de travail soit dépensée, ou que les disposi- 
tions existant& subissent la plus petite déformation possible. Ce prin- 
cipe fut primitivement limité à la dynamique, ou, au plus, aux appli- 
cations optiques : actuellement, il est reconnu exact dans tous les cas 
et peut être appliqué à tous les phénomènes. 

On peut le mettre sous la forme suivante : Si dans zrn système el2 
équilibre l'une des conditions d'dquilibre subit une modibcation telle 
que le système prenne un nouvel état, lesautres conditions corrélatives 
changent de telle facon qu'elles s'opposent a l'altération du pinemier 
&al. 

Appliqué au cas qui nous occupe, ce principe devient la loi spéciale 
suivante : Si un système est dans un état d'dquilibre tel qu'une varia- 
tion de la température produise un déplacement de l'équilibre, c'est- 
à-dire détermine une réaction chimique dans le système, ce d6place- 
ment se produira toujours dans un sens tel que la chaleur de réaction 
tende à contrarier la variation de température. Si donc on chauffe 
le systkme, il se produira une réaction qui absorbe de la chaleur; si 
on refroidit le système, la réactioil correspondante développera de la 
chaleur. 

L'exemple le plus simple est fourni par le cas de l'équilibre simple 
hétérogène, qui obéit, comme nous l'avons déjà vu, à la formule: 

Cette équation a Bt,é démontrée pour le passage des liquides à l'état 
de vapeur, c'est-à-dire pour un équilibre hétérogène du premier ordre; 
la signification des symboles est la suivante : dp est le changement de 
pression, dT le changement de température, p la chaleur de vaporisa- 
tion, T la température absolue, u la variation de volume due à la 
vaporisation. On a montré que cette équation a une signification plus 
etendue. En effet, la seule hypothèse que l'on ait faite pour l'obtenir 
est de supposer que la pression est indépendante de la quantité de 
substance qui est dans un certain état (liquide) et dépend de la quan- 
titd de substance qui est dans un autre état (gaz). Cette hypothhse se 
trouve vérifiée Bgalement dans les cas de dissociation tels que ceux 
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que  nous avons examinés, par  exemple l a  transformation du  carbo- 
na t e  de calcium en  chaux e t  anhydride carbonique, e t  par conséquent, 
l a  formule leur  est applicable. 

Le signe de  la  quantité p est choisi de telle façon que la  chaleur 
absorbée par  la transformation soit positive, et la  chaleur dégagée, 
négative. En thermochimie, les chaleurs de  réaction sont comptées 
d'une façon inverse ; les chaleurs dégagées sont positives. Il  faut faire 
attention à ce point quand on veut se servir de  la  formule. La décom- 
position du  carbonate dc calcium absorbe de  la  chaleur ; donc p doit 
etre positif dans l'équation prdcédente. Il résulte de  cela que dp doit 
avoir l e  même signe que dT, c'est-à-dire que la  tension de dissociation 
augmente quand la température s'el&vc. 

On n'a pas encore étudié de cas dans leque1 iine dissociation mesurable est 
'accompagnée d'un dégagement de chaleur. Mais on connaît qualitativement 
de nombreux phénomènes, considérés autrefois comme des énigmes, et qui 
sont aisément expliqués par ce principe. Certains composés, stables dans 
les conditions ordinaires, se décomposent en leurs éléments avec dégagement 
de chaleur, à des températures élevées, tandis qu'a des températures encore 
plus élevées ils montrent un degré surprenant de stabilité, se formant par 
union directe de leurs éléments. Tels sont le cyanogène et l'acétylène. Ces 
deux gaz se forment en quantité aux plus hautes températures que nous 
puissions obtenir, dans l'arc électrique et le  fourneau à vent, tandis qu'à 
la chaleur rouge ils ne peuvent subsister, se résolvent en leurs éléments, ou 
se transfornient en composés plus stables (par exemple l'acétylène en ben- 
zine). 

Ce sont des substances pour l e sq~e l l e s~es t  négatif; par suite, dpet dT on t .  
des signes contraires, c'est-à-dire que, lorsque la température s'élève, la dis- 
sociation diminue, la stabilité devient plus grande. 

Ces considbrations ont une grande importance quand on étudie la stabilité 
relative des différents composés et la possibilité de l'existence de composés 
stables aux températures élevées. Nous nous représentons d'ordinaire 
l'influence de la chaleur, de telle sorte que les composés deviennent de plus 
en plus instables, quand la température s'élève, jusqu'à ce qu'ils se résolvent 
en leurs éléments. Cela est parfaitement exact pour les composés qui sont 
formés avec dégagement de chaleiir, et dont la dissociation absorbe de la 
chaleur ; mais c'est exactement le contraire pour les substances qui sont for- 
mées avec absorption de chaleur. 

Comme nous l'avons expliqué, ces substances sont d'autant plus stables 
que la température est plus élevée. Il n'est nulIement indubitable, d'aprés 
cela, que dans l'atmosphère du soleil les éléments soient, comme le pensent 
quelques-uns, tous présents à l'état de liberté, par suite de l'élévation de la 
température ; au contraire, il est fort possible qu'il existe là des composés, 
dont nous ne pouvons avoir connaissance autrement. 

La loi a d'autres applications, en particulier pour les solutions. Il 
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est bien connu que certaines substances se dissolvent avec absorption, 
d'autres avec dégagement de chaleur. Si nous avons une solution 
saturée à une température déterminée, et que nous la chauffions en 
présence d'un excès de la substance dissoute, l'équilibre doit subir un 
déplacement qui corresponde à une absorption de chaleur. Si la disso- 
lution absorbe de la chaleur, une nouvelle quantité de substance se 
dissoudra; si, d'autre part, la dissolution dégage de lachaleur, il se yro- 
duira un dépôt d'une partie de la substance dissoute, ce qui correspond 
à l'absorption de chaleur qu'exige la loi fondamentale. - 

Le sulfate de sodium est un exemple de ce fait; le sel de Glauber, 
Na2 SO" IOH"0, se dissout avec une absorption de chaleur considé- 
rable; sa solubilité doit donc augmenter quand la température s'élève. 
D'autre part, le sulfate de sodium anhydre se dissout avec dégagement 
de chaleur, et sa courbe de. solubilité (v. p. 176) s'abaisse quand la 
température s'élève. 

Il faut faire attention à ce fait, que c'est le signe de la chaleur de dissolu- 
tion dans une solulion presque saturee qui détermine le sens de la variation 
de solubilité avec la température. Les substances très solubles ont, en général, 
une chaleur de dissoliition d'autant plus petite que la solution devient plus 
concentrée, et il n'est pas impossible que de telles substances, ayant une 
faible chaleur de dissolution négative en solutions diluées, possèdent une 
chaleur de dissolution positive en solutions concentrées ' ; le signe de la 
chaleur de dissolution en solution concentrée doit seul intervenir dans 
l'application du principe considéré. 

dp P L'exposé qu'on vient de faire en s'appuyant sur l'équation - = - 
dT Tu 

n'est exact, au  premier abord, que pour le groupe restreint de phéno- 
mènes pour lesquels la formule a Bté développée, c'est-à-dire les états 
d'équilibre hétérogène du premier ordre, entre deux substances seule- 
ment. Nous devons chercher s'il ne serait pas possible d'étendre cette 
équation de façon à comprendre lous les cas d'équilibre. On peut en 
r6alité faire cette généralisation, mais pas d'une manière élémentaire, 
sans de grandes difficultés. Le lecteur devra donc se contenter ici d'une 
indication et de l'exposé des resultats obtenus au moyen de l'algèbre 
supérieure. 

En premier lieu, en admettant pour les vapeurs l'exactitude des lois 
de Boyle et de Gay-Lussac, on peut mettre 1'Bquation sous la forme 

4 C'est ce qui se présente pour le chlorure cuivrique. (Trad'. 
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Quand la réaction comprend plus d'une substance à concentration 
variable, la première équation devient : 

Ici pi, p,, PB, .. . . . indiquent les pressions produites par les substances 
primitives ; q,, y,, q, , . . . les pressions produites par les substances finales, 
de concentration variable. Les exposants mi, mi, ml, ... ni, n,, n,, ... 
représentent les nombres de molécules de différentes substances, qui 
prennent part à la réaction. L'équation est vraie pour des réactions 
dans lesquelles interviennent des corps solides, aussi bien que celles 
qui ne comprennent que des gaz. Elle comprend également à la fois 
le cas des gaz et celui des solutions diluées, c'est-à-dire qu'elle s'étend 
à tout ce que nous connaissons comme équilibres chimiques. Il ne faut 
pas oublier qu'on l'obtient en admettant l'exactitude des lois de Boyle et 
de Gay-Lussac et qu'elle ne s'applique, par suite, que dans l'intervalle 
où ces lois peuvent être regardées comme des approximations suffi- 
santes. 

Par exemple, dans le cas de la dissociation du pentachlorure de 
phosphore, PC1" en PCP et Cl', l'équation prend la forme suivante : 

dans laquelMi est la pression du trichlorure, q, la pression du chlore, 
pi la pression du pentachlomre non décomposé. 

Pour la dissociation de la vapeur d'iode, on a : 

q2 -2T+ c ,  log- - - 
P P 

q se rapportant à la partie dissociée, p à la partie non dissociée. 

Dans un cas étudié par Hortsmann, savoir : l'équilibre chimique entre 
l'hydrogène, la vapeur d'eau, l'oxyde de carbone et l'anhydride carbonique 
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qui se produit quand on fait .éclater des mélanges d'hydrogène et d'oxyde de 
carbone, avec une quantité insuffisante d'oxygène, l'équation est la suivante : 

Pt Pa log - = 
P4 Pa & + C' 

p , ,  Pa se rapportant à l'hydrogène et l'oxyde de carbone ; q , ,  q,, à l'anhydride 
carbonique et la vapeur d'eau. 

Dans tous les cas, on voit qu'une élévation de température détermine un 
déplacement de l'équilibre, tel qu'il y ait absorption de chaleur; la dissocia- 
tion du pentachlorure de phosphore et de la vapeur d'iode augmente quand la 
température s'élève ; de même une plus grande quantité d'anhydride carbo- 
nique prend naissance quand la température s'élève, car la chaleur de com- 
bustion de I'oxyde de carbone est plus petite que celle de l'hydrogène. 

La loi peut aussi s'appliquer aux solutions aqueuses diluées. Le sul- 
fate de sodium est partiellement d6composé par l'acide chlorhy- 
drique, cette réaction donnant lieu à une absorption de chaleur. Par 
suite, plus la temperature sera élevée, plus la décomposition du sulfate 
de sodium devra étre complète. Van T'Hoff, qui fit le premier de telles 
applications de la loi, trouva que l'expérience était d'accord avec la 
théorie. 

La discussion thermodynamique prBcEdente s'applique exclusive- 
ment aux états d'équilibre ; et, en fait, la science ne nous donne 
actuellement d'indications que sur ces états. Nous avons vu plus haut 
que l'équilibre est le rBsultat de l'antagonisme de deux réactions 
opposées qui ne produisent plus de modifications dans le système 
quand leurs vitesses opposées sont égales. Mais, dans les Bquations, 
nous nous sommes servis de ce qu'il est toujours possible de remplacer 
le rapport des masses actives (concentrations ou pressions) par le 
rapport inverse des vitesses ; nous obtenons ainsi : 

II est vrai que cette formule ne nous apprend rien relativement aux 
vitesses elles-memes, c et ci, mais elle nous permet de voir comment 
leur rapport varie avec la température. Si p = 0, c'est-à-dire si la  

C 
réaction se produit sans effet thermique, le rapport - ne change pas, 

Ci 
et nous devons conclure que les deux vitesses sont toujours dans le 
même rapport, quelle que soit la  température. Si p a une valeur finie, 
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l a  vitesse de la réaction qui correspond à une absorption de chaleur 
augmente plus rapidement que celle de  l'autre, quand la  temperature 
s'éléve, de sorte que, suivant notre principe, 1'6quilibre s e  déplace en 
faveur de la prcmiére réaction. 

Quant à la forme de l'équation qui représente l'influence de la température 
sur la vitesse de réaction, nous pouvons seulement conclure que les facteurs 
des autres fonctions de T, qui interviennent dans l'équation, sont égaux, puis- 
qu'ils se détruisent mutuellement dans le quotient. Ceci est tout à fait plau- 
sible, car les réactions opposées se produisent exactement dans les mêmes 
conditions, dans l'un et l'autre système. 
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CHAPITRE V 

APPLICATION DE LA THEORIE MOL*CULAIR'E CINETIQUE 
A L ~ ~ Q U I L I B R E  CHIMIQUE 

Dans le chapitre précédent, on a attiré l'attention sur la possibilité 
d'obtenir les formules relatives à l'équilibre chimique au moyen de la 
théoriemoléculaire. Les considérations développées ne nous apprennent 
que peu ou point de nouveau ; mais elles nous donnent au moins, au 
lieu d'un formulaire abstrait de résultats, une idée claire de la 
façon dont l'équilibre s'établit. 

Nous savons déjà comment concevoir une réaction chimique d'après 
. cette théorie. Les atomes des substances réagissantes viennent en con- 

tact intime les uns avec les autres, et il peut se faire que les atomes 
primitivement séparés restent réunis, et oice versa. Ceci se produit 
tr8s souvent, car même des réactions excessivement simples, comme la 
formation de l'acide chlorhydrique, sont des cas de double décomposi- 
tion, ainsi que cela ressort de la formule : 

Hz + Cl2 = HG1 + HCl. 

Les réactions chimiques nécessitent, en général, un certain temps 
pour s'effectuer. Mais il est difficile de voir a priori pourquoi, si les 
conditions nécessaires pour que certaines molécules réagissent sont 
remplies, toutes les molkcules ne réagissent pas simultar,8ment. Si 
nous melangeons de l'acide acétique et de l'alcool à la température 
ordinaire, il se formera un peu cl'éther acétique au bout de quelques 
secondes ; cependant, pour que tout l'bther qui peut se former prenne 
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naissance dans ces circonstances, il faut des années, c'est-à-dire, pra- 
tiquement, un temps infini. 

L'explication de cette contradiction apparente fut donnée par Pfaund- 
ler (1867), grâce à une idée déjà appliquée dans un nombre limité de 
cas par Williamson (2851) et Clausius (1857). 

Cette idée revient à reconnaître que, dans un système homogéne, à 
une température donnée, les différentes molécules ne sont nullement 
dans des états identiques ; au contraire, un certain nombre de molé- 
cules présentent des écarts réguliers, plus ou moins notables, avec 
l'état moyen. 

Une réaction peut donc commencer avec les quelques molécules qui 
sont dansl'état de mouvement ou de vibration nécessaire, et, pour que 
la rkaction soit complète, il est nécessaire que toutes les molécules, en 
prenant tous les états concevables dans les limites possibles, arrivent à 
posséder cet état ou l'un de ces états dans lesquels elles peuvent réa- 
gir. Pour revenir à l'exemple précédent, i l  y a relativement trbs peu 
de molécules d'acide acétique et d'alcool susceptibles de réagir pour 
former de l'éther acétique et de l'eau; quand la réaction entre ces 
molécules est terminée, une nouvelle réaction ne se produit qu'après 
que de nouvelles molécules ont pris l'état convenable. 

II est évident que les réactions chimiques seront d'autant plus rapides 
qu'il y aura plus de molécules à l'état actif et qu'elles se rencontreront 
plus souvent; cette dernière circonstance dépend du nombre des mol& 
cules dans un espace donné et de la vitesse qu'elles possèdent. Les con- 
ditions deviennent, en général, plus favorables quand la temphature 
s'élève ; la vitesse de translation, et par suite la'frbquence des chocs, 
augmente, tandis que la cohésion de la, molécule diminue par suite de 
la plus grande frbquence et de la plus grande énergie des collisions, de 
sorte qu'elle devient plus apte à réagir. 

On peut, sur cette base, édifier une théorie de l'action de masse qui 
conduit aux résultats déjà obtenus plus haut. Les considérations sui- 
vantes furent publiées en 1879 par Guldberg et Waage ; elles expliquent 
les lois avec cette clarté qui est particulière à la théorie molécu- 
laire. 

u Si nous considérons une réaction chimique se produisant dans des cir- 
constances telles que deux substances A et B soient converties en deux autres, 
A' et B', tandis qu'en même temps la transformation inverse de A' et B' en A 
et B est possible, la simple hypothése de forces attractives existant entre ces 
substances ou leurs composants ne suffit pas à expliquer complètement la 
réaction ; nous sommes obligés, pour avoir une explication complète, de tenir 
compte du mouvement des atomes et des molécules. 
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1,'érpilibre entre deux réactions de ce genre est un équilibre mobile, car  
deux réactions opposées se produisent simultanément, une certaine quantité 
de A' et B' étant formée en même temps qu'une quantité de A et B est repro- 
duit,e d'autre part. Quand les quantités de ces denx couples qui sont formées 
dans l'unité de temps sont égales, on obtient l'équilibre. La réaction chi- 
mique, conversion de A et B en A' et B', est représentée par l'équation : 

Si la molécule A est composée des atomes ou molécules a et y,  ces der- 
niers exécutent leur propre mouvement a l'intérieur des nioléculze com- 
posées. Grkce à ces m;uvements, a et y tantôt s'approchent, tantôt s'éloignent 
l'un de l'autre, et, dans certaines conditions, ce mouvement peut prendre 
une étendue telle que la molécule A soit décomposée en ses éléments. a et y. 
Le même raisonnement s'applique à Pet 6, composants de la molécule B. Main- 
tenant comme les molécules comwosées A et B sont elles-mêmes en mouve- 
ment. il arrivera de temps en temps qu'une molécule A rencontre une molé- 
cule B: Si  cette rencontre se produit dans des circonstances telles que a et -( 
aussi bien que p et 6 soient compktement séparés l'un de l'autre, ou au 
moins que la distance entre a et y, d'une part, et  entre B et 6, d'autre pari, 
a i t  dépassé le rayon de la sphère d'action, les forces d'attraction chimique 
entre p et y et  entre a et 6 ne peuvent que former deux nouvelles molécules 
N e t  Br, telles que A' = cr + 6 et  B' = j + y. De la même manière, la  ren- 
contre de deux molécules A' et B' peut déterminer la formation de A et B si 
les composants a et  6, d'une part, f3 et y,  d'autre part, sont ou complètement 
séparés, ou suffisamment éloignés pour que les forces attractives entre a et y 
et entre p et  6 soient capables de former deiix nouvelles molécules A = a + y 
e t B =  p $6. 

Quand on a affaire à une addition, au lieu d'une double substitution, on 
peut employer des considérations analogues. Une molécule composée, ABC, 
peut, dans certaines conditions, se séparer en ses composants, A, B et C, 
tandis que, par la  rencontre de A, B et C de nouvelles molécules de ABC 
peuvent être formées. 

La vitesse de formation des nouvelles substances   eut être déterminée de 
la  façon suivante. S i  l'on désigne par p et le nombre des molécules A et B 
dans l'unité de volume, le produit pq reprdssnte la fréquence des rencontres 
de ces molécules. Si  maintenant chaque mouvement des différentes rnolé- 
cules est également favorable à la  formation des nouvelles substances. la " 
vitesse de la réaction chimique, en d'autres termes la quantité transformée 
par unité de ternps,peut être prise égale à @pq,.le coefficient de vitesse étant 
supposé fonction de la température. 

Cette conception, déjà connue par la théorie de la dissociation gazeuse, 
peut être généralisée de la façon suivante et étendue à tous les états d'agré- 
gation. 
C1 

Parmi les p molécules de A qui sont contenues dans l'unité de volume, il 
n'y en aura, en général, qu'une fraction a dans des condiiions telles que l a  
rencontre des molécules de B détermine une réaction chimique. De même, 
parmi les q molécules de 13 contenues dans l'unité de volume, il n'y en aura  
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qu'une fraction b dans l'état nécessaire pour effectuer un échange chimique 
avec les molécules de A. Dans le volume total il y aura donc ap molécules de 
A et bq molécules de B, qui, en se rencontrant, produiront de nouvelles subs- 
tances. Par suite, la fréquence de rencontre des molécules actives sera repré- 
sentée par le produit ap. bq, et l a  vitesse de formation des nouvelles subs- 
tances sera exprimée par : 

apbq = kpq, 

si pour abréger l'on pose ab = k. 
On peut encore généraliser davantage, de façon à comprendre toutes les 

réactions, quel que soit le nombre des substances qu'elles mettent en jeu. Si, 
par exemple, la formation de nouveaux composés est rendue possible seule- 
ment par la rencontre de trois substances différentes A, B et C ;  si les 
nombres respectifs de molécules par unité de volume sont p, q, r ;  enfin si a,  
b et c sont les coefficients particuliers a ces substances, nous aurons pour 
exprimer la vitesse : 

ap.bq.cr = kpqr, 

k représentant le produit abc. 
La vitesse de formation d'un conlposé d'addition a A + P B + y C, com- 

posé de a molécules de A, molécules de B, y molécules de C, sera exprimée 
Par 

@ a p  ap  np ..... bq.bq ..... cr.cr ..... = ( a ~ ) ~  (bq)P (c r )Y ,  
OU : 

kpaqPry. 

Les coefficients de vitesse et les coefficients a, b,  c,  caractéristiques des 
substances, peuvent être considérés comme étant des fonctions de la tempé- 
rature. La forme de ces fonctions ne peut être déterminée que par l'expé- 
rience. 

Si la vitesse de formation des nouvelles substances est ainsi déterminée, 
nous n'avons, pour obtenir la condition d'équilibre, qu'a égaler les vitesses 
des deux réactions opposées. O 

Si nous voulons déterminer la vitesse absolue de la réaction, nous voyons 
aisément qu'elle est égale à la différence des deux vitesses des réactions, 
opposées. 

Sur cette base, on peut, sans autre hypothèse, développer tous les cas 
d'équilibre homogène, en particulier la dissociation, comme le montrent 
Guldberg et Waage dans leur Mémoire. 

Comme les applications spéciales ont déjà été discutées en détail dans les. 
chapitres précédents, nous ne les reproduirons pas ici. 

Pour  appliquer l 'hypothèse cinétique à l'équilibre hétérogène on se 
trouve arrêté par  une difficulté d'une nature particulière. Il semble au 
premier abord, et cette conclusion a souvent 6té proposée, que l'dquilibre 
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ne peut &tre indépendant de la quantité de substance solide présente, 
quoique ce soit réellement le cas. ConsidErons, par exemple, la disso-, 
ciation du carbonate de calcium. Un état d'équilibre sera atteint quand 
la surface du carbonate de calcium émettradans un temps donné autant. 
de particules d'anhydride carbonique que la surface de la chaux en. 
absorbera dans le même temps. Il semble résulter directement de là 
que I'équilibre dépend du rapport des surfaces du carbonate et d e  
l'oxyde, ce qui est contraire à l'expérience. 

Cette apparente contradiction conduisit Hortsma.nn à déclarer que 
l'hypothèse cinétique, telle qu'elle était appliquée par Pfaundler, était 
incorrecte. Pfaundler, de son CM, indiqua que le résultat expérimen- 
tal pouvait être déduit de la théorie cinétique ; mais cette déduction n'a 
pas été publiée, à la connaissance de l'auteur. 

11 semble probable, a priori, que la théorie cinetique qui s'est s i  
souvent trouvée dans ses conséquences en accord avec l'expérience, doit 
convenir encore à ce cas si elle est convenablement interprétée. Dans. 
la pensée de l'auteur, l'écart signalé provient de ce que l'on n'a pas suffi- 
samment approfondi le sujet. 

Considérons d'abord un cas d'équilibre hétérogène dans lequel u n  
solide ou un liquide passe complètement à l'état de gaz, ou un solide 
complètement à l'état liquide. Comme exemple concret, nous pouvons. 
prendre l'équilibre entre le cyanogène et le paracyanogène, ou entre 
un sel et sa solution satur6e. Considérons une petite portion de la sur- 
face du solide et la quantité de gaz ou de liquide qui se trouve dans 
l e  voisinage immédiat ; i l  y aura équilibre lorsque le mbme nombre d e  
molécules quitte ou pénétre la surface. Ceci a lieu évidemment pour 
une portion quelconque de la surface du solide (et conséquemment 
pour la surface totale), chaque partie étani. consid6rée par rapport à l a  
portion voisine de gaz ou de liquide. 

L'intérieur du solide n'a pas d'influence sur l'équilibre, car, puisque 
le solide passe sans résidu à l'autre état d'agrégation, aucune altéra- 
tion de la surface ne peut être produite par la dissociation, et il n'y a- 
pas à considérer si de nouvelles portions du solide viennent à la sur- 
face ou non. 

II est, en outre, nécessaire que la couche de gaz ou de liquide voisine 
de celle qui est directement au contact du solide soit en Bquilibre avec 
cette dernière couche; ceci est le cas quand la concentration du gaz ou 
de la solution est la m&me dans les deux. Tant que cela n'est pas 
obtenu, les molécules séparées se répandent dans les portions plus 
éloignées de l'espace en vertu de leur différence de pression, ou par 
diffusion, jusqu'à ce que, finalement, levolume total, quelles que soient 
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ses dimensions, soit uniformEment rempli par le gaz ou la substance 
dissoute. De cette façon, nous arrivons à conclure, d'accord avec l'expd- 
riclice, que l'équilibre est d6terrniné seulement par  le  poids spécifique, 
du gaz ou la  concentration de la solution, en  u n  mot  par la  masse 
active. I'iiisque, par  I'él~?vation dc la tempdrature, les inol6cules dont 
le mouvcmcnt devient plus rapide sont plus facilement sdparées et plus 
difficiles à rctenir, la décompositiori doit augmenter quand la  tempéra- 
tu re  s'dléve. 

Des considérations d'une nature analogue nous conduisent à expli- 
quer  les équilibres entre plusieurs solides et u n  ou  plusieurs gaz, parmi 
lesquels l a  décon~position du carbonate d e  calcium, l'efflorescence des 
sels hydrates, etc.. . A première vue, l a  conclusion que les quantitbs 
relatives des solides ont unc. influence paraît inévitable, mais une analyse 
plus serrée montre que le  cas est parfaitement semblable à celui qu'on 
vient de considérer. 

Imaginons un norccau de carbonate de calcium enfermé dans un récipient 
à une température à laquelle certaines molécules d'anhydride carbonique, 
dont l'énergie cinétique dgpasse la moyenne, peuvent juste abandonner le 
solide. Elles lie le qiiitteront pas, cependant, s'il n'y a pas d'espace dans 
lequel elles puissent se dégager. Nous sommes dans ce cas, si le carbonate 
est placé sous un métal fondu, dans un tube fermé. 

Faisons sortir une partie du métal, de manière a produire un vide. Immé- 
diatement, des molécules d'anhydride carbonique se dégagent du carbonate, 
dont la surface se recouvre d'une couclie d'oxyde. hIais cette couche n'est 
pas en équilibre avec le gaz environnant, ni avec la couche de carbonate pla- 
c6e immediatement au dessous. Car, la couche superficielle étant en général 
très petite par rapport à l'espace libre qui l'entoure, un nonibre relativement 
faible de molécules d'anligdridc caïbonique quittent la surface extrdme et, 
comme une portion de ces molécules revient cn arrière, quelques-unes so::t 
retenues ; il se produira ainsi un état d'équilibre temporaire bien éloigné de 
l'équilibre stationnaire de dissociation. 

Cst état sera alors troublé par la couche de carbonate située immédiate- 
ment au-dessous de la couche d'oxyde. Dans cette couclie aussi, il y a une 
proportion déterminée de molécules au-dessus de la température de décom- 
position, et des molécules d'anhydride carbonique se séparent continuelle- 
ment et traversent la couche d'oxyde où elles sont, tout d'abord, absorbées. 
Hieiih5t, cependant, les nouvelles molécules superficielles de carbonate com- 
mencent a se dissocier; de nouvelles molécules d'anhydride carbonique 
pé~~è:rent dans le gaz, et un nouvel équilibre transitoire est établi, plus voi- 
sin de l'état définitif que le précédent. La même série de réaction se répète 
awc les couches inférieures de carbonate, et nous devons nous demander 
maintenant quand et comment un état stationnaire sera atteint. Entre ce gaz 
et le carbonate non décomposé, il s'est formé, par les réactions qu'on vient 
de ilGerire, une couche de carbonate partiellement dkcomposé ; ï ' d p i l i b r e  
S V J  a!!-int lorsyue, &x cl.iztx swfaces qui limitent celte couche inten~tédinire, 
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le rapport des molécules d'anhydride carbonique absorbées et dégagées aura 
pris une même valeur constante. 

Ce rapport est déterminé par le  rapport du nombre des molécules de car- 
bonate qui sont à une température supérieure à celle de la décomposition ait 
nombre des inolécules qui sont à une température inférieure. L'état de la 
couche intermédiaire est réglé par ce rapport, et, comme la même condition 
s'applique à une partie quelconque du gaz, que à travers une certaine sur- 
face le même nombre 'de  molécules passent de part e t  d'autre dans un 
temps donné ; il résulte de là que la couche intermédiaiqae se comporle comme 
une portion aé l'espace occupé par le gaz.  Nous avons ainsi réduit ce cas au 
premier, dans lequel le solide se transforme complètement en gaz ; les con- 
sidérations données à ce propos, qui conduisent à conclure que l'état station- 
naire est indépendant des dimensions de l'espace libre e t  de la quantité du 
solide, sont également applicables à la réaction que nous considérons. 

Il faut bien remarquer ici que les couches intérieures d'un cristal de spath 
d'Islande? quoiqu'elles puissent se décomposer, ne le font pas en réalité, car 
il n'y a pas d'espace dans lequel puisse se dégager l'anhydride carbonique. 
Le phénomhe de dissociation se produit exclusivement à la surface qui 
limite la couche intermédiaire. Comme cette couche doit être d'autant plus 
épaisse que la surface du solide est plus petite par rapport à l'espace libre, 
et que le mouvement des molécules qui la traversent est relativement lent, on 
voit que l'équilibre sera atteint au bout d'un temps d'autant plus long que le 
solide présente moins de surface. L'expérience confirme pleinement ce 
résultat. 

Il n'y a pas lieu d'insister sur l'application de ces considérations à d'autres 
cas semblables. Le point essentiel à noter est le rôle joué par la surface qui 
sépare les différents états d'agrégation. 
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LIVRE XI 

A F F I N I T É  C H I M I Q U E  

CHAPITRE 1 

En dynamique, la grandeur d'une force est définie et mesurée par la 
~ar ia t ion  de vitesse qu'elle imprime à une masse déterminée, dans un 
temps déterminé. une seconde- méthode pour mesursr les forces con- 
siste à Btablir l'équilibre entre la force donnée et une autre force de 
(direction opposée et de grandeur connue ; ce n'est là qu'un cas parti- 
dulier de la premihre méthode, la variation de vitesse produite par la 
force donnée étant réduite à zéro au moyen d'une force égale et opposée. 
La seconde méthode, quoique dérivée, possède tous les avantages qui 
sont inhérents aux méthodes par réduction au zéro, et elle sera beau- 
aoup plus fréquemment employée. 

La mesure de l'intensité des forces chimiques peut être entreprise 
par deux méthodes, tout à fait analogues à celles de la dynamique 
générale. La plus employée, pour des raisons d'expérience, est la 
méthode statique, dans laquelle une réaction chimique est limitée à 
,des proportions déterminées par une réaction directement opposée, 
,c'est-&dire qui reproduit les substances primitives au moyen des pro- 
duits de la première réaction. 

Parallélement à la méthode cinétique, nous avons celle qui consiste 
.& mesurer l'activité des forces chimiques d'après la vitesse de la réac- 
tion. Les deux méthodes chimiques &t lié& l'une à l'autre comme 
les deux mbthodes dynamiques, car, ainsi que nous l'avons déjà fait 
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remarquer, l'équilibre chimique peut &tre regardé comme le  résultat 
de l'antagonisme de deux réactions chimiques, numériquement égales 
et directement opposées. 

La preuve expérimentale de cette relation intime, qu'indique la théorie, 
entre les vitesses de deux réactions opposées, et les relations quantitatives 
de masse qui caractérisent l'équilibre chimique, ne peut être obtenue qu'au 
moyen de réactions dans lesquelles les deux grandeurs peuvent être mesu- 
rées. La formation des éthers, par action des alcools et des acides, et leur 
décompositioii par l'eau semblent convenir dans ce but; et, quoique Berthe- 
lot et Péan de Saint-Gilles n'aient pas fait cette application de leurs expé- 
riences. leurs résultats ~ourraient  amaremment être utilisés dans cette 

L I  

direction. Cependant, la possibilité d'une comparaison exacte est exclue par 
ce fait que des quantités équivalentes d'éther et d'eau ne peuvent pas former 
un mélange homogène. Les masses actives sont modifiées de ce fait, et l'ex- 
périence ne nous apprend qu'une chose, conforme à notre attente, c'est que 
la formation de l'éther au moyen de l'acide et de l'alcool est plus rapide que 
la décomposition de l'éther par l'eau. Il a été récemment démontré, cepen- 
dant, dans une voie différente qui sera discutée plus loin, que la relation dont 
il s'agit existe bien réellement. 

En  mesurant les vitesses des réactions chimiques, nous sommes 
d m c  capables de  résoudre le problkme de la  mesure de l'intensité des 
forces chimiques. Si deux substances analogues (par exemple, deux 
acides) produisent, dans les mbmes conditions, des réactions analogues 
avec des vitesses diffkrentes, nous devons attribuer une plus grande 
intensité aux forces chimiques de la  substance qui correspond à la plus 
grande vitesse. De même, si deux acides se partagent une même base, 
nous dirons que le  plus énergique est celui qui, aprks que l'équilibre 
est établi, a neutralisé la plus forte proportion de base. 

Je voudrais appeler l'attention, à ce propos, sur une erreur que l'on peut 
faire, et qui a été faite en effet, dans quelques circonstances. Les mots 
4~ vitesse )) et a force n, appliqués aux réactions chimiques, n'ont pas leur signi- 
fication dynamique ordinaire, mais sont employés dans un sens purement figu- 
ratif. La vitesse chimique n'est pas le rapport d'un espace parcouru au temps 
correspondant, mais le rapport d'une quantité de substance transformée au 
temps nécessaire pour cette transformation. De même, la force chimique 
n'est pas une cause de mouvement, mais de transformation chimique. 

Nous ne pouvons donc, en aucune façon, appliquer directement aux phé- 
nomènes chimiques les théorèmes de dynamique relatifs aux forces et aux 
vitesses. Il est vrai, comme on l'a fait voir, qu'il existe certaines ressem- 
lances ; mais il y a aussi des différences importantes. 

Le principal exemple de ces différences est qu'une action impulsive 
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d'une forcc ne produit pas, cornme en dynamique, un mouvenient per- 
manent (uniforme). Une réaction chimique dure seulement tant qu'agit 
la force chimique et lui est à chaque instant proportionnelle. Si nous 
cherchons une analogie dynamique, nous la trouverons dans le mou- 
vement d'un corps au sein d'un lluide très visqueux. 

D'aprbs les relations générales qu'on vient d'indiquer, les méthodes 
pour la détermination des constantes des réactions chimiques se 
divisent en deux groupes : les méthodes cinétiques ou de vitesse, et 
les méihodes statiques ou d'équilibre. Nous commencerons par ces 
dernières, qui sont les plus anciennes, et dont l'application est, jus- 
qu'à un certain point, plus simple, car elles comportent une variable 
de moins (le temps). 

Pour déterminer les proportions des masses actives dans un équi- 
libre chimique, on emploie deux méthodes, designées brièvement, 
mais pas très exactement, par les mots chimique et physiqete. Ces 
deux méthodes sont le plus souvent employées séparément, mais quel- 
quefois ensemble. La méthode chimique est appliquée à l'équilibre 
hétorogène. La séparation des différents produits et l'analyse chimique 
des substances séparées est ici possible, l'analyse donnant directement, 
en général, les nombres que l'on cherche. On a déjà donné plusieurs 
exemples dans la discussion de l'équilibre hétérogène. 

Les méthodes physiques sont principalement employées dans le cas 
des systèmes homogènes, lorsque la séparation niécanique des compo- 
sants n'est pas possible et que l'analyse chimique ne donne pas d'indi- 
cation sur les grandeurs cherchées. Elles reposent sur ce principe que 
l'on peut tirer des conclusions relativement aux réactions chimiques et 
aux états de distribution de la mesure des phénomènes physiques qui 
les accompagnent, ou des propriétés physiques qui varient avec la 
distribution chimique des éléments. La théorie de ces méthodes fut 
donn6e pour la premihre fois par Steinheil en 1843 ; plus tard, en 1848, 
Hofmann, à l'instigation de Kirchhoff, les ddveloppa d'une façon 
analogue. 

En général, toute propriété physique qui reste inaltérée pour les 
éléments d'un composé, qu'ils soient combinés ou sépards, et pour la 
mesure de laquelle on possede des instruments suffisamment précis, 
peut être empl.oy6e comme moyen d'analyse quantitative. 

Dans le cas important des solutions aqueuses, les méthodes phy- 
siques prennent la forme suivante. Soit une propriété qui peut être 
représentée comme somme de deux termes séparés, chacun d'eux 
dtant proportionnel à la quantité de l'une des substances présenles, et 
qui possède une valeur A, pour le mélange des substances réagissantes. 
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Si les quantités de ces substances sont p ,  q, p', y', pour garder les 
mêmes lettres que précédemment, et si z, 0, a', P' sont les coefficients 
de proportionnalité des différentes substances par rapport à la propriété 
en question, nous avons l'équation : 

Supposons maintenant qu'une réaction se produise, que la quantité 
5 de p et q disparaisse, et que la même quantité de p' et q' soit formée. 
La propriété prendra une nouvelle. valeur A' correspondant à la 
formule : 

d'où : 

A - A '  
5 = 

a + p - b' + PO 

de cette façon la distribution des substances dans la solution peut 
être dhterminée, si l'on connaît les quatre coefficients a,  p,  a', p', et la 
valeur totale de la propriété avant et après la réaction. 

La méthode cesse malheureusement d'être applicable dans un cas 
qui se présente constamment. Ce cas est celui oii il existe entre les 
coefficients la relation : 

Alors le dénominateur de l'expression de 5 est nul, et comnie 

A - A' est aussi égal à 0 ;  par suite, l'expression de 5 prend la forme 
0 indéterminée -. La propriété A garde la même valeur, quel que soit 5, et 
O 

ne peut servir, par suite, à déterminer cette grandeur. 
Ce cas critique se présente presque toujours lorsque les quatre subs- 

tances M, N, M', N' sont des composés binaires analogues, tels que 
des sels neutres ou des éthers. Pour la plupart des propriétés de telles 
substances, les différences horizontales et verticales sont nulles dans la 
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table que nous avons souvent enlployée. 

Ici a, a', ..... b, b', ..... sont les coniposants, e t  f (a + 6 )  ..... les 
propriétés des composés e n  question. 

Nous avons, par exemple : 

Comme les substances'M e t  N peuvent se  transformer en  M' et N' 
les coefficients ont les valeurs suivantes : 

a = f ( ~ + b )  
p = f(n' + b') 
Z' = f ( a  + 6') 
p' = f(at + b ) .  

La relation citée plus haut devient : 

Ce qui correspond au  cas critique. 
Nous n'avons même pas besoin de cette démonstration algébrique 

pour voir que la  méthode est inapplicable dans les conditions données. 
La signification de la loi des différences constantes dans les propriétés 
est contenue dans le  fait que ces propriétés dépendent seulement de 
la nature des composants e t  non de leur  distribution. 

Gladstone fut le premier qui appliqua d'une manière systématique les 
méthodes physiques à la solution des problèmes d'affinité. D'après ses 
recherches, on voit tout d'abord la multiplicité des formes que peuvent 
prendre, suivant les circonstances, les méthodes physiques. Outre les chan- 
gements de couleur, qu'il employa d'abord de préférence, il considéra suc- 
cessivement la fluorescence, la polarisation circulaire, et les phénoménes de 
diffusion. Il ne développa la méthode au point de vue quantitatif que d'une 
façon partielle, car il n'y avait pas alors grand intérdt à cela, aucune théorie 
n'ayant été développée pour ces phénomènes. 

S i  la distribution n'a pas d'influence sur  la  propriété, i l  est évident 
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que la mesure de cette propriét6 ne peut conduireà aucune conclusion 
relative à la distribution. 

Le premier exemple de méthode physique complètement développée 
est dû à Julius Thomsen (1869), qui déduisit de ses recherches calori- 
métriques toutes les informations nécessaires sur la distribution des 
substances dans un liquide homogène. 

Les coefficients ci, p, a', p' sont ici simplement des quantités d'éner- 
gie. Si nous examinons, par exemple, l'action du fluorure de sodium 
sur l'acide chlorhydrique, donnant de l'acide fluorhydrique et du 
chlorure de sodium, nous aurons : 

a énergie de 2 équivalent de fluorure de sodium 
p - - acide chlorhydrique 
ci' - chlorure de sodium 

B' - - acide fluorhydrique. 

Dans l'équation : 

A-A'  
5 = 

a +  e - (a'+ P') 

A désigne l'énergie de l'état initial, A' l'énergie de 1'8tat d'équilibre; 
A - A' est donc l'effet thermique produit par l'action de l'acide chlo- 
rhydrique sur. le fluorure de sodium. Le dénominateur est la différence 
d'énergie entre le fluorure de sodium plus l'acide chlorhydrique, et le 
chlorure de sodium plus l'acide fluorhydrique, c'est-à-dire l'effet ther- 
mique correspondant à la transformation totale du premier système 
dans le second. Pour le déterminer, il est nécessaire de transformer 
le fluorure de sodium en soude et acide fluorhydrique et de neutraliser 
la soude par l'acide chlorhydrique; la grandeur en question est donc 
simplement la différence des chaleurs de neutralisation des deux 
acides. 

La chaleur de neutralisation de l'acide fluorhydrique est 162,7 K ; 
celle de l'acide chlorhydrique, 137,4 K ; la différence est 25,3 K ; nous 
avons donc : 

D'autre part, quand un équivalent d'acide chlorhydrique agit sur un 
dquivalent de fluorure de sodium, on observe une absorption de cha- 
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leur de 23,6 K ; cn substituant ces valeurs, on obtient : 

Donc, dans cette réaction, 0,933 de l'équivalent, ou 93,3 pour cent 
de l'acide fluorhydrique sont mis cn liberté par l'acide chlorhy- 
drique. 

Pour arriver à ce résultat, nous avons admis tacitement qu'il n'y 
a pas d'autre alteration de l'énergie que celle qui est due à la double 
d6composition. Cette supposition n'est pas toujours correcte ; les 
substances en présence agissent parfois dans une tout autre direc- 
tion, et il faut effectuer des corrections correspondantes. Pour cela, 
on détermine, par des expériences spéciales, l'effet thermique des 
réactions secondaires et on le retranche de la différence A-A'. La for- 
r izle c î t  :dors : 

F - A - A ' - q  
- l + p - (a' + P') 

Dans beaucoup de cas on se heurte à la difficulté que q est lui- 
même une fonction de la valeur 5 que l'on cherche à déterminer. Le 
plus simple est alors de calculer les valeurs de A et de q  pour cer- 
taines valeurs arbitraires de 5 qui comprennent la valeur réelle, 
et l'on ophre ensuite, avec une exactitude suffisante, par interpola- 
tion. 

La détermination de la chaleur de neutralisation devient plus difficile si les 
bases sur lesquelles on opère sont insolubles. Mais, comme, pour déterminer 
les rapports de distribution, il n'est pas nécessaire de connaître les chaleurs 
de neutralisation elles-mêmes, mais seulement la différence, on peut éviter 
les déterminations directes au moyen du théorème suivant: 

L a  différence entre les chaleurs de neulralisation de deus acides A, et  A, 
par la même base B, est égale à la différence entre les effek thermiques de 
l'action de A ,  sur le sel A,B et de A, sur le se2 A,B. 

On peut facilement démontrer ce tliéor&me au moyen des équations d'éner- 
gie correspondantes. Supposons que l'action de A, sur A,B produise la 
quantité 5 de A, et de A I B  ; l'effet thermique correspondant ch, a une valeur 
déterminée par l'équation : 

Dans. l'action inverse, on atteint le même état final, puisque les mhmes 
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composants sont présents dans les mêmes proportions ; l'équation d'énergie 
est donc : 

En retranchant, on a : 

Or les chaleurs de neutralisation, Wl et W,, sont données par les équations : 

La soustraction donne : 

et si l'on compare avec la différence prdcédente : 

ce qu'il fallait démontrer. 
La formule s'applique, qu'il y ait des réactions secondaires ou non ; ces 

réactions n'influencent en effet que le second membre des équations qui con- 
tiennent Q, et Q,, et de la même façon, de sorte qu'elles disparaissent dans 
la soustraction. 

Thomsen a prouvé par des expériences directes sur des bases solubles que 
les différences déterminées directement sont identiques avec celles que l'on 
détermine indirectement. Ce résultat justifie la supposition que noiis avons 
faite, que dans les deus réactions opposées on arrive au même état final. 

Un autre procédé, qui s'applique aussi souvent que  la  méthode 
calorimétrique, et  d'une façon plus aisée, est la  rnelhode volumétrz'r/zte, 
bas& sur la  mesure des volumes spécifiques. L'emploi des poids spéci- 
fiques pour l a  détermination quantitative d'une substance dissoute 
,est des plus anciennes et occupe de nos jours une place importante 
dans ' la  science et l'industrie. Il est donc étonnant que l'on ait attendu 
s i  longtemps, pour appliquer cette méthode à déterminer la  distribu- 

o*enes. tion des substances dans des solutions homo,' 
Les premières expériences furent faites par Tissier, en 1559. Plus 

tard, Ostwald (1879) fit de nombreuses mesures, par cette m6thode, 
relativement au partage de différentes bases entre deux acides agis- 
sant  simultanEment. Nous nous contenterons d'indiquer ici la des- 
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cription générale de la méthode; les r6sultats seront exj)osds plus 
loin. 

Si cl est le poids spécifique d'un liquide, son volume spécifique 
1 

est -7 volume occupé par l'unité de poids. Multiplions ce volume par 
d 

le poids d'une solution contenant 1 gramme-molécule de la subs- 
tance considérée, nous aurons le volume moldculairc de la solution. 
Quand on mélange diverses solutions susceptibles de réagir mutuelle- 
ment, et qu'on laisse la réaction se produire, on voit que le volume 
moléculaire du mélange est différent de la somme des volumcs des 
composants. 

La variation du volume moléculaire, par neutralisation, est propor- 
tionnellement plus grande et plus variée que cela n'a lieu avec les 
chaleurs de neutralisation, de sorte que le cas critique, dans lequel la 
méthode ne donne pas de résultat, se présente beaucoup moins fré- 
quemment que dans la méthode calorimétrique. Le principe, cepen- 
dant, n'est pas différent, et la formule : 

A - A '  
4= 

a + P - (at + P') 

s'applique encore à condition de changer d'une façon correspondante 
la signification des ditrérentes lettres. P' - a et P - cr' sont, non plus, 
les chaleurs de neutralisation, mais les variations de volume pro- 
duites lors de la neutralisation, tandis que A - A' est le changement 
de volume produit par l'action d'un acide sur le sel neutre de l'autre. 
S'il se produit des actions secondaires, nous avons la formule cor-. 
rigée : 

p étant le changement de volume produit par les réactions secondaires. 
Les expériences peuvent être facilement exécutées, avec une grande- 

précision, au moyen du pycnomètre de Sprengel. Le procédd est le 
même que pour les déterminations ordinaires de densitd; la tempdra- 
ture doit être soigneusement maintenue constante et, si le pycnomètre 
contient de 20 à 30 grammes, l ' e~reur  n'est que de quelques unités 
du cinquième ordre décimal. Les solutions doivent avoir une concen- 
tration déterminée. Ostwald les préparait de telle façon qu'lin kilo- 
gramme de solution contînt un gramnie-molécule de chaque acide 
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ou base, ce qui rendait particulièrement simple la conversion du 
volume spécifique en volume moléculaire. Il est évident qu'on peut 
aussi préparer des solutions correspondant à une formule determinée, 
comme le fait Thomsen, pour ses recherches calorimétriques. 

Par exemple, le volume spécifique d'une solution de potasse, contenant 
56Er,1 de KOH par kilogramme est de 0,950668 ; celui d'une solution corres- 
pondante d'acide nitrique est de 0,960623 ; les volumes moléculaires sont 
950c1n.c,668 et 966m-~623. Après mélange de poids égaux des deux solutions, 
le volume spécifique de la solution de nitrate de potassium obtenue est de 
0,968669; le volume moléculaire (comme il y a maintenant 2 000 grammes de 
solution) est donc 4 9378m.0,338, tandis que la somme des volumes molécu- 
laires de l'acide et de la base est seulement 1 917m*0",91. Par la neutralisation 
il y a donc une augmentation de volume de 2UCm."047. 

Dans le cas des bases insolubles, nous avons un théorème exacte- 
ment semblable au théorème thermochimique correspondant, e n  
substituant les mots cc changement de volume )) aux mots (( effet 
thermique N. La d6monstration est la mbme, car les volun~es peuvent 
être ajoutés ou retranchés exactement comme les quantites d'énergie. 
Comme il faut alors moins d'expériences que pour la mesure directe 
de la variation de volume par neutralisation, nous devons préférer 
cette méthode dans tous les cas. 

La même différence peut aussi être obtenue d'une autre manière 
qui n'a pas d'équivalent en thermochimie, par suite de notre incapa- 
cite à déterminer les valeurs absolues des quantites d'énergie. Le 
théorème est le suivant : 

Si t o n  retranche les volumes moléculaires &a deux acides des 
volumes moléculaires des deux sels, la di;rférerzce des restes est égale 
a la di/Te'reme des variations de volume par ~zeutralisation. 

Désignons les volumes des solutions salines par (A$) et (A4B), 
ceux des acides par (A,) et  (A,) et le volume inconnu (ou hypothé- 
tique) de la base dissoute par (B) ; nous aurons : 

où Wi et W, sont les variations de volume lors de la neutra.lisation, 
le volume de la solution saline étant évidemment égal à la somme des 
volumes de l'acide et de la base, plus la variation de volume 1. 

4 On suppose qu'il y a exactement autan1 d'eau dans la solution saline que dans la 
solution de l'acide el de la base ensemble. 
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380 LOIS CIIIYIQUES DE L'ÉNERGIE 

En retranchant,  o n  a : 

ce qui démontre le théoréme. 

Pratiquement, le principe est de peu d'utilité, car nous devons, en outre, 
déterminer le volume de la solution qui contient les deux acides, et par suite 
n'évitons aucune mesure. D'autre part, la relation est très importante, car 
elle nous permet de juger si la composition des solutions est exacte ; en effet, 
s'il n'en est pas ainsi, les différences obtenues par les deux méthodes ne con- 
cordent pas. 

Comme exemple de l'application de ces deux principes, considérons la 
mesure de l'affinité relative des acides sulfurique et nitrique pour l'oxyde 
cuivrique. On trouve les volumes moléculaires suivants : 

L'égalité de 5 et 6 montre que les solutions avaient bien la composition 
voulue et, de plus, que la distribution finale est indépendante du mode opéra- 
toire. Pour avoir les valeurs de Q, et de Q,, nous devons retrancher 6 de 
2 + 3, et 5 de 1 $ 4  ; nous obtenons ainsi : 

La différence Q, - 0, = 11,2. D'après le second théorème, elle doit être la 
meme que la différence (4 - 3) - (2 - 4) ; or on trouve 10,7, ce qui est suffisam- 
ment approché. 

Comme réaction secondaire, nous avons celle de l'acide sulfurique sur le 
sulfate, qui est considérable, et celle de l'acide azotique sur l'azotate, qui est 
plus faible; leur somme est égale à 1,2 '. 

Nous avons donc : 

C'est-à-dire que l'acide nitrique décompose le sulfate de cuivre de telle 

4 Nous omettons ici i'indication des oombres relatifs aux réact,ions secondaires res- 
pectives, et les détails du calcul d'approximation. 
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façon que 59 0/0 de l'acide sulfurique sont mis en liberté, 42 0/0 de l'acide 
nitrique restant libres. 

La méthode voluniétrique peut facilement être étendue aux tempé- 
ratures basses ou élevées, ce qui entraîne des difficulths considérables 
avec la méthode calorimétrique. II suffit de déterminer la dilatation 
des liquides dont on a comparé les volumes, pour avoir toutes les don- 
nées nécessaires au calcul de la répartition des bases entre les acides, 
à toute température. Pour le détail de ces mesures de dilatation, il 
faut se reporter aux mémoires originaux. On indiquera seulement ici 
qu'il convient de faire ces mesures à un petit nombre de températures, 
en les maintenant constantes au moyen d'un thermostat, ou en fai- 
sant les observations dans .le voisinage immédiat, au dessus et au 
dessous, et interpolant ensuite les résultats. 

De cette fawn, on évite les calculs laborieux des formules d'inter- 
polation, qui, outre qu'elles nécessitent un temps 'considérable, dimi- 
nuent toujours l'exactitude des résultats. Ostwald (1877) a donné un 
exemple de ce procédé, dont on discutera plus loin les rbsultats parti- 
culiers. L'exactitude de ces déterminations est la même que celle de 
la mesure des densités avec le pycnometre de Sprengel, l'erreur étant 
de quelques unités du cinquième ordre décimal. 

Nous avons vu dans la première partie que le pouvoir réfringent 
n -  

spécifique - 
d 
' ( I I  étant l'indice de réfraction, et d la densité) dépend 

presque entièrement de la nature chimique de la substance, et non de 
l'arrangement de ses composants. Or, comme on vient de voir que la 
densité des solutions peut être utilisée C1 déterminer leur constitution, 
il en résulte que l'indice de réfraction diminué de 1, qui est propor- 
tionnel à la densité, peut être employé dans le mêîme but. 

Cette méthode d'analyse physique fut appliquée par Steinheil ; elle 
fut employée pour déterminer le partage d'une base entre deux acides 
et donna des résultats exactement conformes à ceux que fournit l'étude 
des changements de volume. 

Quant au mode de mesure, on aura des résultats très précis au 
moyen du spectromhtre; la principale difficulth est de maintenir la 
température constante. Pour effectuer les calculs, on peut prendre 
comme variables les différences entre les indices de réfraction obser- 
vés et l'indice de l'eau ; dans la neutralisation, par exemple, on corn- 
pare la somme de ces diffhrences relatives à l'acide et à la base au 
double de la différence observhe pour la solution saline résultante. Il  
est plus simple, cependant, d'effectuer le calcul avec les indices dc 
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réfraction eux-mêmes, ce qui ne change pas le résultat. II est vrai que, 
si l'on considère l'indice de rélraction commj étant simplement le 
rapport de deux sinus, le calcul n'a aucune signification ; mais, si on 
re arde les indice3 comme étant la valeur numerique du temps n5ce~- f saire à la lumierz pour parcourir un esplce donne dans la solution 
que  l'on examin? (le temps corre3ponhnt d ins  le vide étant pris pour 
unité), le calcul est susceptible d'une interprétation physique ; nous 
comparons, en effet, les temps nécessaires pour traverser soit les solu- 
tions d'acide et de bzse successivemsnt, soit le m5lange de ces solu- 
tions. 

A ce point de vue, il faut que les volumes égaux des solutions con- 
tienlent des quantités équivalent,es des diffArentes substances, comme 
cela a lieu pour les liqueurs titrées employées en analyse. Si les solu- 
tions contiennent des quantités équivalentes dans des poids égaux, il 
vaudra mieux considdrer l'inverse des indices de réfraction. 

Considérons, comme exemple, la neutralisation de la potasse par l'acide 
nitrique. L'indice de réfraction de la solution normale de potasse est 1,34337, 
celui de la solution normale d'acide nitrique 1,34076. En en mélangeant des 
volumes égaux, on obtient une solution de nitrate de potassium dont l'indice 
de réfraction est 1,33768. Nous avons donc : 

Potasse. . . . . . . . . . . .  4,34357 
Acide nitrique . . . . . . . .  1,34076 

2,68433 
Nitrate de potassium. . . . .  2.67536 
Différence. . . . . . . . . . .  0,00897 

Le nombre 0,00897 est aussi caractéristique de la combinaison de l'acide 
nitrique et de la potasse que la chaleur de neutralisation ou le changement 
de volume, et, si l'on trouve des valeurs différentes pour deux acides, on 
pourra s'en servir pour déterminer le partage d'une base entre ces acides, la 
formule restant la même qu'auparavant. 

La méthode optique présente sur la méthode volumétrique l'avantage 
qu'elle peut être employée avec de très petites quantités de substances; 
quelques centimètres cubes sufisent pour une détermination. D'autre part, 
elle est moins exacte, car, quoique les indices eux-rnémes puissent être obte- 
nus avec une très grande précision, leurs variations, qui nous intéressent 
seules, sont si petites que l'erreur expérimentale avec un goniométre donnant 
les cinq secondes est encore cinq fois plus grande que dans la méthode volu- 
métrique. 

La photoncetrie fournit un autre moyen d'utiliser la lumiere pour 
l'analyse physique. Laméthode est fondoe sur le principe que la quantité 
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de lumière absorbée dans le passage d'un rayon à travers un milieu 
est fonction de l'épaisseur ou aussi de la densité de ce milieu. Imagi- 
nons qu'on fasse passer dans le milieu une quantité de lumière 1,;' 
d'après les lois de la photométrie, nous savons qu'une couche très 
mince absorbe une fraction définie a. La lumière restante est diminuée 
de la même fraction dans la couche suivante, et ainsi de suite. Nous 
avons donc les &ries suivantes : 

Coiiche Lumikre absorb6e Lumière transmise 
0 - 1  a10 (4 - 4  Io 
1 - 2 ( I  - 3) alo ( I  - a) IO - (1 - CL) aIo = ( I  - a)210 
2 - 3 (1 - X)~CLI,  (1 - CL)? IO - (4 - a)2do = (1 - u)3 Io 
3 - 4 (1 - a)3a10 ( I  - a)31,- ( I  - , ) 3 a 1 0 =  ( I  - CL)~I@ 

etc. 
La lumière 1 transmise à travers n couches est ainsi (2  - a)" Io. Sup- 

posons qu'il y ait n couches dans l'unité de longueur (1 centimètre) 

1, = (1 - a)" Io 
log 1, = log Io - a, 

si l'on désigne par a le logarithme de (1 - DI)". 

L'intensité 1, de la lumière qui a traversé 3n couches (2 centimètres) 
est, d'après la formule 

1, = ( I  - IO 
log 1, = log 1, - 2u, 

.et en gdndral pour l'intensité de la lumière transmise à travers une 
couche de m centimètres, nous avons : 

log 1, = log Io - ma, 
d'où 

1 m = - (log Io - log 1,). a 

Ainsi, si nous connaissons le coefficient d'absorption, a, nous pou- 
vons déterminer l'épaisseur m. 

Ce résultat semble de peu d'utilité à première vue, car nous pou- 
vons déterminer l'épaisseur beaucoup plus facilement. Mais nous 
avons ddjà dit qu'il est possible de déterminer la densite ou la con- 
centration, de la même façon que l'dpaisseur. L'expérience a montre 
qu'une couche de 10 centimètres d'épaisseur d'une solution à I OJO 
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d'une substance absorbante produit la même absorption qu'une 
couche de 5 centimètres d'une solution à 2 (110 dc la mQme subs- 
tance, etc. Si nous examinons des couches de 1 centimktre d'hpais- 
scur, contenant des quantitk difirentes de substance, l'expression 

1 m = - (log 1, -log 1,) est proportionnelle à la concentration, de sorte 
a 

que l'équation nous permet de calculcr la concsiitration d'après les 
intensités des lumières incidente et transmise. 

La mesure de l'intensité s'elfectue a u  moyen d'un photonibtre per- 
nietlant de mesurer l'intensité relative à une longueur d'onde déter- 
minée, car les considérations précédentes s'appliquent seulement à la 
lumikre homoghnc. 

L'appareil de Vierordt est un spectroscope ordinaire, de grandes 
dimensions, dans lequel la fente est modifiée de telle façon que la partie 
mobile est divisée en deux parties que l'on peut mouvoir indépen- 
damment ail moyen de vis micrométriques. Le spectre se trouve ainsi 
divisé en deux portions contiguës, dont on peut faire varier les inten- 
sités d'une façon indépendante. Si, devant l'une des moitiés de la fente, 
on met une substance absorbante, par exen~ple un verre coloré, le 
spectre d'absorption apparaîtra au-dessus ou au-dessous du spectre 
primitif. Si maintenant, au moyen de deux écrans placés devant l'ocu- 
laire de la lunette, on supprime tout le spectre, sauf une bande d6ter- 
minée, on pourra, en élargissant ou rétrécissant les deux moitiés de la 
fente, arriver à rendre égales les deux intensités. Les intensités des 
lumières incidente et transmise sont alors inversement proportion- 
nelles aux largeurs des fentes. 

Quand la demi-fente est mobile d'un côté seulement, ce qui est le cas 
ordinaire dans les spectroscopes, la teinte du champ spectral est 
modifiée, et cela rend difficile la comparaison des deux portions. Krüss 
a évité cet inconvénient en rendant symétrique l'élargissement de la 
fente; Glan et Hüfner, au contraire, préfèrent réduire l'intensit6 au 
moyen d'un système polarisant, au lieu de modifier la fente. Vierordt 
lui-mbme a obvié à la difficulté en employant des verres fumés pour 
obtenir une 6galisation approximative des intensités: aprhs quoi il ter- 
mine au moyen d'un léger élargissement de la fente. 

Gladstone, le premier, appliqua la mesure de la rotation du plan de 
polarisation à la détermination des équilibres chimiques. Jellet fit des 
mesures quantitatives très exactes sur l'union des acides avec les alca- 
loïdes. Le procéd6 repose sur le m&me principe que les autres méthodes 
physiques. Les alcaloïdes naturels sont presque tous optiquement 
actifs, et à différents degrés quand ils sont libres ou à l'état de sels. 
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Soient et a' les rotations de deux alcaloïdes ; P e t  p', celles des sels 
qu'ils forment avec u n  même acide; nous avons encore I'dquation: 

A - A '  i = . + a  - ( d  + a')' 

11 est à peine besoin de faire remarquer que l'angle de rotation se 
rapporte à des quantitds équivalentes, c'est-&-dire à des colonnes de 
liquide de longueurs telles qu'elles contiennent des quantités de subs- 
tances proportionnelles aux poids reprdsentés par les formules. 

Tandis que la chaleur de neutralisation, le changement de volume et l'indice 
de réfraction donnent des méthodes dont l'application, directe ou indirecte, 
est excessivement générale, la méthode photométrique et celle qui est basée 
sur la polarisation rotatoire ne sont applicables qu'à un petit nombre de 
substances. La méthode magnétique, étudiée exclusivement par Gustave 
Wiedemann, est d'un usage encore plus limité, puisque, pratiquement,, elle 
ne s'applique qu'à une seule base. 

L'oxyde ferrique colloïdal, préparé par dialyse d'un sel de fer, ou par disso- 
lution de l'hydrate dans un sel ferrique (et par suite se trouvant mélangé à 
ce dernier), est moins fortement magnétique que lorsqu'il est combiné à un 
acide. Si le magnétisme du sel est égal à 100, celui de l'oxyde colloïdal est 
égal à =, d'après les mesures les plus récentes. Les expériences antérieures 
donnaient 16'8 et 15,7 ; Wiedemann adopte 46 comme valeur correcte. 

Si maintenant on trouve que le magnétisme d'une solution ferrique est 
représenté par rn pour l'unité de poids, celui de l'oxyde complktement com- 
biné étant 100, on aura: 

rc étant la quantité d'oxyde colloïdal. En transformant, on a: 

Par suite, en déterminant le magnétisme de l'unité de poids, on peut 
connaître la proportion d'oxyde ferrique qui se trouve à l'état libre dans la 
solution. 

Cette proportion devient nulle en présence d'un grand excès d'acide. Si, 
d'autre part, l'acide et l'oxyde sont en proportions à peu prhs équivalentes, 
l'action chimique de l'eau met en liberté une partie de l'acide qui augmente 

. avec la quantité d'eau employée. Ainsi, dans différentes solutions de chlorure 
ferrique, contenant dans 10 centimètres cubes des quantités de fer indiquées 
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en f ,  on trouve les proportions indiquées en x, d'oxyde colloïdal : 

Les solutions de la table 1 contiennent O,7 0/0 de chlore, celle de la table II, 
3,1 0/0 de moins que la formule FeCIJ. Aussi, en II, la décomposition est-elle 
plus avancée. 

Si pour diluer on emploie de l'alcool au lieu de l'eau, il ne se produit pas 
de décomposition, même à une grande dilution, de sorte que nous avons 
hvidemment, de la part de l'eau, une action de masse très caractérisée. 

L'azotate ferrique et le sulfate ferrique, ce dernier surtout, sont encore 
beaucoup plus décompost% par l'eau. 

Quand la température s'élève, la fraction décomposée augmente. En ayant 
soin de tenir compte de l'influence de la température sur l'intensité du magné- 
tisme lui-même, on a trouvé que l'action de la chaleur était presque nulle sur 
le chlorure ferrique, mais qu'elle augmentait considérablement la décompo- 
sition du sulfate et du nitrate ferriques. 

Les méthodes ordinaires de l'analyse chimique peuvent, en tous 
cas, être appliquées à vérifier quel est l'état d'équilibre, quand le 
système est hdtéroyéne, car, si l'onpart d'un état initial connu, l'état 
final sera détermin4 si l'on peut estimer la quantité de l'un des corps 
qu'il contient, ce qui sera toujours possible, dans les systèmes hétéro-. 
g h e s ,  en séparant mécaniquement les diverses parties et les analysant 
individuellement. 

Le lecteur pourrit vérifier cela en considérant les exemples d'&pi- 
libre hétérogène qui ont étd indiqués précédemment. Toutes les fois 
que l'on a affaire à un changement d'état d'aggrégation, dissolution, 
modification allotropique, action des acides sur les sels insolubles, 
décomposition de la vapeur d'eau par le fer, du carbonate de baryum 
par le sulfate de potassium, les grandeurs nécessaires à la détermina- 
tion complète de l'état d'équilibre peuvent toujours être déterminées 
immddiatement, soit par les méthodes ordinaires de l'analyse en poids 
ou en volume, soit par des procédés analytiques plus ou nioins simples. 
11 n'y a pas besoin de discuter spécialement ici les méthodes chimiques 
pour la détermination des équilibres. 
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11 faut mentionner que les méthodes chimiques sont applicables même dans 
cas d'équilibre homogène, notamment quand la réaction s'effectue si 

lentement que les opérations analytiques peuvent être effectuées dans un 
temps assez court pour que l'état d'équilibre ne se modifie pas sensiblement. 
Berthelot et Péan de Saint-Gilles utilisèrent cette remarque daus leur étude 
sur l'éthérification, en dosant l'acide libre au moyen du tournesol et de l'eau 
de baryte, lorsque l'équilibre était atteint. Les expériences de Krecke (4874) 
sont basées sur le m&me principe, dont l'application dans ce cas est douteuse ; 
il détermina les quantités d'oxyde ferrique colloïdal, séparé des solutions 
diluées dans des conditions déterminées, en le précipitant sous sa forme 
ordinaire par addifion d'une solution de sel marin. 

Ostwald se plaça dans des conditions analogues, comme on le verra plus 
loin, dans ses études sur la vitesse des r6actions chimiques. 
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CHAPITRE II 

Parini les innombrables réactions chimiques qu'il est important de 
connaître au point de vue théorique et pratique, le phdnomhne de la 
neutralisation occupe une place pr6pondérante. La similitude générale 
de la reaction effectuée avec les bases et les acides les plus divers 
nous permet d'effectuer une étude comparative dans un champ très 
étendu. L'étude des actions qui prennent place dans la formation et la 
double décomposition des sels a pris de très bonne heure l'avance dans 
la science, car c'est dans l'examen de ces phhomènes que Richter 
découvrit les premières lois de masse en chimie. Une part analogue 
leur appartient en ce qui concerne les lois de l'énergie chimique. 

Quand un acide agit sur un sel, il déplace partiellement l'acide de 
ce dernier et s'unit avec la base « proportionnellement à sa quantité 
et à son affinité n. Si l'on a pris des quantités équivalcntes, le rapport 
de distribution de la base est une mesure de l'affinite. 

Ce mode de mesure de l'affinité fut essayé par Julius Thomsen 
dés 1854, mais c'est seulement en 1868 qu'il commença sur ce point 
une étude systématique et étendue. On a déjà indiqué (p. 375) le détail de 
ces expériences ; i l  suffira donc de quelques remarques supplémentaires 
pour exposer les résultats obtenus. 

Dans ces expériences, on fait agir un acide sur une quantitd équiva- 
lente du sel de sodium d'un autre acide. Dans l'équation générale d'é- 
quilibre on a alors : 
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AFFINITÉ ENTRE LES ACIDES ET LES BASES 

Donc 

et 

1 - 5 est la portion du sel neutre qui reste indbcomposée et, par 
suite, aussi, la portion de base qui reste combinée au premier acide, 
tandis que 5 est la portion décomposée et repr6sénte aussi la fraction 

I - 
5 
' est donc la de la base qui s'est unie au nouvel acide. Le rapport - 

mesure de l'afpnile chimique relative des deux acides. 
Thomsen, qui croyait que l'effet thermique mesurait l'affinité, 

employait le terme nouveau : avidité. 
Cela est d'autant moins necessaire qu'il n'y a aucune relation appa- 

rente entre l'effet thermique et le rapport de dislribution. Par exemple; 
l'acide sulfurique a une chaleur de neutralisation beaucoup plus forte 
que l'acide azotique ; néanmoins, ce dernier déplace les deux tiers de 
l'acide sulfurique du sel de sodium ; .il faut donc considérer, contrai- 
rement à l'opinion gén6ralement reçue, que l'acide nitrique, comme 
d'ailleurs l'acide chlorhydrique, est (< plus fort M que l'acide sulfu- 
rique. 

La meilleure niesure de l'activité chimique de deux acides est en 
rdalité la vitesse spécifique de la reaction c. Au moyen des expdriences 
déjà décrites, nous ne pouvons obtenir directement cette vitesse; 
nous déterminerons seulement son rapport avec d'autres coefficients 

semblables. D'après la formule, le rapport est égal au rapport 
t;- 

c' des coefficients de vitesse -- Le rcrpport des coefficients de vz'tesse est  
C 

égal au carré du rapport des aviditks. 
La table suivante contient une série d'aviditds ou affinitks relatives 

calculées par Thomsen d'après ses propres expériences. Les nombres 
sont rapportés à l'acide chlorhydrique pris comme unité, et sont rela- 
tifs ii un équivalent d'acide agissant sur un équivalent de sel de sodium. 
Ce sont seulement des valeurs approximatives, comme Thomsen lui- 
même a soin de le faire remarquer.. 
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Acides Avidit6 
Chlorl~ydrrique. . . . . . . . . . .  1 ,O0 
Azotique . . . . . . . . . . . . .  1 '00 
Bromhydrique. . . . . . . . . . .  0,89 
Iohydrique . . . . . . . . . . . .  0,70 
Sulfurique. . . . . . . . . . . . .  0'49 
Sdlénique . . . . . . . . . . . . .  0,43 
Trichlorrtcétique. . . . . . . . . .  0,36 

. . .  Orthopl~ospl~o~ique (P04H3). 0'25 
Oxalique. . . . . . . . . . . . . .  0,24 
Monochloracétique . . . . . . . .  0'09 
Fluorhydriqurz . . . . . . . . . .  0,05 
Tartrique . . . . . . . . . . . . .  0'05 
Citrique . . . . . . . . . . . . . .  0,05 
Acétique. . . . . . . . . . . . . .  0'03 

. . . . . . . . .  Borique (B03HJ) 0,01 
. . . . . . . . . . . . .  Silicique. 0,00 

. . . . . . . . . .  Cyanhydrique. 0,00 

Clinleiir de neutralisation 
137 K 
137 n 
138 n 
137 i) 

157 n 
152 n 
139 )) 

148 n 
141 n 
143 n 
163 )> 

127 n 
130 1) 

134 n 
100 n 
52 1) 

28 )) 

Les nombres ont la signification suivante : si, par exemple, un équi- 
valent d'acide sulfurique agit sur un équivalent de monochloracétate 
de sodium, la soude se partage entre les deux acides dans le rapport 
de 0,49 à 0,09. 

De ce que 
4 - 5  0,49 -- = - 

5 0'09 

il résulte que 5 = 0,155, c'est-à-dire que l'acide monochloracétique 
retient 15,5 0/0 de la soude, tandis que l'acide sulfurique se combine 
avec le reste, soit 84,5 010. 

On a indiqué également les chaleurs de neutralisation. Il suffit de 
les examiner pour voir qu'elles n'ont ri& à faire avec les avidités. Les 
plus grandes chaleurs de neutralisation appartiennent aux acides sul- 
furique, fluorhydrique, sélénique, orthophosphorique, qui sont tous 
plus faibles, et quelques-uns de beaucoup, que l'acide chlorhydrique 
et l'acide azotique. 

L'expérience journalihre du laboratoire nous montre que l'affinité 
des acides pour les bases est de nature telle qu'elle semble être une 
propriété spécifique des acides. Quand nous disons que l'acide carbo- 
nique est un acide faible, et l'acide sulfurique un acide fort, nous par- 
lons d'une manière générale, et non pour une base en particulier. Ici 
se place l'hypothèse fondamentale que l'affinité réciproque d'un acide 
et d'une base dépend de quelque chose qui est particulier à l'acide, et 
de quelque chose qui est particulier à la base. L'acide acétique, par 
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exemple, est plus faiblement uni que l'acide sulfurique à n'importe 
quelle base, m&me si nous comparons les sels d'une base puissante 
telle que la potasse, et d'une base faible telle que l'alumine. 

Thomsen fut le premier qui posa la question de savoir si la base a 
une influence sur l'affinité relative ; sa rc'ponse fut affirmative. Dans 
ses expériences, il employa l'acide sulfurique et l'acide c h l ~ ~ h ~ d r i ' ~ u e ,  
sur lesquels il fit agir les bases suivantes : potasse, ammoniaque, 
magnc'sie, oxyde de manganèse, de fer, de zinc, de nickel, de cobalt et 

' de cuivre. Comme beaucoup de ces bases sont insolubles dans l'eau, il 
ne détermina pas directement leur chaleur de neutralisation, mais 
appliqua le theoreme d7apr&s lequel la différence des chaleurs de neu- 
tralisation de deux acides est égale à la différence des chaleurs de réac- 
tion entre chaque acide et le sel neutre de l'autre. 

Les expériences de Thomsen consistaient donc à mesurer la chaleur 
de réaction de l'acide chlorhydrique sur les sulfates (Q,) et la chaleur 
de r6action de l'acide sulfurique sur Ies chlorures (Q,). Pour toutes les 
bases, il y a une réaction secondaire entrel'acide sulfurique libre et le 
sel neutre, comme nous l'avons vu dans le cas de la soude. Thomsen 
ne fit pas pour chaque sulfate la même série de mesures sur l'action 
de l'acide sulfurique ; il détermina les chaleurs de r6action pour des 
quantités équivalentes et supposa que la chaleur de réaction (considé- 
rée comme fonction de la quantité d'acide sulfurique) est proportion- 
nelle à la chaleur mesurée dans le cas du sulfate de sodium. Les cal- 
culs furent faits d'aprks la formule indiquée page 376. 

Les résultats sont contenus dans la table suivante. La première 
colonne contient les symboles des métaux ; la seconde, la quantitc' i de 

1 - 5 .  sulfate décomposé ; la troisième, 11affinit6 relative (ou avidit6) - 
5 '  

enfin la dernière colonne indique l'effet thermique q, de la r6action 
entre des quantités Bquivalentes de sulfate et d'acide sulfurique, gran- 
deur dont nous aurons besoin plus tard. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



Nous voyons que la quantité E de sulfate décomposé n'est pas la 
m&me pour les différents sels, mais d6croît assez régulihrement, de 
sorte que l'affinité relative de l'acide sulfiirique par rapport il l'acide 
chlorhydrique n'est pas constanle et dépend de la base ; elle est plus 
grande pour le cuivre quc pour les autres métaux, et plus petite pour 
le sodium. Thomsen pense qu'on peut la considérer comme constante 
pour les bases alcalines, d'une part, et pour les bases de la sdrie magné- 
sienne, d'autre part ; cependant la diffhence entre Mg et Cu est 0,12 ; 
elle est aussi grande que la différence entre Kz et Mg, de sorte qu'il' 
est pr0férable d'admettre que la variation est continue. Thomsen s'est 
borné à étudier les acides cl~lorhydrique et sulfurique. Mais, comme 
l'action de ce dernier acide est plus compliquée qu'on ne le croyait tout 
d'abord, on ne peut pas conclure d 'me  façon décisive que la base a ou 
non une influence sur les affinités des acides. 

Ostwald (1877) répéta dans ce but les mesures par la méthode volu- 
métrique et les étendit à l'acide nitrique. Les résultats sont les sui- 
vants : 

Affinités relatives des acides 

Nitrique Chlorhydrique Chlorhydrique 
Sulfurique Sulfiirique Nitrique 

0,659 Potasse. . . . . . . . . - = 2,OO ,, = 4'94 = 0,97 

Soude . . . . . . . . . >_ 
0,657 O 667 2,oo = "9" 0,333 - ' lg2 0'96 e,oo= 

Ammoniayue . . . . . O,6JP 4'88 - - 1'81 
0,348= ::!: - i,S< r;, = 0,96 

Magnésie. . . . . . . . 0,635 
O 638 1.76 = 1'76 - - 0% = 1774 0,99 1'76 - 
1- 1'53 0,9D Oxyde de zinc.  . . . . , - 6 - - 1,53 j ; 6 ~ =  0,393 - 
>- Ozyde de cuivre. . . . O,::: - 1.44 

'6 = 1, 10 - i740 - 0'97 
1'44 - 

Les nombres contenus dans cette table donnent le rapport suivant 
lequel un équivalent de base se partage entre deux équivalents des 
deux acides. Les deux premières colonnes sont déduites directement 
des expériences ; la troisième est le quotient de la seconde par la pre- 
mière, car le cas critique, dans lequel la méthode ne donne pas de résul- 
tat, se prdsente pour les acides chlorhydrique et nitrique. 

Les deux premières colonnes contiennent des nombres différents, 
ce qui concorde avec les conclusions de Thomsen. Mais, d'autre part, 
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Paffinite relative des acides chlorhydrique et nitrique est indépendaïzte 
de la 6ase et reste constante. 

Dans le cas des expériences avec l'acide sulfurique, il y a, outre l'action de 
l'acide sur la base, une action secondaire sur le sulfate neutre, qui nuit à 
l'observation de la première. Si nous comparons les nombres qui représen- 
tent les actions secondaires pour les différents sels, nous voyons qu'ils se 
placent dans le même ordre que les nombres de la table précédente, l'action 
étant maxima pour la potasse, minima pour l'oxyde de cuivre. Par suite, 
l'action sur la base est d'autant plus altérée que l'action sur le sel neutre est 
plus considérable. On peut donc considérer comme probable, sinon comme 
démontré, que l'affinité relative de l'acide sulfurique est aussi indépendante 
de la base. 

On peut tirer de la des conclusions importantes ; mais nous allons d'abord 
indiquer des mesures ultérieures qui permettront de les établir sur une base 
plus solide. 

Ostwald, en 1878, étudia les affinités relatives d'un grand nombre d'acides 
par rapport à la potasse, la soude et l'ammoniaque. Il employa pour cela la 
méthode volumétrique et utilisa aussi les indications fournies par l'indice de 
réfraction. On trouvera les détails de ces expériences dans les mémoires ori- 
ginaux ; on ne donnera ici que les résultats définitifs sous formes de table. 

Rapports de distribution 

Acides Potasse Soude Ammoniaque Moyenne 
Nitrique-Dichloracélipue . . . . . .  77 77 75 76 
Chlorhydrique-Dichloracétique . . .  74 75 73 74 

70 7 1 Trichloracétique-Dichlor9acétique . . 1 ,3 ] 7 1 

Lactique-Dichloracétique . . . . . .  8 
TrichloracSlique-MonochloracQtique. 92 
Trichlorncétique-Fomnique . . . . .  97 

. . . . . . . . .  Lactique-Formique 43 
Acétique-Forrnique . . . . . . . . .  25 
Butyrique-Formique.. . . . . . . .  21 
Isobutyrique-Formique . . . . . . .  19 
Acétique-Butyrique.. . . . . . . . .  54 
Acétique-isobutyrique ' . . . . . . . .  56 
Formique-Propionipue.. . . . . . .  7 8  
Formique-Glycoligue . . . . . . . .  43 

Un équivalent du premier acide agit sur un équivalent de sel neutre du 
second ; les nombres donnent la quantité 0/0 de la base qui est absorbée 
par le premier acide. Si l'on compare les rapports obtenus pour la 
potasse, la soude et l'ammoniaque, on les trouve toujours égaux, dans les 
limites des erreurs d'observation. Les écarts sont distribués très irrégulière- 
ment, et l'on arrive à étendre à tous les acides monobasiques étudiés la con- 
clusion énoncée plus haut pour les acides chlorhydrique et nitrique, savoir: 
que l'affinith relative est indépendante de la base. Les nombres obtenus ont 
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398 LOIS CHIIvlIQUES DE L'&NERCIIE 

été employés a obtenir une valeur moyenne. Les recherches optiques ont 
donné une nouvelle confirmation de ces résultats. Dans ce cas cependant, la 
grandeur des erreurs expérimentales diminue beaucoup la certitude des 
mesures. 

Nous pouvons maintenant employer ce principe, sans introduire 
d'autre hypothhse, à la déduction d'un second principe aussi utile que 
le premier. Si nous représentons par f (A, B) l'affinité absolue d'un 
acide A pour une base B, le principe est exprimé par l'équation: 

A et A' étant les deux acides, B et Br les deux bases. Cela peut s'écrire 

ce qui signifie que I'affi~zité relative des bases est zndépertdante de la 
nature de i'acide. Quoiqu'il n'ait pas été soumis au contrale da I'expé- 
rience, ce principe présente la même certitude que le premier. 

Les relations qu'on vient d'écrire ne sont possibles qu'à la condition 
que la fonction f ( A ,  B) puisse être dBcomposBe en deux facteurs, p (A)  
et  q, (B), l'un dépendant seulement de A, l'autre de B seulement : 

L'affinité entre un acide et une base est le produit de deux coefiicients 
spécifiques d'affinité, dont l'un appartient à la base, et l'autre à l'acide. 

De cette façon, nous pouvons arriver à un mode de représentation 
gknéral des affinités qui entrent en jeu dans la neutralisation. 

Si nous avons déterminé l'affinité des différents acides pour une 
même hase, et des différentes hases pour un même acide, une base B 
et un acide A étant choisis arbitrairement comme ternies de comparai- 
son, les valeurs des affinités peuvent être indiquCes comme dans le 
tableau suivant : 
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. Dans ce tableau, l'affinité d'une base pour un acide est obtenue en 
multipliant les premiers termes de la ligne et de la colonne correspon- 
dantes. La différence avec les tableaux analogues que nous avons déjà 
employés réside en ce point que les rapports des lignes et des colonnes 
sont ici constants, au lieu que ce soient leurs différences. 

' ' e n  prenant On arrive ainsi aux valeurs suivantes du rapport - 
1-5 

l'acide nitrique comme unité. 

Acides 
Nitrique. . . . . . . . . . . .  

. . . . . . . .  Chlorhydrique 
Trichloracétique . . . . . . .  
Dichloracétique. . . . . . . .  
Monochloracétique . . . . . .  

. . . . . . . . . .  Gslycolique 

. . . . . . . . . .  Formique. 
. . . . . . . . . . .  Lactique 

Acélique . . . . . . . . . . .  
Propionique . . . . . . . . .  
Buryvique . . . . . . . . . . .  
Isobutyrique . . . . . . . . .  
Tartrique. . . . . . . . . . .  
Malique. . . . . . . . . . . .  

. . . . . . . . . .  Succinique 

Ostwald 
1'00 
0,98 
0.80 
0'33 
0,070 
0,050 
0,039 
0,033 
0,0123 
0,0104 
0,0098 
0,0092 
0'052 
0,00282 
0,00145 

On a indiqué dans une colonne séparée les avidités de Thomsen. Les deux 
séries sont d'accord en ce qui concerne l'ordre de grandeur ; quant aux valeurs 
numériques, il faut tenir compte de la grande incertitude que présentent les 
expériences thermo-chimiques. La valeur obtenue par Thomsen pour l'acide 
trichloracétique a sans doute été modifiée par méprise ; nous verrons plus 
loin qu'un grand nombre d'autres expériences confirment la valeur 0$0. Il 
faut remarquer, cependant, que ces valeurs des affinités ne doivent nullement 
6tre considérées comme définitives. Quoique l'ordre ne doive vraisemblable- 
ment pas &tre modifié, les valeurs numériques sont affectées par beaucoup de 
circonstances acc,essoires qui les rendent un peu incertaines. 

Beaucoup de sels insolubles dans l'eau sont dissous par les acides 
dilués qui forment avec leurs bases des sels solubles. Il est à peine 
besoin de mentionner que cette dissolution apparente est due à une 
décomposition ; l'oxalate de calcium se dissout dans l'acide chlorhy- 
drique parce que ce dernier le transforme en acide oxalique et chlo- 
rure de calcium, qui sont tous deux solubles. Le phénomène observé 
est sous beaucoup de rapports analogue à celui de la dissolution simple 
d'un sel dans l'eau, en particillier, en  ceci qu'il y a pour chaque acide 
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un état de saturation qui n'est pas modifié par la présence d'un excès 
de corps solide. La solubilitd augmente quand la temperature s'élbve. 
D'autre part, le caractbre chimique de la reaction est mis en Bvidence . 
par cette circonstance que l'addition d'un des produits de la d6compo. 
sition (chlorure de calcium ou acide oxalique), dans l'exemple précé- 
dent, diminue la solubilith. 

Ce procédé peut &tre employB avec succès pour déterminer les coef- 
ficients d'affinité des acides en vertu des considérations suivantes : 

Si un acide de masse active p agit sur un sel insoluble, une portion E 
de ce dernier sera ddcomposée. La masse active de l'acide est donc 
diminuée de p à p - 5, et les deux produits de la décomposition ont 
chacun la masse active 5 ; la masse active constante du solide sera ddsi- 
gnée par h. L'équation d'équilibre est donc : 

Les coefficients de vitesse c et c' mesurent l'action des acides sur la 
base, c correspondant à l'acide libre, c' à l'acide du sel insoluble. Or 
on a montré déjà que 1' «. aviditB )) de deux acides pour la même base 
est Bgale à la racine carde du rapport des vitesses de reaction corres- 
pondantes. Comme la nature de la base n'a pas d'influence sur les 
affinités relatives, l'expression : 

donne l'affinité relative des deux acides. Dans cette équation, le coef- 
ficient h relatif au solide n'est pas connu. Mais, en effectuant une 
expérience analogue avec un autre acide, nous obtenons l'équation 
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Le second membre est niaintenant connu complètement, e t  l'on peut, 
par  suite, trouver ainsi l'affinité relative des deux acides employés 
comme dissolvants. En répétant 11exp6rience avec d'autres acides, on 
obtient de même les affinités relatives, en  fonction d'une unité arbi- 
traire. 

Les premières expériences effectuées d'après cette méthode furent relatives 
au sulfure de zinc. Les acides examinés étaient mis en contact avec une quan- 
tité suffisante de sulfure de zinc hydraté, et une petite machine agitait ce 
mélange pendant vingt-quatre heures. La quantité de sulfure dissous était 
mesurée en dosant l'hydrogène sulfuré mis en liberté au moyen d'une solution 
titrée d'iode très étendue. 

Les tables suivantes donnent le rapport des quantités de sulfure dissoutes 
aux quantités totales qui auraient été dissoutes si la décomposition avait été 
complète. Les acides étaient employés à différents degrés de dilution ; la pre- 
mière colonne indique le nombre de litres qui contenaient une gramme-molé- 
cule ; ainsi 4 litres pour l'acide chlorhydrique indiquent que 36 gr. 46 étaient 
contenus dans 4 litres d'eau. 

Acide chlorhydrique 

~ilut'ion E E 
C€ 

I l i t r e ' .  . . . . 0,0411 0,0420 
2 litres . . . . . 0,Q190 0,0387 
3 » . . . . . 0,00863 0,035i' 

. S  n . . . . .  0,00396 0,0322 

Acide sulfurique 

Dilution t E 
r/pl 

2 litres. . . . . 0,0338 0,0241 
4 )) . . . . . 0,01185 0,09.60 
8 D . . . . . 0,00600 0,0243 

16 )) . . . . . 0,00301 0,0244 

Pour la solution normale, p a été pris égal à 1 ; pour les autres il esi, dono 
4 4 1  Qgal à - - 3  -- 
2 '4  8 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



Si l'on forme les quotients des nombres correspondants de la dernière 
colonne dans les deux tableaux, on voit que l'affinité relative, acide sulfu- 
rique: acide chlorhydrique, est 0,574, 0,621, 0,693 et 0,758 ; elle varie donc 
avec la dilution. Les expériences volumétriques étaient effectuées pour une 
dilution d'environ 3 litres et donnaient pour l'affinité relative par rapport 
A l'oxyde de zinc la valeur 0,65 ; la moyenne des Yaleurs obtenues ici pour 
2 litres et 4 litres est 0,657, qui est presque identique. Le fait que l'affi- 
nité relative de l'acide sulfurique varie avec la dilution a probablement la 
.même cause que sa variation avec la nature de la base, c'est-à-dire la for- 
mation de sels acides qui sont progressivement décomposés par les quantités 
d'eau croissantes. 

On peut le montrer, et même faire une mesureapproximative, par la méthode 
que nous considérons. Des quantités équivalentes de sulfates neutres et d'acide 
sulfurique libre sont mélangées en solution aqueuse et traitées par le sulfure 

' obtenues de cette ma- ' de zinc. La table suivante donne les valeurs de - (Fi 
nière. 

Dilution H2SOb + KzS04 + N a 2 S 0 4  + (AzH4)"OS + MgSOt 
2 litres 0,0341 0,0256 0,0168 0,0174 0,0196 
4 » 0,0340 0,0174 0,0186 0,0187 0,0207 
8 » 0,0243 0,0187 0,0197 0,0208 0,0218 

16 )> 0,0244 0,0191 0,0198 0,0219 0,0323. 

Nous voyons, d'après ces nombres, que l'action de l'acide sulfurique libre 
est affaiblie par la présence des sulfates, le sulfate de potassium agissant plus 
que le sulfate de magnésium, et d'autant plus quela dilution est moins grande, 
L'ordre de succession est tout a fait le même que celui qu'indiquent les expé- 
riences volumétriques. Finalement, on peut mentionner que, lorsque deux 
acides agissent simultanément sur le sulfure de zinc, la quantité d'hydrogène. 
sulfuré mise en liberté est la somme des quantités qui auraient été dégagées, 
par les acides agissant séparément. Avec un mélange d'acide sulfurique et 
d'acide chlorhydrique les nombres obtenus sont les suivants: 

. . 

Dilution E observe E calcule 
4 litre 0,0327 0,0330 
2 » 0,0309 0,0309 
4 » 0,0197 0,0293 
8 » 0,0282 0,0279 

Il est difficile de se procurer du  sulfure de zinc de. qualité uniforme ; 
l'oxalate de calcium est bien préfbrable ; il donne des valeurs très cons-. 
tantes quand on l'emploie sous forme de  l'hydrate CaC204 + H20, qui 
est facile obtenir. Il possède, en outre, cette propriétd remarquable 
que l'dquilibre est atteint au  bout de très peu de temps ; il suffit d'agi- 
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ter quelques instants le mélange d'oxalate et d'acide pour en dissoudre 
autant que cela est possible dans les conditions de l'expérience. 

La quantite de sel dissoute est facilement ddterminée au moyen 
d'une solution titrée de permanganate de potassium. Si l'acide employQ 
n'agit pas sur ce roactif, on peut faire la titration directement; sinoni 
on commence par précipiter l'oxalate en ajoutant de l'ammoniaque et. 
un peu de chlorure de calcium ou d'oxalate d'ammonium. 

E 
La table suivante contient les valeurs de =, la masse active d i  - €  

de l'acide ayant toiijours été prise égale à l'unité. 

Acides 

Nilrique. . . . . . . .  
Chlorhydrique . . . .  
Bromhyclrique . . . .  

. . . . . . .  Chlorique 
Formique . . . . . . .  

. . . . . . .  Acétique 
Monochloracétiqzle . . 
DichloracSliyue. . . .  
T~ichlorncélique . . .  
Laclique . . . . . . .  

. . . . . .  Succinique 
Malique . . . . . . . .  

. . . . . . .  Tartrique 

. . . . . . .  Citrique. 

Affinités relatives 
S o h  tion Solution 
normale décinormale 
1'00 . .1 ,O0 
0,90 0,979 
0,854 0,990 
0,939 0,998 
0,0233 O, 1290 
0,0094 0,0735 
0,046 0,213 
0,165 0,488 
0,578 0,899 
0,037 0,133 
0,0185 0,0930 
0,0455 0,1205 
0,0578 0,1416 
0,0375 0,1444 

M6 thode 
voluin6trique 

1 ,O0 
0,98 - 

Pour faciliter la comparaison, on a ajouté les nombres fournis par l a  
méthode volumétrique. Ils se trouvent, le plus souvent, compris entre 
ceux qui sont relatifs à la solution normale et à la solution décinor- 
male, ce qu'il fallait attendre puisqu'ils ont été obtenus sur des solu- 

i tions - normales. L'ordre de grandeur est le même, et la concordance 
3 

numérique est même satisfaisante, si l'on considère la difficulté des 
mesures volumétriques et le caractère différent des méthodes employees.. 

L'influence considérable de la dilution sur l'affinité relative des 
acides faibles est remarquable ; les affinités sont quadruplées et même 
quintuplées quand on passe des solutions normales aux solutions déci- 
normales. Les résultats obtenus seront discutés en détail dans la suite- 

D'autres sels insolubles se comportent comme l'oxalate de calcium. L'oxa- 
late de zinc et le chromate de baryum ont été examinés et ont fourni des 
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résultats analogues aux précédents. Tout récemment, on a encore obteiiu 
les m&mes valeurs dans des expériences effectukes avec IC tartrate acide de 
potassium, les sulfates de baryum, de strontium et de calcium. Il reste cepen. 
dant à expliquer quelques divergences isoldes. Elles ne sont pas suffisam, 
ment importantes pour rendre les résultats douteux, mais, d'autre part, elles 
nous conduisent à reconnaftre l'importance des actions secondaires, qui exis- 
tent dans toutes les circonstances et que nous n'avons pas considCrées en 
blissant la th6orie. 
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CHAPITRE III 

COEFFICIENTS SPECIFIQUES D'AFFINITE 

La propriété que possèdent les acides d'agir proportionnellement à un 
coefficient défini n'est pas limitée à la formation des sels. Il existe un 
grand nombre d'autres r6actions des acides dans lesquelles leur action 
est réglée par les mêmes coefficients d'activité. 

Le premier cas examiné à ce point de vue a encore une certaine 
connexion avec les affinités mises en jeu dans le phénomène de la neu- 
tralisation. Une solution aqueuse d'acétamide est convertie en acétate 
d'ammoniuni par l'influence des acides, en fixant les éléments de 
l'eau ; l'acétate est ensuite transformé par l'acide, si c'est un ac'ide 
fort, en sel ammoniacal correspondant et acide acétique libre. 

La réaction primaire se produit donc entre l'eau et l'acétamide ; 

CH3 - COAzH" H?O = CH" CCO'AzH" 

l'acide ayant une action ((- prédisposante n, car l'eau seule réagit avec 
une extrbmc lenteur. L'explication de ces (( affinités prédisposantes )) 

n'offre pas de difficultés ; dans le cas actuel nous pouvons imaginer que les 
molécules d'acétamide, en solution aqueuse sont plus ou moins ébran- 
lées par leur continuel mouvement. A un certain degré d'ébranlemént, 
l'affinité chimique des composants de l'acétamide (CH3C0 et A z H )  pour 
les composants de l'eau (OH et H) est assez grande pour permettre à la 
transformation de se produire. Si, au même moment,on se trouve en pré- 
sence d'une substance qui possède une forte affinité pour l'un des produits 
de la décomposition, qui l'attire par suite avec force, i l  faudra un degré 
d'ébranlement moins prononcé dans les molécules d'acétamide, pour 
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permettre aux forces séparatrices d'agir, que dans le cas de l'eau seule. 
L'accélération dc l'action sera aussi d'autant plus considérable, que 
l'affinité enire l'acide et l'amnloniaque sera plus grande. c'est-à-dire que 
l'acide sera plus énergique dans le sens déjà indiqué. 

L'étude des différences d'action des divers acides ne doit pas con- 
duire, comme dans le premier cas, à des conditions d'équilibre diffé- 
rentes, mais à des vilesses de réactiotz différentes. On a déjà indiqué 
la relation qui cxiste entre ces deux grandeurs : Bans u)ze réaction du 
second ordre, les coefficients de distribution sont e l~ tre  e u x  comme les 
racines carrées des coefficients de z,i/esse. Cette proposition, i l  est 
vrai, a été déduite tout d'abord pour une seule réaction, mais elle peut 
btre étendue comme on vient de le faire, en raison de cette propriété 
indiquée par l'expérience que les coefficients de distribution des acides 
par rapport aux bases sont les produits de deux coefficients, l'un dépen- 
dant seulement de l'acide, l'autre de la base seulement, 

Le coefficient de distribution dans le cas de l'action des deux acides 
A, et A, sur une mbme base B est de la forme: 

h = 19 (A,! + (BI 19 cyAi). 
19 (A,) + (B) - 19 (An) ' 

d e  plus, il est Pgal au rapport des racines carrées des vitesses de 
réaction : 

Les coefficients de vitesse pour l'action des acides sur chaque base 
,sont aussi proportionnels aux carrés de coefficients de distri6ution ou 
.affinit& relatives. Comme on l'a indiqué, la proposition peut être éten- 
due empiriquement de façon à comprendre les coefficients de vitesse 
$de toutes les réactions dans lesquelles les acides agissent. comme tels. 
En mesurant un phénomène de ce genre, nous devons donc arriver à 
.déterminer l'énergie des acides. 

La transformation de l'acétamide se produit en solution diluée, même 
.à la  température ordinaire en prEsence des acides, mais si lentement 
qu'il faudrait un temps énorme pour étudier la réaction d'une façon 
exacte. A 65 degrés, la réaction s'effectue avec une vitesse convenable ; 
aussi est-ce à cette température que la plupart des expériences ont été 
.effectuées. 

Puisque la décomposition de l'acétamide par les acides est une rbaction du 
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second ordre, correspondant à l'équation : 

CIP- COAzTI' + HaO + IICl = AzH4C1+ CH8 - COaH, 

des quantités équivalentes d'acétamide et d'acide disparaissent '. L'équation 
de vitesse qui s'applique ici est celle que l'on a indiquée page 339, c'est-à- 
dire : 

où 8 est le temps. On admet toujours qu'on prend des quantités équiva- 
lentes des deux composants. 

Dans certains cas particuliers, il y a accord entre la théorie et  l'expérience ; 
mais cela n'est pas en général, car le phénoméne est compliqué par des réac- 
tions secondaires. En particulier, le sel neutre, qui est graduellement formé, 
agit d'une manière caractéristique en augmentant l'action des acides tels que 
l'acide chlorhydrique ou l'acide nitrique proportionnellement à sa quantité. 
Il résulte de recherches dont on parlera plus tard que les acides faibles, 
d'autre part, sont encore affaiblis par leurs sels neutres, l'influence étant 
d'autant plus grande que les acides sont plus faibles. Par suite, dans les 
expériences effectuées avec les acides forts, le coefficient de vitesse ne reste 
pas constant pendant la réaction, mais augmente avec le temps écoulé depuis 
le commencement ; avec les acides faibles, il décroît ; et c'est seulement avec 
les acides de force moyenne (acide trichloracétique) que l'action du sel sera 
assez faible pour que la transformation se produise avec un coefficient de 
vitesse constant. 

E n  vue d'effectuer les comparaisons des différentes valeurs indépen- 
damment  de  tout choix arbitraire, on calcule le  temps pendant lequel 
l a  reaction arrive exactement à la moitié de sa  course. Nous avons 
pour  cela : 

En raison des réactions secondaires indiquées plus haut, les temps 
.employés pour effectuer la seconde moitié de la réaction ne correspondent 

"acide acétique produit simultanément est presque sans influence s w  la réaction. 
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pas aux véritables vitesses de réaction. Les vitesses ne pourraient être obte- 
nues qu'en employant des 4quations compliquées et déierminant les coeffi- 
cients qii'elles renferment. Puisque, cependant, les affinités relatives obtenues 
au moyen du partage d'une base entre deux acides, ou de la décomposition 
d'un sel insoliible, sont influencées de la même maniére par des circonstances 
tout a fait analogues, on peut s'attendre à ce que les deux séries de valeurs 
numériques soient au moins analogues, sinon identiques. La table suivante 
contient dans les colonnes 1 et II les inverses des temps nécessaires pour 
effectuer la moitié de la réaction à 63 degrés et à 100 degrés, la valeur rela- 
tive à i'acide clilorhydrique étant prise comme unité. Les colonnes II1 et IV 
contiennent les racines carrées de ces nombres qui doivent être égales aux 
affinités relatives des tables précédentes ; parmi celles-ci, on a indiqué dans 
la colonne V les valeurs obtenues par la méthode volumétrique, dans la 
colonne VI celles déduites des expériences sur l'oxalate de calcium. 

Acides 
Cfdovhydrique. . . . 
Nitrique . . . . . . . 
Bromhydrique. . . . 
Trichlorac&ipe . . . 
Dichloracétique . . . 
Monochtol*acStique. . 
Formique . . . . . . 
Lactique. . . . . . . 
AcStique . . . . . . . 
Sulfurique. . . . . . 
Ozalique . . . . . . . 
Tartrique . . . . . . 
Malique . . . . . . . 
Succinique. . . . . . 
Cilrique . . . . . . . 
Phosphorique . . . . 
Arséniq i t  e.. . . . . . 

III 
1 ,O0 
0,98 
O,% 
0,80 
0,408 
O, 2 30 
0,0516 
0,0513 
0,0234 
O,65 1 
O, 226 
0,0751 
0,0467 
0,0255 
0,0401 
7 

- 

L'ordre de grandeur de ces nombres obtenus de façons si différentes est le 
même dans tous les cas; les mesures de vitesse effectuées avec I'acétamide 
s'approchent beaucoup en particulier des valeurs fournies par les expériences 
d'équilibre. L'accord est d'autant plus remarquable que les expériences sont 
faites à des températures et avec des concentrations très différentes. 

Ces diverses mesures montrent donc que les acides agissent réellement 
proportionnellement à certains coefficients, qui sont tout à fait indépendants 
ducaractbre particulier de la réaction chimique. Elles sont, en outre, une 
confirmation expérimentale de la relation nécessitée par la théorie entre les 
conditions d'équilibre et les vitesses de réaction, et ont, par suite, une grande 
importance. 

Dans les premiers instants d'un phénomène chimique, les réactions 
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COEFFICIBKTS SPÉCIFIQIJES D'AFFINIT~ 405 

secondaires ont une très faible influence. car les substances auxquelles 
elles sont dues ne peuvent &tre prosentes qu'en très petites quantités . 
Nous devons donc. en appliquant la formule théorique aux premières 
observations de chaque série. obtenir des valeurs de Ac qui s'écartent 
des véritables coefficients de vitesse dans le meme sens. mais beaucoup 
moins que les vitesses obtenucs pour la première moitié de la réac- 
tion . 

Dans la table suivante. les valeurs de Ac ont ét15 multipliées par 
1 000 000 ; la dernière colonne contient les Galeurs des coefficients 
de vitesse. l'acide chlorhydrique étant pris pour unité . 

>) . . . . .  
Nitrique . . . . . . . .  

)) . . . . .  
Trichloracétigue . . . .  
Dichloracétique . . . .  
Monochloracétique . . .  
Formique . . . . . . . .  

)) . . . . . . . .  
Acétique . . . . . . . .  
Sulfurique . . . . . . .  

1) . . . . . . . .  
Tartrique . . . . . . .  

)) a . . . . . .  

. . . . . . . .  Malique 
Succinique . . . . . . .  

)) a . . . . . .  

. . . . . . . .  Citrique 

Il faut répéter que ces valeurs des coefficients relatifs de vitesse sont seu- 
lement approximatives . 11s ont été calculés simplement en vue de les comparer 
avec les nombres plus dignes de confiance que fournissent les méthodes moins 
sujettes aux influences secondaires . Il est intéressant. en outre. de voir com- 
bien est grande l'influence des actions secondaires sur la réaction primaire ; 
les valeurs relatives aux acides faibles. obtenues pour la premiére moitié de 
la réaction. sont inférieures à la moitié des valeurs contenues dans la table 
précédente. qui sont elles-mêmes trop faibles . 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



Les expériences effectudes avec l'acdtamide ont donne dcs résultats 
concordants pour les cocfficients d16quilibre et ceux dc vitesse, car, les 
deux mdthodes dtant influencées de la mbme manibre par les réac- 
tions secondaires, l'action de ces dernibrcs se trouvc ainsi ddtruite, 
jusqu'à lin certain point. Ccpcndant les valeurs des coefficients de 
vitesse ne peuvent Gtre obtenurs qu'approximativement par cette , 

méthode : les valeurs trouvées sont trop grandes pour les acides forts, 
trop petites pour les acitles faibles. 

Ostwald a proposé une méthode (1883) qui est moins sujette à de 
telles erreurs. Quand on abandonne à la température ordinaire des 
solutions aqueuses d'acdtate dc niéthyle, d'acdtate dlEthyle, ou de com- 
posé analogue, l'éther se décompose lentcment en alcool et acide ; la 
,quantilé ddcomposéc en deux ou trois jours est d'environ I p. 100. 

Si l'on ajoute au mélange un peu d'acide chlorhydrique dilué ou  
d'un autre acide fort, on trouve que tout l'éther est décomposé en un 
temps qui varie de quatre à vingt heures. La marche de la réaction est 
facile à suivre en titrant par l'eau de baryte, l'acide du liquide augmen- 
tant proportionnellemcnt à la quantité d'éther décomposé. 

L'acide ajouté ne subit pas de modifications ; nous avons donc là une 
action de contact bien caractérisée, dans laquelle une substance semble 
agir par sa présence, sans prendre part elle-meme à la réaction. Une 
.expérience spéciale a montré que, lorsqu'on emploie de l'acide chlo- 
rhydrique, il ne se forme pas de quantité appréciable de chlorure de 
méthyle, car l'on peut toujours prkipiter par le nitrate d'argent la tota- 
lité du chlorure introduite ; si une partie était à l'état de chlorure de 
méthyle, elle ne serait pas précipitée par le sel d'argent. 

Puisque, pendant la rbaction, la quantité d'éther est seule modifiée, 
nous avons une réaction du premier ordre, qui progresse suivant 
l'équation : 

B 
log B-- - - Ace, 

-2 

B étant la quantité d'éther, A la quantité d'acide. 
Contrairement à ce qui a été dit pour la formule indiquée page 334, 

le facteur A entre dans le second membre de l'équation, parce que la 
quantité d'éther, aussi bien que la quantité d'acide, influence la réaction. 
L'exemple suivant, relatif 21 l'acide iodhydrique, montre l'accord qui 
existe entre la théorie et l'expérience. 
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R 
log - B-x 

0,0733 
0,1457 
0,2147 
0,2857 
0,3716 
0,4685 
0,5406 
0,7122 
0,8477 
0,0088 
0,1249 

Moyenne. . . 

La premiére colonne donne le  temps en  minutes. x est l a  quantité 
d'Qther d6compos6e, mesuree en  unites arbitraires. Dans la troisième 

B 
colonne, on a les valeurs de log - ; dans l a  quatrième, le  quotient 

B - X  
de ces valeurs par e; le quotient doit être constant d'aprhs la  théorie, 
e t  c'est bien ce que l'on obtient. 

Si l'on prend différentes quantités d'éther pour une même quantité d'acide, 
le coefficient de vitesse doit rester constant, dans une première approxima- 
tion. La formule peut être écrite : 

B 1 - log --- log ~y- - = A C ~  

On voit ainsi que rx: et B restent proportionnels. De petites divergences 
peuvent se produire, car le milieu dans lequel se produit la réaction change 
avec la quantité d'éther, ce qui peut modifier légèrement le coefficient de 
vitesse. 

Les expériences suivantes ont été faites pour vérifier ce résultat : à 10 cen- 
timètres cubes d'acide chlorhydrique normal, on ajoutait 2, 1, 0,s et 0,3 cen- 
timètres cubes d'acétate de méthyle et on diluait le tout à 15 centimètres 
cubes. Voici les résultats des mesures : 

Acetate de méthyle B Ac 
2 cc 2596 0,002429 
I 1) 1434 0,002196 
0,s n 766 0,002071 
0,3 n 466 0,001999 
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Ainsi le coefficient c ne reste pas constant, mais diminue en même temps 
que la quantité d'éther. Les expériences ne sont pourtant pas trés probantes, 
la quantité d'eau étant variable. 11 eût été préférable d'ajouter l'acélate de . 

méthyle toujours à la même quantité d'acide, car la quantité active de l'acide 
ne peut être considérée que par rapport à la portion de l'espace total qui n'est 
pas occupée par l'éther, tandis que dans les expériences précédentes on pre- 

.a 
16 

nait le même volume total. Si l'on corrige les valeurs en multipliant par -7 15 

14, - et - 7  on obtient pour Ac les valeurs suivantes : 0,002097,0,002051, 5 1d 

0.001996, 0,001996. La variation est beaucoup plus petite ; elle est seulement 
de 5 010 quand la proportion d'acétate de méthyle varie dans le rapport 
de 7 à i .  Nous pouvons donc considérer la proportionnalité de x -à P et 
l'indépendance du coefficient de vitesse de la quantité d'éther comme très 
sensiblement exactes. 

De nombreux acides ont été examinés par la  méthode qu'on vient  de 
décrire, 10  centimétres cubes de l'acide normal et 1 centimètre cube 
d'acétate d c  méthyle étant toujours dilués de façon à.occuper IR cen- 
t i ~ ; ;  L c; cubcs. La température était de 26 degrés. La table donne dans 
la  premièrecolonne les valeurs de  Ac multipliées par 1 0  000, e t  dans 
la  seconde les affiniles relatives par rapport à l'acide chlorhydrique 
pris comme unité. 

Acides 
Chlorhydrique . . . . . . . .  
Bromhydrique. . . . . . . .  
Nitrique . . . . . . . . . . .  
Chlorique . . . . . . . . . .  
Sulfurique. . . . . . . . . .  
Ethylsulfurique . . . . . . .  
Iséthionique . . . . . . . . .  

. . . . . .  Ethanesulfonique 
. . . . .  Benzèaesulfonique. 

. . . . . . . . . .  Formique 
Acétique . . . . . . . . . . .  

. . . . . . . . .  Isobutyrique 
. . . . .  Monochloracétique. 

. . . . . . .  Dichloracétique. 

. . . . . . .  Trichloracétique 
. . . . . . . . . .  Glycolique 

Laclique . . . . . . . . . . .  
. . . . . .  Méthy lglycolique. 

Éthylglycoliquz . . . . . . .  
Méthyllactique. . . . . . . .  
Diglycolique . . . . . . . . .  
Pyruvique . . . . . . . . . .  
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COEFFICIENTS SPÉCIFIQUES D'AFFINITÉ 409 

Acides 
Gtzjce'rique . . . . . . . . . .  

. . . . . . .  Oxyi~obulyr i~pe  
. . . . . . . . . . .  Oxa tique 

Malonique . . . . . . . . . .  
Succinique. . . . . . . . . .  

. . . . . . . .  Pgrotartrique 
Malique . . . . . . . . . . .  
Cilrique . . . . . . . . . . .  
Phosphorique . . . . . . . .  
Arsénique . . . . . . . . . .  

Dans la troisième colonne, on a indiqué les valeurs approximatives 
des coefficients d'affinité calculées d'après les expériences sur l'acéta- 
mide. Pour les acides forts la  concordance est satisfaisante quoique 
l'une des stiries soit relative à la temperature de 26 degres, l'autre à la 
temperature de 65 degrés ; pour les acides faibles, l'écart est dans le 
sens prévu, la valeur fournie par l'acétamide étant toujours moindre 
que celle donnée par l'ac6tate de méthyle. L'action retardatrice des 
sels neutres est si énorme dans ce cas que mbme les petites quantites 
formées dans la première période de la réaction ont une influence 
importante. 

Neanmoins, il résulte encore de cette coniparaison que nous retrou- 
vons dans les différentes réactions chimiques considérées la meme 
propriété des acides, définie numériquement. Un chapitre spécial sera 
consacré aux relations qui existent entre cette grandeur et la constitu- 
tion chimique des acides. 

Le sucre de canne, sous l'influence des acides, se décompose en 
absorbant les éldments de l'eau, sans que l'acide libre paraisse interve- 
nir. Nous ne pouvons pas encore nous faire une idée nette de cette 
action, comme nous l'avons fait pour la  dkcomposition (( catalytique )) 

de l'acétate de méthyle ; mais nous sommes certains que les deux réac- 
tions sont tout à fait semblables et pas seulement en apparence. Ici 
encore l'affinité de l'acide pour les oxhydriles alcooliques de la dex- 
trose et de la lévulose produitespar la décomposition du sucre de canne 
intervient comme action prédisposante et facilite ainsi la décompo- 
sition. 

Biot, àqui nous devons les observations fondamentales sur cette rkac- 
tion, et la variation du pouvoir rotatoire qui l'accompagne, attire l'at- 
tention sur l'intdrbt qu'il y aurait à étudier comparativement l'influence 
des divers acides. Cette meme réaction est, comme on l'a dejà, indiqué, 
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celle au  moyen de laquelle Wilhelmy mi t  en  évidence la loi fondamen- 
tale de l'action chimique. 

Ltiwenthal et Lenssen (1862) essayèrent d'utiliser l'inversion du sucre de 
canne pour déterminer les affinit6s des acides qui la produisent. Leur but 
était u d'exprimer par des nombres la grandeur des affinités des substances n. 
Mais, quoiqu'ils fussent dans une bonne voie, on ne peut pas dire qu'ils aient 
atteint le résultat cherclié. 

Le plus grand défaut de leurs recherches, qui sont riches en faits correcte- 
ment observés, est le manque d'une mesure pour les réactions observées. 
Quoique Wilhelmy, douze ans auparavant, eût parfaitement déterminé la 
lui de l'action des acides sur le sucre, Lowenihal et Lenssen, qui ignoraient 
vraisemblablement ce travail, ne se sont nullement inquiétés de trouver une telle 
loi. Leurs mesures restent donc, malgré leur exécution soignée, d'un carac- 
tère purement qualitatif. Ils purent, en effectuant des expériences toujours 
comparables, décider si un acide était plus ou moins fort qu'un autre, mais 
ne parvinrent pas à exprimer ces différences par des nombres exacts. Ils 
opérèrent aussi à la température variable du laboratoire, de sorte que les cal- 
culs m r  leurs résultats, quoique possibles, ne peuvent étre faits avec une 
grande certitude. 

Ostwald, en 1884, employa cette méthode pour déterminer l'action 
des différents acides. La colonne 1 de la  table suivante donne les coef- 

I B 
ficients d'inversion Ac =-log - multipliés par  10000 ; lacolonne II e B-x  
donne les mêmes nombres rapportés à l'acide chlorhydrique pris 
pour unité ; dans la colonne III on a mis, pour comparaison, les coef- 
ficients de vitesse fournis par les expériences sur  l'acétate de méthyle. 

Acides 
Chlorhydrique . . . . . 
Bromhyd,rique . . . . . 
Iodhydrique . . . . . . 
Nitrique . . . . . . . . 
Chlorique. . . . . . . , 
Sulfurique . . . . . . . 
Méthylsulfurique. . . . 
Ethylsulfurique . . . . 
Propylsulfuripe. . . . 
Isobutylsulfurique . . . 
Amylsulfurique . . . . 
Iséthionipe . . . . . . 
Benz&nesulfonique . . . 
Formique . . . . . . . 
Acétique . . . . . . . . 
Propionique . . . . . . 
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Acides 
. . . . . . .  Bulyrique 

Isobutyvique . . . . . .  
Monochloracétipue . . .  
Dichloracétique . . . .  
TricAloracélique . . . .  
Laclique . . . . . . . .  
Oxyiso6ulyrique . . . .  
Trichlorolactique. . . .  
Pyruvique . . . . . . .  

. . . . . . . .  Oxalique 
MaIonique . . . . . . .  

. . . . . . .  Succinique 
. . . . . . . .  Malique 

. . . . . . .  Tartvique 
Racémique. . . . . . .  
Citrique . . . . . . . .  

III 
0,00901 
- 

L'accord entrc les colonnes II e t  III montre encore que les coeffi- 
cients de vitesse de  réactions tout à fait différentes produites par  les 
acides ont la meme valeur. La méthode par l'inversion du  sucre s e  
range avec celles d6jg décrites commeun mode de mesure de l'affinité ; 
elle est même supérieure à quelques-unes, car elle n e  comporte pas 
d'actions secondaires. 

On donnera dans u n  des chapitres suivants des considérations plus  
détaillées sur  les valeurs num6riqucs des coefficients d'inversion. 

Lowenthal et Lenssen avaient remarqué l'influence des sels neutres sur  
l'action des acides. Tandis que dans le cas des acides bibasiques la diminu- 
tion du rapport d'inversion peut s'expliquer facilement par la formation des 
acides, l'augmentation observée avec les acides monobasiques forts parait 
inexplicable, puisque aucune réaction entre ces acides et leurs sels neutres 
n'a été observée au moyen des phénomènes thermiques ou autres. Cette 
influence des sels neutres s'observe cependant de la façon la plus générale, 
et pas seulement dans le cas de l'inversion. 

Dans toutes les méthodes employées, la même influence apparaît, et les 
lois auxquelles elle est soumise peuvent être formulées de la façon suivante : 
tous les nitrates et chlorures examinés augmentent l'action des acides libres ; 
l'influence a sa plus grande valeur pour les sels de potassium ; elle est infé- 
rieure (ou quelquefois égale) pour les sels de sudiun1 et d'ammonium ; enfin, 
elle est plus faible pour les sels de magnésium. L'action diminue quand la 
dilution augmente ; llinfl?ience du sel neutre augmente avec la quantité de ce 
dernier presque toujo.urs proportionnellement. 

L'augmentation de l'action des acides monobasiques n'est cependant pas 
générale. Elle se produit seulement avec les acides forts et se change, 
pour les acides faibles, en une diminution qui peut devenir considérable. Par 
exemple, la présence d'une quantité équivalente d'acétate de potassium 
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réduit l'action de l'acide acétique à un quarantiéme de savaleiir. Nous donne- 
rons plus loin l'explication de ce phénoméne. 

L'affinité des hases a à peine ét6 étudiée juscp'ici, quoique (les 
niéthodes tout à fait analogues à celles employées pour les acides 
semblent applicables. Berthelot fit  quelques expériences sur l'équi- 
libre qui se produit entre la soude et l'ammoniaque réagissant sur un 
acide ; elles le conduisirent à conclure que l'ammoniaque est à peu près 
complètement déplacée par la soude. Menschutkin arriva à la  meme 
conclusion en s'appuyant sur ce fait que la phtaléine du phénol en solu- 
tion alcoolique est colorée par la potasse e l  non par l'ammoniaque ; 
ses résultats ne s'appliquent donc qu'aux solutions alcooliques et ne 
sont pas tout à fait inattaquables. 

O n  n'a essayé et appliqué qu'une seule méthode cinétique, la sapo- 
nification de l'éther acétique. R. Warder, à qui nous devons les pre- 
mières expériences dans ce but, se contenta d'étudier les solutions de 
soude; mais Reicher étendit ensuite les recherches à d'autres hases. 
Les coefficients de vitesse obtenue pour la rdaction 

MOH + CH3CO?C2H5 = CII3CO'M + C2HjOH 

où M reprPsente différents métaux sont les suivants : 

Soude . . . . . . . . .  2,307 
Potasse. . . . . . . . .  2,298 
Chaux . . . . . . . . .  2,280 
Strontiane . . . . . . .  2,204 
Baryte . . . . . . . . .  2,144 

. . . . . .  Ammoniaque 0,Oi 1 

Il n'y a que peu de diffdrence entre les oxydes alcalins et alcalino- 
terreux, de mBme que pour les acides minéraux forts on a trouvé des 
coefficients d'affinité à peu près égaux ; l'ammoniaque est beaucoup 
plus faible. En particulicr, les nombres relatifs à la  potasse et à la  
soude sont presque identiques. 

Ostwald contrôla ces résultats par la même méhliode et les confirma en ce 
qui concerne les bases fortes, auxquelles il ajouta la lithine et l'oxyde de 
thallium, avec des valeurs presque égales. 

Quant à ce qui concerne l'ammoniaque, il semble que la formule simple 
admise pour la réaction cesse d'être applicable, car ici l'acétate d'ammoriium 
formé exerce sur la réaction une influence retardatrice considérable. 
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Si l'on a ajouté un peu de ce sel dès le début, la saponification se trouve 
considérablement ralentie. 

Comme la quantité d'acétate d'ammonium augmente pendant la durée de 
la réaction, le coeEficient de vitesse, au lieu de rester constant, décroît d'une 
façon continue, comme on le voit en calculant les observations d'après la for- 
mule ordinaire. 

Les ammoniaques composées ou amines se comportent de la même façon, 
quoique l'action retardatrice de leurs sels soit moins marquée qu'avec l'am- 
moniaque. 

Cette circonstance augmente beaucoup la difficulté que présente la mesure 
de la force des bases. 011 peut cependant éliminer l'effet de l'action pertur- 
batrice, sans entrer dans la théorie compliquée du phénomène, de la façon 
suivante. Si nous calculons les coefficients de vitesse de la façon ordinaire, 
nous pourrons, pour ceux qui décroissent avec le temps, représenter la 
variation par une courbe, en portant les valeurs obtenues en ordonnées, et 
les temps en abscisses; ces courbes ont, en général, leur convexité tournée 
vers l'axe des abscisses. Si l'on prolonge cette courbe jusqu'au point où elle 
coupe l'axe des ordonnées (e = O ) ,  nous aurons le coefficient de vitesse au pre- 
mier instant ; la valeur ainsi obtenue sera indépendante de l'action perturba- 
trice, puisqu'elle correspond à un instant oh il n'existepas d'acétate. Quoique 
ce procédé ne soit pas très exact, & cause de l'extrapolation qu'il comporte, il 
nous fournira des valeurs suffisamment approchées, dans beaucoup de cas. 

On a détermine de cette façon les coefficients de vitesse suivants : 

Soude. . . . . . . . . . . .  
Potasse . . . . . . . . . . .  
Lithine . . . . . . . . . . .  
Oxyde de lhallium . . . . .  
Ammoniaque. . . . . . . .  
Méthy lamine . . . . . . . .  
~ t h ~ l a m i n e  . . . . . . . .  
Propylamine . . . . . . . .  
Isobutylamine . . . . . . .  

Amylamine.. . . . . . . .  18,s 
Allylnmine . . . . . . . . .  4 
Diméthylamine.. . . . . .  22 
Diélhylamine.. . . . . . .  26 
Triméthylamine . . . . . . .  7,3 
Triéthylamine.. . . . . . .  22 
Pipéridine.. . . . . . . . .  27 
Hydrate de télréihylammo- 

n i u m .  . . . . . . . . . .  131 

Les nombres sont relatifs à une dilution de 40 litres et à la température de 
25 degrés. Les ammoniaques substituées sont toutes plus fortes que l'am- 
moniaque elle-même. Nous ne pouvons ici entrer dans la discussion détaillée 
des r6sultats. 

Les hydrates d'ammonium quaternaires se comportent tout différemment 
des amines. De même que leur caractère chimique les rapproche des alcalis 
fixes, leur conduite dans la saponification de l'acétate d'éthyle les range dans 
la même classe ; c'est ainsi que la  valeur obtenue pour l'hydrate d'oxyde de 
tétréthylammonium, 131, n'est pas beaucoup plus faible qire les valeurs obte- 
nues pour les alcalis. 

ABRBOÉ DE CHIMIE GBNERALE. 
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CHAPITRE IV 

RELATIONS ÉLECTROCHIMIQUES 

Les résultats des recherches sur l'affinité chimique qui ont été 
décrites dans les chapitres précédents peuvent être résumés dans le 
principe suivant : L'action de l'afbnité est régie par des coefpcients 
déterminés, appartenant a u x  substances réagissantes et indépendantes 
d e  lu nalure de la réaction. Ce principe semble au premier abord 
purement empirique ; il ne contient rien qui conduise d'une façon 
quelconque à concevoir la cause d'une telle loi. Sans doute, on peut dire 
qu'une seule et  même cause produit tous ces phénomènes et les déter- 
mine quantitativement ; mais ce qui reste inconnu, c'est la  nature de 
cette cause et ce qui détermine l'activité des différentes substances, 
acides ou bases. 

L'explication peut se trouver dans une voie qui s'éloigne un peu des 
développements modernes de la chimie. Quand on eut abandonné les 
idées électrochimiques de Berzélius, idées déduites d'une fausse inter- 
prétation de ses expdriences et utilisées seulement dans un but de 
systématisation, les relations entre les phénomhes électriques et chi- 
miques furent complètement latssées de ~ 6 t h .  Actuellement, pour la 
seconde fois, le rapport de ces deux ordres de phénomènes se montre 
d'une importance fondamentale, et  cela pour le problème le plus élevé 

. 

de  la chimie, la question des lois de l'affinité chimique. 

Lapremière indication de ce nouveau courant d'idées se trouve dans cette 
observation de Hittorf, que la mobilité des composants des électrolytes, c'est- 
à-dire leur pouvoir de produire des réactions chimiques, est mise en évi- 
dence par leur conductibilité électrique. D'autre part, il faut citer la notion 
introduite par Williamson et Clausius que les états d'équilibre chimique sont 
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des états shtionnaires, c'est-à-dire qui ne correspondent pas à un repos com- 
plet, mais à des transformations égales et opposées. Ces idées cependant ont 
un caractère purement qualitatif. C'est seulement en 1880 que Svante Arrhé- 
nius démontra pour la première fois qu'il existe des relations quantitatives et 
determinées entre les propriétés chimiques et électriques. 

On a ddjà indiqué souvent dans le cours de cet ouvrage qu'une série 
de phénomènes très variés (en particulier les écarts que présentent les 
solutions salines aqueuses avec les lois générales des solutions diludes, 
et les phénomènes de conductibilité électrique) peuvent être expliqués 
par l'hypothèse que les sels et les substances analogues sont dissocids 
en leurs ions en solution aqueuse. Les lois de l'affinité chimique que 
nous venons d'obtenir empiriquement sont susceptibles d'être expli- 
quées de la même façon ; nous devons seulement faire l'hypothèse sup- 
pldmentaire que la propriété d'intervenir dans une réaction chimique 
appartient seulement aux ions libres et que, par suite, la puissance de 
réaction d'une solution donnée est proportionnelle au nombre d'ions 
libres qu'elle contient. 

Le fait établi par Hittorf, que la possibilité de réagir et la eonducti- 
bilité électrique sont toujours des propriétés connexes, vient fournir un 
appui à cette hypothèse. Une seconde confirmation provient de ce que 
les phénomènes de décomposition chimique et de conduction électrique 
dépendent tous deus du dédoublement des molécules en sous-mol& 
cules plus petites ; sans ce dédoublement, on ne peut_concevoir ni une 
nouvelle distribution des composants, comme dans la réaction chimique, 
ni le transport de l'électricité fixee aux ions, comme dans la conduc- 
tion. 

Mais l'argument le plus sérieux et le plus décisif' en faveur de la 
validité de l'hypothèse est l'accord numérique que présentent les valeurs 
de l'activité chimique, d'une part, de la  conductibilité électrique, d'autre 
part. Les nombres donnés page 408 et page 410 pour le rapport obtenu au 
moyen de l'acétate de méthyle et de l'inversion du sucre de canne s'ac- 
cordent si parfaitement avec ceux qui représentent les conductibilités 
relatives qu'il ne peut subsister le moindre doute sur la connexion 
intime qui existe entre les deux séries. 

Dans la table suivante, on a placé dans la colonne 1 les conducti- 
bilités électriques des solutions normales d'acides ; dans la colonne II, 
les coefficients de vitesse relatifs à l'acétate de méthyle ; dans la 
colonne III, les coefficients d'inversion du sucre de canne. 
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LOIS CHIMIQUES DE L'ÉNERGIE 

Acides 1 Il  
Chlorhydrique . . . . .  100 100 
Bromhydrique . . . . .  400. .1 98 
Nitrique . . . . . . . . .  09. G 91 
Elhanesulfonique . . .  79'9 98 
Isdthionique . . . . . .  77. 8 92 
Benzénesulfonique . . .  7$,8 99 
Sulfurique . . . . . . .  fK,i 73. 9 

. . . . . . .  Formique 1. 68 1. 31 
Acétique . . . . . . . .  O. 424 O. 345 
Monochloracétique . . .  4. 90 4. 30 
Dichloracétique . . . .  25. 3 23. O 
Trichloracétique . . . .  62. 3 68'2 
Glycolique . . . . . . .  1. 34 - 
Méthylglycolique . . . .  1 . 76 - 
Éthylglycolique . . . .  1. 30 - 
Diglycolique . . . . . .  2. 58 - 
Propionique . . . . . .  0. 323 O. 304 
Lactique . . . . . . . .  1 . 04 O. 90 
P-Oxypopionique . . .  O. 606 - 

. . . . . . .  Glycérique 137 - 
Pyruvique . . . . . . .  5. 60 6. 70 
Butyrique . . . . . . .  O. 316 O. 300 
.hobutyrique . . . . . . .  O. 311 O. 268 
Oxyisobutyrique . . . .  1. 24 O. 92 
Oxalique . . . . . . . .  19. 7 17. 6 
Malonique . . . . . . .  3. 10 2. 87 
Succinique . . . . . . .  O. 581 O. 50 
Muliyue . . . . . . . .  1. 34 1. 18 
Tartrique . . . . . . .  2. 28 2. 30 
Racéinique . . . . . . .  2. 63 2. 30 
Pyrotartrique . . . . .  1 . 08 - 

. Citrique . . . . . . . .  1. 66 1'63 
Phosphorique . . . . .  7. 27 - 
Arsénique . . . . . . .  5. 38 - 

Les valeurs relatives à l'acide chlorhydrique ont été faites égales à 
100 dans les trois colonnes . L'accord n'est pas absolu. car il faut se 
rappeler que ces nombres se rapportent à des concentrations diff6- 
rentes . 

La relation intime que prhsentent ces valeurs est néanmoins si frap- 
pante que la validite de la loi doit être mise hors de doute ; il reste 
seulement à discuter la question de savoir comment on pourra expli- 
quer les écarts . 

L'hypothbse que l'activité chimique d'une substance du type des 
sels. acides ou bases. est proportionnelle au nombre de molécules dis- 
sociées en ions explique clairement l'existence de coefficients spéci- 
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RELATIONS ~LECTROCHIMIQUES 417 

fiques d'affinité, dépendant seulement de la nature de la substance, et 
non de la nature de la réaction. Il n'y a pas, comme on l'imaginait le 
plus souvent autrefois, une force spéciale agissant entre les particules 
réagissantes, mais la mesure de l'activité est donnée par le nombre des 
ions dissociés électrolytiqiiement, quelle que soit la substanie sur 
laquelle ces ions peuvent réagir. 

Nous devons donc conclure qiie tous les acides, par exemple, sont 
Qgalement forts, s'ils sont complètement dissociés. Or la dissociation 
augmente avec la dilution suivant des lois que nous allons examincr 
maintenant: les acides qui sont dhjà fortement dissociés à des dilu- 
tions moyennes ne doivent donc pas gagner en dissociation ni en force 
par une dilution plus grande; les acides faiblement dissociés, d'autre 
part, deviennent rapidement plus forts à mesure que la dilution aug- 
mente. En comparant les nombres donnés page 332 pour des dilutions 
de 1 litre et de 10 lilres, nous voyons que c'est effectivement le cas. 

11 doit y avoir, en outre, un maximum d'activité chimique, correspon- 
dant à la dissociation complète, et que ne peut dépasser aucun acide. 
L'acide chlorhydrique à. des dilutions moyennes est très près de ce 
maximum. On n'a jamais trouvé qu'aucun acide soit plus fort que 
l'acide chlorhydrique ; aucune combinaison d'atomes (< ndgatifs N, telles 
qu'on en trouve dans l'acide chlorique, C103H, l'acide méth anedisul- 
fonique CH2(S03H)?,oul'acide pentabromobenz~nesulfonique, CGBrjS03H, 
par exemple, ne montre dans aucun phénomène une action plus puis- 
sante que celle de l'acide chlorhydrique. 

Il reste seulement à mettre ces relations qualitatives sous forme de 
lois quantitatives. Si les électrolytes sont réellement dissociés, on pourra 
appliquer à cc cas de dissociation les mêmes lois qu'au cas des systkmes 
gazeux. 

Considérons d'abord les 6lectrolytes binaires, dont chaque molécule 
se sépare en un ion positif et un ion négatif; nous avons pour les 
conditions d'équilibre, si u est le nombre de molécules primitives et w 
le nombre de molécules déconiposées existant dans l'unité de volume : 

puisque chaque mol4ciile initiale en fournit deux par sa ddcomposi- 
tion. 

Le nombre des molécules déconiposées est, d'aprés ce qui a été dit 
plus haut, proportionnel à la conductibilité moldculaire. Si nous appe- 
lons p cette conductibilité pour une dilution finie et p pour une dilu- 
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tion infinie et une dissociation compléte, la fraction - donnc la propor- 
Pm 

' est donc la tion des molécules décomposcies. Le complément I - - 
Pm 

proportion de molécules primitives. 
La quantité active des deux portions est égale à la quantitci absolue 

divisde par le volume, v ; on peut donc écrire : 

L'équation devient alors 

011, en transformant, 

u 
Enfin, si l'on désigne par nz le rapport -, c'est-à-dire si nous pre- 

Pm 
nom comme unité; la conductibilité moléculaire limite, nous avons 

L'influence de la dilution v sur la conductibilito moléculaire des élec- 
trolytes binaires doit donc être représentée par cette équation. 

Ce résultat est véribé de la manière la plus cgmplète. Ostwald, en 
1889, trouva la formule d'accord avec l'expérience pour plus de deux 
cents acides. 

On peut tirer de cette forme d'équation les conclusions suivantes. La 
constante k dépend de la nature de la substance ; mais on peut toujours 
choisir, pour des substances differentes, des dilutions el, et v,, telles que 

1122 
l'on ait c,k, = v,k,. Dans ce cas, - et par suite nz, a la même valeur 

1-m 
pour les deux, c'est-à-dire que la conductibilité rapportée à la valeur 
limite, ou, ce qui revient au même, la proportion de moldcules disso- 
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ciées est la m&me pour les deux substances. Sil'on modifie les dilutions 
dans le m&me rapport, en les doublant, par exemple, les produits v,k, 
et v,kî, et par suite les valeurs de rn, restent encore égaux. Il suit de là 
que les dilutions auxquelles deux substances sont également clissociées 
sont toujours proportionnelles, quelle que soit la valeur absolue de la 
dilution. Cette loi fut découverte empiriquement par Ostwald, en 1885, 
pour la conductibilité moléculaire relative, avant qu'il eût applique la 
théorie de la dissociation des électrolytes. 

Si la valeur de nz est très petite, 1 - m. diffère peu de l'unité et subit 
de faibles variations sous l'influence de la dilution. L'équation prend 
alors la forme : 

La conductibilité est proportionnelle à la racine carrée de la dilution. 
Kohlrausch obtint cette loi empiriquement, en 1878, dans ses études 
sur l'acide acétique et l'ammoniaque, et Ostwald la confirma nettement 
dans la suite. 

Le moyen de contrble le plus sévère pour cette formule consiste & 
déterminer m pour un cer t~ in  nombre de dilutions diffkrentes et à cal- 
culer ensuite les valeurs de la constante k, qui doit être indépendante 
de la dilution. Voici quelques nombres obtenus pour l'acide acé- 
tique : 

Les valeurs de e donnent le nombre de litres que oontientune gramme- 
molécule; p est la conductibilité moléculaire, m est cette meme con- 
ductibilité exprimée en fonction de la conductibilite maximum 
p, = 364. Le calcul de ce maximum est indique page 324. Chaque 
mesure donne une valeur k ,  et nous voyons que ces nombres diffèrent 
tous très peu de la moyenne k = 0,0000480, les erreurs d'expérience 
inévitables suffisant à expliquer les écarts. 

Les résultats obtenus pour l'acide acétique se retrouvent pour tous 
les autres acides monobasiques étudiés, de sorte que la loi est tout à 
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fait générale. C'est seulement pour lcs acides qui sont voisins du maxi- 
mum de dissociation que la constante k est difficile à détcrmincr ; alors, 
en effet, la moindre erreur dans la mesure de la conductibilitd produit 
une grande variation dans la valeur de lc. 

Connaissant la constante li, nous pouvons calculer la conductibilité ainsi 
que l'activité chimique d'un acide pour une dilution quelconque. Nous 
n'avons, pour cela, qu'à résoudre l'équation par rapport à ?a, ce qui donne : 

Nous avons parlé seulement, jusqu'ici, des acides monobasiques. 
Quand les valeurs de la constante sont faibles, les acides polybasiques 
se comportent exactement comme les acides monobasiques, en ce qui 
concerne la conductibilité. Il semble rCsulter de là que la dissociation 
ne doit pas, comme on peut s'y attendre à première vue, affecter simul- 
tanément l'hydrogéne des différents groupes carboxyles, mais senle- 
ment celui de l'un d'e.ux. Si, par exemple, on représente un acide 
bibasique par la formule la dissociation Blectrolytique se pro- 
duit suivant le schème HIHA" et non pas suivant le schème HTIA". 
C'est seulement lorsque la dissociation devient considérable que 
le deuxième atome d'hydrogène se sépare; le plus souvent, cela ne se 
produira pas avant que la moiti6 des mol6cules au moins aient étd dis- 
sociées suivant le schème HiA"H. Prenons comme exemple, l'acide suc- 
cinique. La signification des lettres est la même que dans la table 
prdcédente. 

On a pria pour y, la valeur 356. La constante k est la  même pour 
toutes les dilutions qui varient dans le rapport de I à 128. Il faut 
remarquer qu'on n'a pas encore obtenu pour les gaz une confirmation 
aussi nette de la loi de dissociation. 
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Si les acides polybasiques sont plus forts, la formule des acides 
rnonobasiques ne s'applique plus. Nous avons alors, dans la solution, 
les molécules II,  HA" et A", qui forment un équilibre complexe dont le 
calcul ne peut être indiqué ici. Les acides bibasiques, très énergiques, 
qui contiennent, presque exclusivement, 2H et A", sont analogues aux 
acides monobasiques forts ; la conductibilité moleculaire change peu 
avec la dilution. Le maximum est environ le double de celui des 
acides monobasiques. 

Des considérations analogues s'appliquent aux acides tribasiques et 
polybasiques. 

Si, partant du point de vue auquel nous sommes arrivés mainte- 
nant, nous examinons les faits discutés dans le chapitre précédent, 
nous pouvons facilement comprendre comment l'état de dissociation 
ou le nombre des ions libres et actifs détermine la vitesse de réaction 
telles que l'inversion du sucre de canne, la catalyse de l'acétate de 
méthyle, ou la décomposition de l'acétamide. Dans ces différents cas, il 
n'existe, dans le liquide, en dehors de la substance électrolytique 
active, que des substances non Plectrolysables, ou du moins des corps 
qui sont décomposés d'une façon excessivement faible, de sorte que la 
substance active peut librement exercer soninfluence. Les circ - r s '  nces 
sont différentes guand plusieurs électrolytes coexistent clans le n&me 
liquide. On doit alors se demander si l'état de dissociationde chaque élec- 
trolyte est indépendant des autres ou non. Nous pouvons tout d'abord 
considerer un cas, celui où tous les électrolytes sont complètement 
dissociés, ou à peu près. Alors ils ne peuvent plus s'influencer, et 
lois obtenues pour les solutions simples peuvent s'appliquer au 
mélange. 

Mais, si une substance fortement dissociée et une autre faiblement 
. dissociée coexistent dans une solution, les deux substances s'influence- 
ront mutuellement, si elles ont un ion commun. La formule de l'dqui- 
libre chimique, pour des quantites non équivalentes, s'applique alors, 
et l'état d'équilibre est différent. 

Si nous cherchons comment doivent être constituées deux solutions 
pour que les substances dissoutes et partiellement dissociées ne s'in- 
fluencent pas mutuellement, nous trouvons qu'il est nécessaire que 
les masses actives des coînposanls ne soient pas modifiées pur le 
mélunge. Deux solutions de la même substance ne s'influencent pas 
mutuellement quandleurs concentrations sont égales, ce quiest évidenta 
priori. La question est plus compliquée quand les deus substances 
possèdent un ion commun, quand on considère, par exemple, deux 
acides. Soient, pour plus de simplicité, HA' et HA2 deux acides mo, 
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422 LOIS CHIMIQUES DE L'$NERGIE 

nobasiques. D'après les formules générales de l'équilibre chimique, 
nous avons les deux Bquations : 

5 étant la portion dissociée, et v le volume qui contient une gramme- 
molécule. 

Si nous mélangeons les deux solutions, le volume devient vi + v,. 
1 - 5, Les concentrations des portions non dBcompos6es deviennent - 
Vi 4- Va - .  - 

1 - E2 et- t i , celles des ions acides - et - " 9 et celles de l'hydro- 
Ci + v 1  Vt + 02 vi + v 2  

gène Les Bquations d'dquilibre pour les deux acides sont alors 
a. + t'r 

Si l'on divise chacune de ces équations par l'équation correspondante, 
en solution simple, i l  vient après une simplification facile 

Ainsi, pour que les états de dissociation des deux acides ne soient pas 
modifiés par le mélange, il faut que les portions dissociées soient dans 
le même rapport que les dilutions. Ou bien, d'après la seconde forme 
de l'équation : la concent~ation de I'zQn hydrogène doit être la même 
dans les deux solutions. 

Considérons, par exemple, l'acide acétique qui n'est que faiblement 
dissocié, et l'acide chlorhydrique qui est au contraire fortement dissocié; 
pour avoir la même concentration en ions hydrogène, nous devrons prendre 
des solutions trés fortement diluées du premier, et modérément concentrées 
du second. D'aprés la table de la page 4.19, nous voyons que l'acide acétique 
contient, en nombres ronds, 0,012 équivalent d'hydrogène libre à l'état d'ion, 

O 012 
à la dilution de 8 litres; la concentration de cet ion est donc - =0,0015. 

8 
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L'acide chlorhydrique sera sans influence sur cette solution, si la concen- 
5 tration de son hydrogène est déterminée par l'équation - = 0,OOiCi. Or cet 
v 

acide peut être considéré comme complètement dissocié aux dilutions consi- 
dérées; nous avons donc E = 1 et, par suite, v = 667. L'acide chlorhydrique 
devra donc être a la concentration de 1 gramme équivalent dans 667 litres. 

Arrhénius, à qui iious devons les considérations précédentes (1881), 
appelle isohydripes des solutions qui ne  modifient pas mutuellement 
leur état de dissociation. Puisque, d'aprks la  formule que l'on a déve- 
loppée, i l  est seulement nécessaire pour cela que les concentrations 
d'un meme ion soient égales, les quantités absolues ou relatives des 
solutions ne jouant aucun rôle, on voit que des solutions isohy&iques 
sont sans influence mutuelle quelles que soient les proportions dans 
lesquelles on les mélange. 

Nous pouvons déduire de là  ce qui se passe quand on niélange deux 
solutions non isohydriques ; elles doivent agir l'une sur  l 'autre de façon 
à devenir isohydriques. Si nous imaginons que les deux solutions 
forment deux couches superposées, nous pouvons enlever de l'eau à l a  
solution dans laquelle la  concentration de l'ion commun est l a  plus 
petite, et l'ajouter à l'autre, jusqu'à ce que la  concentration des deux 
solutions soit devenue la même. Elles sont alors isohydriques et 
peuvent être mélangées sans subir de modification. 

L'enlèvement de l'eau a une double action. En premier lieu, la concentra- 
tion augmente proportionnellement à la quantité d'eau enlevée. Mais ce n'est 
pas tout; la dissociation diminue parce que le volume est plus petit, et par 
suite la concentration de l'ion est diminuée. La première action l'emporte sur 
l'autre, car elle est proportionnelle à la quantité d'eau enlevée, tandis que la 
seconde est en raison inverse de la racine carrée de la quantité d'eau; mais, 
en tout cas, cela compliquo le calcul. Le même phénomène se produit pour 
la solution a laquelle on ajoute de l'eau; la concentration de l'ion commun 
diminue puisque la dilution augmente, mais cette dilution détermine une 
augmentation de la dissociation, de sorte que la variation de concentration 
est plus petite que ne l'indiquerait le calcul d'après la dilution. 

Deux solutions isohydriques arec zrne troisidme sont isohydrz'pues 
entre elles. Car, si deux solutions sont isohydriques avec une troisième, 
elles contiennent u n  même ion à l a  même concentration que cette troi- 
sième ; ce théorème avait 6th découvert expérimentalement avant que 
l a  théorie en eûl; montré la  nécessité. 

Il faut bien remarquer que cette loi n'est valable que pour les solu- 
tions qui contiennent u n  ion commun ; s'il n'y a pas d'ion con~mun ,  
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424 LOIS CHIMIQUES DE L'BNEROIE 
la question devient différente; c'est ce cas-là que nous allons considé- 
rer maintenant. 

Ainsi qu'on l'a déjà fait remarquer, les ~olutions de presque tous les 
sels sont fortement dissociées, même de ceux des acides minéraux forts. 
Si l'on mélange une solution diluée d'acide chlorhydrique, qui contient 
presque exclusivement les ions II et Cl, avec une solution diluée d'un sel 
que nous pouvons désigner par MA, M étant lc métal et A le radical 
acide, il faut, pour qu'il y ait équilibre, que tous les ions positifs et 
négatifs soient en équilibre de dissociation par rapport à tous les com- 

possibles. Si l'acide du sel est fortement dissocié à l'état libre, 
l'équilibre entre l 'hydroghe de l'acide chlorhydrique et le radical acide ' 

existera d'une façon approximalive. Si, au contraire, l'acide du sel est 
faiblement dissocié à l'état libre, comme l'acide acétique, l'hydrogène 
de l'acide chlorhydrique et le radical acide se combineront pour former 
des molécules HA non dissociées, jusqu'à ce que l'acide chlorhydrique 
restant devienne isohydrique avec l'acide H-4 formé. Le résultat est 
donc qu'il se forme une certaine quantité de l'acide HA aux dépens du 
sel et de l'acide chlorhydrique, quantité qui est d'autant plus grande 
que l'acide est moins dissocié, c'est-à-dire plus faible. 

Tel est, d'après la théorie de la dissociation, le mécanisme du p h h o -  
mène appelé déplacement d'un acide faible par un acide fort, que l'on 
attribuait jusqu'ici à une force chimique spéciale d'affinité entre le 
metal et les différents radicaux acides. Nous voyons que la cause reside 
dans la nature de l'acide ; le métal du sel ne joue qu'un rale minime, 
car i l  sert seulement à permettre l'existence du radical acide à l'état 
d'ion. Ainsi est expliquée la loi découverte empiriquement que le rap- 
port suivant lequel un acide est déplacé de ses sels par un autre ne 
dépend pas de la nature du composant basique. 

Nous pouvons encore nous représenter de la même façon un phéno- 
mène qu'on a toujours attribué à une sorte d'action à distance, savoir : 
la neutralisat,ion d'un acide par une base. Si, ainsi qii'on l'a souvent 
dtabli, un sel est dissocié en deux ions, il semble incompréhensible, au 
premier abord, qu'un acide et une base puissent agir l'un sur l'autrc 
d'une façan quelconque, puisque leurs deux composants actifs, le métal 
et l'ion acide, ne doivent pas se combiner mutuellement. 

Cela est parfaitement réel, cependant ; la formation des sels en solu- 
tion aqueuse est, en réalité, non pas une combinaison de l'acide et de la 
base, mais la combinaiso~z des deux autres composants, Phydrogène de 
l'acide avec I'oxhydryle de la base. L'eau est un électrolyte extraordi- 
nairement peu dissocié, comme l'indique sa faible conductibilité, 
quoique les ions OH et H possèdent de très grandes vitesses de migra- 
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tion. Par suite, il est impossible que les ions OH et H existent non 
combinés dans un meme liquide ; ils se réunissent immédiatement pour 
former de l'eau. Le phénomène de neulralisation en solution aqueuse 
n'est donc autre chose qu'une formation d'eau. 

Le cas le plus simple est'celui où un acide fort agit sur une base forte, 
car nous avons affaire à des-substances presque complètement disso- 
ciées. La formation du chlorure de potassium, en partant de l'acide 
chlorhydrique et de la potasse, répondrait, d'après cela, à l'équation : 

Si cette conception est correcte, la chaleur de neutralisation des 
acides et bases énergiques doit être indépendante de leur nature; elle 
possède, en réalit6, une valeur constante qui représente la chaleur de 
formation de l'eau en partant de OH et H. 

On a béjà montré que cela se vérifie, le développement de chaleur 
produit par l'action des acides chlorhydrique, bromhydrique, iodhy- 
drique, nitri que, chlorique, perchloriqiie, iodique, étliylsul furique, etc., 
sur les bases fortes, ,potasse, soude, chaux, baryte, strontiane, etc., 
Btant sensiblement identique et égal à 137 ou 138 K. 

Si l'un des composants (ou les deux) est dans un état de dissociation 
moins avancé, il faut ajouter à la chaleur de formation de l'eau la 
chaleur de dissociation de la substance en question, car, pour produire 
l'hydrogene ou l'oxhydryle (ou les deux) en vue de former de l'eau, il 
est nécessaire qu'elle se résolve d'abord en ses ions. On peut donc trou- 
ver des nombres différents de 137 ou 138 K pour les acides et les bases 
faibles. Cette loi est encore parfaitement d'accord avec l'expérience. La 
plus grande divergence est fournie par l'acide fluorhydrique et l'acide 
phosphorique ; tous deux sont des acides faibles et faiblement dis- 
sociés. 

Du fait que la chaleur de neutralisation est supérieure à 137 K, il, 
résulte que leur dissociation dégage de la chaleur et doit, par suite, 
diminuer par une élévation de température. L'acide sulfurique, dans 
les solutions employées par Thomscn, n'est dissocié que partiellement 
(50 à 60 010) ; cela explique que sa chaleur de neutralisation soit plus 
élevée. 

Enfin, d'après ces considérations, i l  est facile de qoncevoir la cause 
de la loi indiquée par Favre et Silbermann, que les chaleurs de neutra- 
lisation présentent des différences constantes, ainsi que la loi de ther- 
moneutralité de Hess. La chaleur de neutralisation peut être considé- 
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rée coinme étant en sonime de trois termes, un constant, un dépendant 
de l'acide, un dépendant de la base. Soient par exemple : 

a la chaleur de dissociation de l'acide ; 
b la chaleur de dissociation de la base ; 
c la chaleur de formation de l'eau. 

Le terme a dopend seulement de l'acide, le terme b de la base, et c 
est constant. 

Cette conception du phénomène de la neutralisation peut, à première 
vue, paraître étrange et opposée aux idées ordinaires. Elle a cependant 
le grand avantage de reposer sur une base empirique et, en outre, d'ex- 
pliquer et de relier entre eux des phénomènes que les idées vagues 
généralement recues laissent sans interpretation ou indiquent comme 
contradictoires. 

Il faut mentionner que les autres phénomènes physiques et chimiques 
qui accompagnent la neutralisation, en particulier le changement dc 
volume, la réfraction, peuvent être expliqués de la même manière, mais 
il est à peine nécessaire d'entrer dans les détails. 

Nous allons maintenant fixer d'une facon tout à fait générale les 
,conditions d'équilibre entre les quatre substances formees par la com- 
binaison de deux ions positifs et deux ions négatifs. Ces conditions 
peuvent être exprimées par le théorème suivant: 

Si l'on prépare des solutions isohydriques des substances A,B,, A,BL, 
AiB,, A,B, (,4,B, étant isohydrique avec A,B,, A,B, avec A,B,, A,B, avec 
A,B,), et qu'on molange des volumes a, 6, cl d de ces soluiions, de 
telle façon que l'on ait 

ad = bc 

les substances resteront en Bquilibre. 
Si nous désignons par K, P, y ,  8 les quantités non dissociées des quatre 

substances, et si nous remarquons que les quantités dissociées sont 
proportionnelles aux volumes (car suivant l'hypothèse les solutions 
sont isohydriques) et peuvent ainsi étre représentées par ha, h6, hc, hd, 
h étant une constante, les équations seront les suivantes : 
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ou bien 

Si nous mélangeons maintenant les quatre volumes a, 6, c, d, de 
nouvelles conditions d'équilibre apparaissent, les équations deviennent : 

Car, dans le mélange, la quantité non dissociée de A,B, est tou- 
jours a, mais elle est contenue dans le volume n + b + c + d ;  la 
solution de AiB, fournit une quantité a de A,, et la solution A,B, une 
quantité b du même ion ; la solution A,B, fournit la quantité b de 
l'ion B,, et la solution A,B, la quantitee du même ion : pour obtenir la 
concentration, il faut diviser chaque quantité par le volume total. 

Ces équations peuvent s'écrire : 

kih2 (a? + ab + uc + bc) 
k,(r = 

a + b + c + d  

/r,p = 
kah* ( 6 2  + ab + bd + ad) 

u + b + c + d  

Maintenant, pour que l'état de dissociation ne soit pas modifié, il 
est nécessaire que les relations obtenues entre a et a, b et P, etc., soient 
les mêmes que dans les équations primitives. 

On obtient ainsi : 

d'où 
a d  = bc. 
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Donc, pour que l'état de dissociation ne soit pas niodifié, il  faut que 
la condition ad = bc soit remplie. 

Mais les volumes a, 6, c, d sont proportionnels aux portions actives 
ou dissociées des divers électrolytes, a ct d correspondant aux subs- 
tances A$, et A$,, qui, par leur action mutuelle, forment A,B, et A,B,. 
Les quantités dissociées sont donc proportionnelles aux quantités 
totales, p, q,  p', g', multipliécs respectivement par leurs facteurs 
de dissociation, m,, m,, m,, n2,. Nous avons donc, pour 116quilibre, 
la formule : 

Cela n'est pas seulement une représentation de la loi de Guldberg 
et Waage, pou;. 1aqueIle on a nz,m, = c et nz,m, = c'; cette formule 
exprime aussi l'extension démontrée par Ostwald que les coefficients 
c et c' sont formés de deux facteurs dependant l'un de l'acide, l'autre 
de la base ou, plus exactement, de l'ion positif et de l'ion négatif. 

Cette équation va niême plus loin que la relation empirique. Elle. 
montre que les coefficients mi, m,, m,, mr, que nous avons considérés 
comme constants, dans une première approximation, sont en réalité 
variables. Les coefficients de dissociation dépendent non seulement' 
de la nature de la substance, mais aussi de la présence d'autres 
substances contenant le même ion, et peuvent subir, de ce chef, des 
variations considérables. Nous comprenons alors les nombreuses 
exceptions que présente la loi de masse, quand on l'applique avec 
deux coefficients constants. 

Si toutes les substances qui prennent part à la réaction sont forte- 
ment dissociées, l a  prbsence d'autres substances n'a pas d'influence 
notable sur l'état de dissociation des différents corps. Mais, s'il y a 
des substances faiblement dissociées, leur dissociation est diminuée, 
d'autant plus qu'elle était primitivement plus faible. Nous voyons 
ainsi quc les acides et les bases faibles doivent agir plus faiblement 
en présence de leurs sels neutres (presque toujours fortement disso- 
ci&) que lorsqu'ils sont seuls. Ce fait a été établi empiriquement, 
bien avant que cette explication n'ait 6th donnée. Une étude détaillée 
de ce sujet nous entraînerait en dehors des limites de cet ouvrage. II 
faut seulement noter que les déductions de la théorie des solutions 
isohydriques se sont trouvées en accord avec les faits, d'une façon très 
satisfaisante, dans tous leurs développements. 
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INFLUENCE DE LA NATURE, DE LA COMPOSITION 

ET DE LA CONSTITUTION DES SUBSTANCES SUR L'AFFINITE 

Le concept d'un élément chimique était jusqu'au temps de Robert 
Boyle, non pas celui d'une substance, mais celui d'une propriété ou 
d'un ensemble de propriétés ; de sorte que l'on reconnaissait la pré- 
sence d'un Bkment dans une substance quand cette substance possé- 
dait certaines propriétés. 

Au cours des derniers développements qu'a subis la chimie, ce con- 
cept a Bté remplacé par un autre ; par éléments chimiques, on doit 
comprendre les résidus indécomposés des substances naturelles. En 
admettant que les éléments existent tels quels dans les composés, 
leur distribution variant seule, on est forcé d'admettre aussi que dans 
ces composés subsistent les propriktés des éléments, en particulier 
leur masse. Nous avons vu jusqu'à quel point cette hypothèse est véri- 
fiée par les faits. 

Maintenant se présente la question suivante : Quelles sont les pro- 
priétés essentielles qui subsistent dans les composés '? Évidemment 
ce sont celles qui sont inhérentes aux éléments eux-mêmes et ne 
dépendent pas de leur distribution. Ces propriétés ac.compagnent 1'616- 
ment dans ses combinaisons et prennent dans ces dernières des valeurs 
;gales à la somme des valeurs relatives aux éléments. En un mot, ce 
sont des additives. 

La seule propriété rigoureusement additive que nous connaissions est 
la masse. La chaleur spécifique des solides possède ce caractère à très 
peu de chose pr&s ; on le retrouve, d'une faqon moins &endue, pour le 
pouvoir rdfringent et le volume des composés organiques. Ici dé$, 
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nous trouvons cette seconde circonstance qui détermine la plupart des 
autres propriétés, couleur, point de fusion ou d'dbullition, forme cris- 
talline, etc., l'arrangement des éléments dans le composd. Nous avons 
déjà appelé constitutives les propriétés qui dépendent à la fois de la 
nature et de l'arrangement des éléments. Enfin, certaines propriétés. 
dépendent du mode de distribution des éléments et nullement de leur. 
nature ; nous les avons appelées colligalives. 

A quel groupe appartient l'affinité, capacité des Bléments de pro- 
duire une action chimique ? Évidemment au groupe constitutif, puisque 
l'expérience de tous les jours nous montre qu'elle est influencée à la 
fois par la nature des atomes et par ce que nous appelons leur aman-. 
gement. L'acide acétique, l'acide tartrique et la glucose contiennent les 
mêmes éléments unis dans les mêmes proportions, mais sont très diffé- 
rents au point de vue des réactions chimiques. L'acide butyrique et 
l'acide acéi.ique ont même composition et même poids moléculaire ; 
cependant leurs affinités sont complètement différentes. 

Cela montre que la distribution des atomes a une très - grande 
influence sur l'affinité ; d'autre part, il est à peine nécessaire de donner 
des exemples pour montrer l'influence de la nature des atomes. L70xy-. 
gène est ainsi nommé à cause de la propriété qu'il possede de com- 
muniquer des propriétés acides aux substances qui le contiennent, 
pourvu que ces substances soient composées de façon à pouvoir agir 
comme acides. 

En cherchantles relations régulières qui lient les affinités des subs-. 
tances; nous considérons d'abord la nature des éléments. En discutant 
le système périodique, nous avons vu que la propriété des éléments. 
de former des acides ou des bases et de se combiner avec d'autres &lé- 
ments déterminés était sujette à des variations parfaitement régulières.. 
Malheureusement, ces observations sont encore purement qualitatives,. 
de sorte qu'on ne peut les mettre sous forme de lois numériques. Il 
est vrai qu'on a fait plusieurs tentatives dans ce sens, mais sans obtenir. 
encore de résultats indubitables. 

Nous sommes un peu plus avancés en ce qui concerne les combi-- 
naisons chimiques. Des recherches nombreuses et étendues, faites p a r  
Mentschukin, depuis 1879, sur la formation des éthers en partant des, 
acides organiques et des alcools, ont conduit à des rdsultats réguliers, a u  
moins pour des groupes de composés analogues et liomologues. Ainsi,. 
les alcools primaires normaux (sauf l'alcool méthylique) sont Bth6rifiés. 
avec la même vitesse ; les alcools primaires non normaux et les alcools 
non saturés vont plus lentement; l'éthérification est encore plus lente 
pour les alcools secondaires, et on trouve mbme des différences dans* 
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ce dernier groupe. Si l'on fait agir le mkme alcool sur diffhrents acides,, 
on trouve que les acides gras présentent une vitesse qui décroît quand 
le poids moléculaire augmente; les acides secondaires vont moins, 
rapidement, etles acides tertiaires le plus lentement de tous. 

Les résultats des expériences préckdentes ne peuvent être indiqués plue 
exactement qu'on ne l'a fait, car on ne posséde que des mesures directes des. 
quantités décomposées par unité de temps, et non les coefficients de vitesse 
que l'on peut déduire de là. Ces recherches sont cependant d'une grande 
importance; elles ont les premières attiré l'attention sur la possibilité de 
déterminer quantitativement les actions de l'affinité, quoique sans en donner 
une mesure générale et montré comment elles dépendaient de la composition 
et de la constitution des corps étudiés. 

Il ne fut possible dleiYectuer des recherches basées sur une mesure 
de l'affinité bien définie et susceptible d'exactitude numdrique, que. 
lorsque le développement de la ihéorie de la dissociation électroly-- 
tique eut conduit à une formule qui permit d'obtenir une constante. 
d'un caractère général et indépendante de la dilution. Cette constante. 
peut servir comme mesure de l'affinité. Ainsi qu'on l'a vu dans l e  
chapitre précédent, l'activité chimique (dans toutes les réactions où 
interviennent les acides, les bases ou les sels) est mesurée par le degré 
de dissociation, qui, cependant, dépend de la dilution, d'après la for- 
mule : 

m2 -- - kv l - m  

Cette formule contient une. seule constante k ,  déterminée par 1ê  
nature de la substance, et cette constante est Zn mesure cherchée de 
I'affinité chimique. 

Pour comprendre sa signification, supposons que ].a moitid de l a  
substance soit dissociée; nt = 0,5 ; nous avons : 

Le double de k est donc égal à l'inverse du volume, c'esl-à-dire à la 
concentration pour laquelle la moitié de l'électrolyte est dissociée. 

La mesure de la conductibilit6 électrique est le procede le plus simple 
et le plus précis pour déterminer k. Nous avons vu que la fraction de 
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439 LOIS CHIMIQUES DE L'ÉNERGIE 

dissociation m est égale au rapport des conductibilités mo1k:daires 1 - 
03 

Dans le court espace de temps qui s'est EcoulE depuis que l'on tl 

établi ces relations, il n'a pas été possible de repondre à toutes les 
questions qu'il faut rdsoudre pour obtenir une solution complète. On a 
seulement examiné la constante lc dans ses rapports avec la composi- 
tion et la constitution des acides organiques, car on pouvait obtenir 
rapidement, dans ce cas, d'abondants matériaux pour la  comparaison. 

Les mesures effectuées par Ostwald (1889) sur plus de deux cents 
quarante acides ont mis en lumière des relations qui permettent d'ar- 
river une connaissance plus exacte de la  nature des composés chi- 
miques que les méthodes employPes auparavant. 

Les pages suivantes donneront une idée des résnltats les plus impor- 
tants de ce travail. Comme la constante donnee par la formule : 

est excessivement petite, on a indiqué les nombres qui représen- 
tent K = 100 /i ; cela ne change en rien les relations entre les diffé- 
rentes substances. Tous les nombres sont déduits des conductibilités 
moléculaires à 25 degrés. 

On a trouvé polir les acides gras les nombres suivants : 

Acides 
Formique . . . . . . . .  

. . . . . . . . .  Acétique 
Propionique . . . . . . .  
Butyrique . . . . . . . .  

. . . . . . .  Isobutyrique 
. . . . . .  Vatérianique. 

. . . . . . . .  Caproique 

Les valeurs des trois premiers nombres ddcroissent d'une façon con- 
tinue ; la substitution de C H '  à H diminue donc l'activité des acides. 
Après le troisième nombre, les valeurs présentent de faibles varia- 
tions irrégulières. 

Donc, lorsque la substitution se produit à une certaine distance du 
groupe carboxyle, elle n'exerce pas d'influence sur ce dernier; d'autres 
inlluences interviennent alors, mais nous ne les connaissons pas 
encore. 
. 11 est remarquable que l'acide butyrique et l'acide isobutyrique pré- 
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sentent des valeurs presque égales. Cela ne se présente pas fréquem- 
ment ; les composés isomères ont, en général, des valeurs très diffé- 
rentes. 

Si dans l'acide acétique on remplace l'hydrogène par du chlorc, la 
constante augmente considérablement. 

Acides I i  
. . . . . . . . . .  Acétique. 0,0018 

Monochloracétique . . . . .  0,155 
Dichloracétique . . . . . . .  5,14 
Trichlor~rcétipe. .  . . . . .  1%,0 

En cherchant comment les substitutions influent sur le groupe car- 
boxyle et, par suite, sur la valeur de la constante, nous devons tout 
d'abord nous demander si cette dernière est modifiée de quanlites 
constantes ou dans z c n  rapport constunt par les substitutions succes- 
sives. Il suffit d'examiner les nombres pour voir que la prenîiere hypo- 
thèse est impossible. D'autre part, les rapports des valeurs succes- 
sives de k sont 86, 33,2 et 23,s. Il n'est pas étonnant que ces rapports 
soient différents, car les substilutions successives ne sont pas équi- 
valentes : dans la première, le chlore entre dans une molécule qui ne 
contient point de chlore ; la seconde substitution se fait dans le 
groupe CI-FCI ; la  troisième, dans le groupe CI-IC12. Les trois change- 
ments sont analogues, mais non identiques ; les rapports doivent, par 
suite, être du même ordre de grandeur, mais non égaux. 

L'influence de la substitution du chlore sui  les propriétés acides 
de l'acide acétique est très considérable. Nous devons donc attribuer 
à cet élénient une propriété (( acidifiante » trks prononcée. On peut à 
peine indiquer, même d'une façon hypothétique, le mode suivant 
lequel s'exerce cette action. Berzélius admettait que les atomes de 
chlore étaient fortement chargés d'électricité négative et exerçaient, 
par suite, une forte attraction sur les corps chargés positivement 
comme les métaux. Cette hypothèse est difficile à concilier avec ce 
que nous savons sur l'électricité. Aucune autre, cependant, n'a été 
développée. Nous ne garderons de cette ancienne théorie que les 
mots de positif et négatif appliqués aux éléments suivant qu'ils 
tendent à former des composés basiques ou acides, et emploierons ces 
mots dans la suite où ils ne peuvent donner lieu à une confusion. 

Si au lieu de chlore nous substituons d'autres radicaux négatifs, 
nous obtenons de m&me une augmentation de la force de l'acide. Aussi, 
on trouve, par exemple : 
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LOIS CHIMIQUES DE L'ÉNERGIE 

Acides 
iMonobro~nncStique . . . CI12BrC0111 0,138 
Cyanacétique . . . . . . CIIa (CA,) COIII 0,370 
Sulfocyanncétique. . . . CIIa (SCA,) C0211 0,265 
Carbam~/1t7~ioglycolique. CIIa (SCOA,IIa) C0211 0,0246 
Thioglycolipe . . . . . CHa (SII) C0211 0,0225 
Glycolique . . . . . . . CIIa (011) COaII 0,0132 

La constante relative à l'acide bromacétique, 0,138, ne diffère pas 
beaucoup de l'acide chloracétique, 0,155, comme on pouvait s'y 
attendre d'après l'accord observe entre les acides chlorhydrique et 
bromhydrique. D'autre part, la constante de l'acide cyanacétique est 
considérablement plus grande : le cyanogène est donc un radical beau- 
coup plus (( négatif )) que le chlore et le brome. Néanmoins l'acide 
cyanhydrique est tellement faible que c'est à peine s'il mérite le nom 
d'acide. Cela nous conduit à conclure que le cyanure d'hydrogène 
m'est pas comparable aux hydracides halogénds, mais qu'il faut plutOt 
l e  consid6rer comme un imide. 

Le radical sulfocyanogkne a également une influence bien supérieure 
:à celle du chlore; mais la constante n'atteint pas une aussi grande 
valeur que pour l'acide cyanacétique. L'acide sulfocyanique est un 
vdritable hydracide, tout à fait comparable & l'acide chlorhydrique au 
point de vue de la force. 

L'extraordinaire affaiblissement que subit cet acide en fixant les éléments 
de I'eau pour former de l'acide carbamylthioglycolique est trés remarquable. 

1 O t a  constante tombe à - de sa valeur primitive. Il faut probablement en 
I 

chercher la cause dans l'action du groupe AzHa que l'on a introduit. 

Le remplacement de l'hydrogène par le groupe oxhydryle produit 
aussi une augmentation considdrable de la force de l'acide ; la constante 
d e  l'acide glycolique est environ huit fois plus grande que celle de 
l'acide acétique. Le groupe HS produit une augmentation encore plus 
grande que l'oxhydryle ; on pouvait s'y attendre, l'acide sulfhydrique 
.étant un acide plus fort que l'eau. 

Si l'on introduit dans l'acide acétique un second groupe oxhydryle, 
an a l'acide glyoxylique : 

CH (OH)2 CO?H, pour lequel K = 0,0474 

Le rapport entre l'acide acétique e t  l'acide glycolique est de I à 8 ; entre 
ce dernier et l'acide glyoxylique, il est de I à 3. La seconde substitution 
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a donc moins d'effet que la première. Ce résultat peut être comparé à 
ceux qu'on a obtenus pour la substitution du chlore ; on a trouvé pour 
les acides chloracétiques les rapports de 1 à 86 et de 1 à 33 qui sont 
exactement entre eux comme ceux qu'on vient d'obtenir pour les acides 
glycolique et glyoxyliq ue. 

On peut comparer l'acide thioacétique avec l'acide thioglycolique. 
Pour le premier, la constante est 0,0469; pour le second, elle est 
inférieure à la moitié de ce nombre, 0,0225. 

La raison en est que, par suite de la liaison plus intime qui existe dans 
l'acide thioacdtique entre l'atome négatif de soufre et l'atome d'hydro- 
gène acide, l'action du soufre se fait sentir plus énergiquement. 

Les acides oxypropioniques donnent des rdsultats tout à fait parallkles 
à ceux des dérive's correspondants de l'acide acétique. Cependant, il y 
a dans ce cas deux dérivés monosubstitués, et ils correspondent à des 
constantes différentes. 

Acides 
Propionique. . . . CHS.CH?COaH 0,00134 
Lactique. . . . . . CH9.CH (OH) C02H 0,0138 
P-'Jxypropionique . CH20H.CHa.COOH 0,00311 

Tandis que la substitution de l'hydroxyle dans la position cr multiplie 
par 10 la constante de l'acide propionique, la substitution dans la posi- 
tion p la  multiplie seulement par 2,3. Ceci est un  exemple très clair 
de ce principe géndral que l'action des diffdrents dldments sur l'affinité 
dépend non seidenient de leur nature, mais aussi de leur (< position n. 
Il n'y aurait pas un  grand pas à faire pour prendre à la  lettre cette 
dernière expression qu'on n'a employée jusqu'ici que dans un sens 
figuratif. Il est vrai qu'on entrerait ainsi dans le domaine de l'hypo- 
thèse, mais c'est sur le terrain d6jà familier de l'hypothhe atomique. 
S i  nous admettons des particules matérielles, il faut bien leur donner 
une position dans la sl;ructure moléculaire. 

On a objecté a cette conclusion que, d'après tout ce que nous savons sur la 
nature des atomes et des molécules, nous devons admettre qu'ils sont proba- 
blement dans un continuel état de mouvement, et non pas en repos. Cela 
semble indubitable ; mais il faut ajouter que ces mouvements peuvent être 
extrêmement limités. S'ils étaient assez considérables pour rendre impossible 
une distinction entre la position u et la position P, les isomhes correspon- 
dants ne présenteraient pas de différence au point de vue chimique ; en fait, 
l'existence de corps isomères serait impossible. Aux températures élevées, les 
mouvements de translation et les mouvements intermoléculaires deviennent 
plus violents ; or l'on sait que dans ces conditions les composés isorneres se 
transforment facilement les uns dans les autres. 

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1 



Si l'on substitue dans l'acide lactique un oxhydryle dans la position p, 
on obtient l'acide glycérique, CI12 (011) CI1 (OH) COqI, pour lequel 
IC -= 0,0128. Le rapport de la constante avec celle de l'acide lactique 
est 1,7, tandis que pour les acides propionique et P oxypropionique, le 
rapport est 3,3. Les deux rapports sont du même ordre de grandeur, 
mais le premier, qui correspond à un cas où le radical substitué 
préexistait, est plus petit. C'est exactement ce que nous avons trouve 
pour les produits substitués de l'acide acétique. 

L'acide lBvulinique, CII~~COCII?CII?CO~II, montre encore l'iniluence 
de la position du substituant ; on a K = 0,00255. A part la position du 
groupe carboxyle, cet acide est à l'acide valérique ce qu'est l'acide 
glyoxylique à l'acide acétique. Or les constantes des deux premiers 
acides sont. dans le rapport de 1,5 à 1, tandis quc pour les deux derniers 
le rapport est de 26 à 1. 

Cette Bnorme différence ne peut 6tre attribuée qu'à la distance de 
l'atome d'oxygène (ou des deux hydroxyles Bquivalents) au groupe car- 
boxyle. 

Les substances suivantes montrent encore l'influence de la position. 

Acides 
p-lodoproponique. . . CH21 CH?C02H O, 0090 
Trichlorolaetique . . . CC13.CHOH.COaH 0,466 
Tt-ichlorobutyrique . . CH3. CkICl, CC12.C02H 10 
ZVit~*ocnpr.oique . . . . CR3.CH (AzOa).C (CH3)a.CO" 010123 
Dinitroenpl-ofque. . . . CH3.C (AzOa)'.C (CH3,?COaII 0,0694 

La constante relative à l'acide a iodopropionique est inconnue, niais 
peut être estimée approximativement à 0,22 ; l'acide p-iodopropionique 
correspond donc àune valeur treize fois plus petite. La grande influence 
de la position apparaît d'autant plus que le radical substitué est plus 
énergique. 

Dans le cas de l'acide tri~lilorolactiquel la différence est encore 
plus marquée. La constante de l'acide lactique est 0,0138 et les trois 
atonies de chlore l'augmentent dans le rapport de 31 à 2.  La même 
substitution dans l'acide acétique augmente dans le rapport de 
67000 à I ; l'influence dans ce dernier cas est donc 2 000 fois plus grande 
que dans le premier. 

L'acide mononitrocaproïque conduit 8,5 fois mieux que l'acide 
caproïque. Ce ne peut donc être un-dériv6 a ;  en effet, le groupe nitro- 
syle est beaucoup plus négatif que le chlore, et le chlore dans la posi- 
tion a multiplie le rapport par huit. Mais ce nombre correspond par- 
faitenient à la position pour le groupe nitrosyle, ce qui concorde 
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INFLUENCE DE LA CONSTITUTION SUR L'AFFIXTTÉ 437 

avec les rdactions chimiques. L'introduction d'un second groupe 
nitrosyle augmente la constantc dans le rapport de 5'6 à 4 .  L'augmen- 
tation est plus faible pour la seconde substit~ition que pour la première, 
cc que nous avions déjh trouvé dans d'autres cas. 

L'influence de la position s'observe beaucoup mieux dans les dérivés 
de l'acide benzoïque que dans les acides de la série grasse. Par exemple, 
on a obtenu les nombres suivants : 

Acides K 
Benzo ique . .  . . . . . . C6H%COW 0,0060 
O-Oxybenzoique. . . . . 0,102 
m-Oxybenzoique. . . . . C611' (OH) COZH 0,0087 
p-Oxybenaoiyue . . . . . ' 0,00286 

L'acide benzoïque lui-même est plus puissant que les premiers acides 
gras, que l'acide acetique. Le groupe phényle est, en général, plus 
négatif que le méthyle, car le phénol a le caractère d'un acide faible, 
ce qui n'a pas lieu pour l'alcool méthylique. L'oxhydryle substitué 
exerce une action très différente suivant qu'il occupe la position ortho, 
méta ou para. Dans la position ortho, la constante est multipliée par 
17 ; dans la position méta, l'augmentation est seulement celle de 1,4 
à 2 ; enfin, dans la position para, on obtient une diminution qui amène 
la constante à etre inférieure à la moitié de sa valeur primitive. 

Ce dernier résultat est particulièrement remarquable et présente une 
grande importance pour les .théories futures de l'affinité chimique. 
Nous voyons ici, en effet, que le signe même de l'influence exercée par 
un radical substitué peut varier avec sa position ; nous pouvons donc 
conclure de là que l'action n'est pas seulement plus ou moins grande 
suivant la distance à laquelle elle s'exerce, mais qu'elle dépend aussi 
de la direction. En ajoutant une masse à une partie ou une autre, 
nous pouvons seulement augmenter l'attraction sur un point extérieur. 
L'augmentation peut varier de grandeur suivant la position de la nou- 
velle masse, mais ne peut jamais être négative. D'après le résultat 
obtenu pour l'acide para-oxybenzoïque, nous devons conclure que 
l'action exercée sur l'affinité des acides par les radicaux substitués ne 
possède pas les mêmes caractères que l'attraction des masses ; ces 
actions doivent plutôt être conçues comme des grandeurs dirigées, 
comme les vitesses ou les forces, qui sont telles que leur somme peut 
être infdrieure à leurs composantes ; la somme de deux vitesses Pgales 
et opposées, par exemple, est égale àzéro. 

D'après les effets produits par les différentes substitutions de l'oxhy- 
dryle dans l'acide benzoïque, nous pouvons estimer assez exactement 
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les constantes des autres acides dérivés de l'acide benzoïque. Voici les 
nombres obtenus pour ces acides ; la position des oxhydr& est indi- 
quée par les chiffres qui suivent la formule, le carboxyle étant supposé 
en 1. 

Acides 
Omysalicylique . . . . . . . . . CGI13 (OH)= C0211 (B. 3) 
Oxysalicylique . . . . . . . . . CGH3 (OH)= C0211 (2, 5) 
a-R&sorcylique . . . . . . . . . CGI13 COa1I (2, 4) 
fi-Kdsorcylipe . . . . . . . . . C6H3 (OH)' COaII (2, 6 )  
Protocntéchique . . . . . . . . C6Ii"OH)' COYII (3, 4) 
S-Diox,ybenzoïque . . . . . . . C61-I"OH)a COaH (3, 5) 
Gallique. . . . . . . . . . . . . C6Ha C 0 2 H  (3, 4, 5) 
Pyro~nllolcar6oxylipzce . . . . C6R2 (OH)3 C 0 2 H  (2, 3, 4) 
PhloroylzccinecarboxyIipe. . . CGH2 COaH (8, .4, 6) 

Conformément à ce que nous avons déjà observé, quand on fait plu- 
sieurs substitutions simultanées, chacune modifie la constante suivant 
un facteur qui dépend de sa nature et de sa position. Le facteur est 
jusqu'à un certain point, mais pas complètement, indépendant de ce 
qui existait auparavant dans la molécule ; i l  est cependant moindre 
pour la deuxième substitution d'un même groupe que pour la pre- 
mière. 

Ainsi, nous pouvons nous attendre à ce que l'acide oxysalicylique 
(2,3) soit un peu plus fort que l'acide salicylique, parce que le méta- 
oshydryle augmente faiblement la valeur de la constante ; on trouve 
en effet pour l'acide salicylique 0,102, et pour l'acide oxysalicylique 
(2,3) 0,2 44. Dans l'acide oxysalicylique (2,5) l'oxhydryle occupe encore 
la position niéta ; les deux acides isomériques contiennent donc deux 
groupes oxhydryles à la même distance du groupe carboxyle. Néan- 
moins ils sont un peu différents ; l'acide (2,5) est plus fort que l'acide 
salicylique, mais moins que l'acide (2,3). Cela prouve que l'action des 
radicaux dépend des autres subst.itutions d'une manière peu étendue, 
mais appréciable néanmoins. 

Si l'on écrit les deux formules dans la notation hexagonale de 
Kékulé, on voit que la position (2,3) est plus favorable à l'action 
mutuelle que la position (2,5). 

L'acide K-résorcylique (2,4) est produit au  moyen de l'acide salicy- 
lique en introduisant un oxhydryle dans la position para ; il doit donc 
être moitié moins fort que ce dernier. Sa constante est, en effet, 0,052, 
moitié de celle de l'acide salicylique 0,102. 

Dans l'acide p-résorcylique, il y a deux oxhydryles dans la position 
ortho. Le premier oxhydryle introduit le facteur 17; le second, le 
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facteur 49 (acide benzoïque, 0,0060 ; acide ortho-oxybenzoïqne, 0,102 ; 
acide p-résorcylique (2,6) 5'0). Ceci est en désaccord avec ce que nous 
avons trouvé, que la deuxième substitution agit moins que la première. 
C e  n'est pourtant pas un cas isolé, comme le montre l'exemple sui- 
vant : 

Acides K 
Gallique . . . . . . . . . CGI12 (OII)W021-1 0,004 
Monobromogallique . . . CGHBr (OH)3 C0211 0,059 
Dibromogallique . . . . . C6Bra C0211 1'21 

Puisque les trois oxhydryles occupent les places 3, 4, 5 ,  les 
atomes de brome doivent être tous deux dans la position ortho. Le 
premier atome de brome multiplie la constante par 15, le second par 
20. Ici encore la seconde substitution agit p l is  que la première. Il suit 
de là que, dans les noyaux benzéniques, la position ortho comporte 
des actions tolites différentes de la position cr dans les chaînes grasses. 
On peut arriver à une interprétation géométrique de ces faiis, mais 
nous ne pouvons la donner ici. 

L'acide protocatéchique contient un oxhydryle dans la position méta 
e t  un dans la position para; i l  doit, d'après cela, être moitié aussi fort 
que l'acide méta-oxybenzoïque ; c'est en effet ce que l'on obtient. 

L'acide dioxybenzoïque symétrique a deux oxhydryles en méta; sa 
constante, 0,0091, dépasse légèrement celle de l'acide méta-oxyben- 
zoïque, 0,0087. Tous les acides dioxybenzoïques suivent donc cette loi, 
que les constantes d'affinité des acides polysubstitués sont approxima- 
tivement les produits de facteurs appartenant aux substitutions res- 
pectives. 

Il est également possible de calculer très approximativement les 
constantes des acides trioxybenzoïques. Ainsi, l'acide gallique est le 
para-oxydérivé de l'acide dioxybenzoïque symétrique ; la constante 
doit donc être environ la moitié de celle de ce dernier. Les nombres 
sont 0,0049 e t  0,0091. L'acide pyrogallolcarboxylique est le para-oxy- 
dérivé de l'acide oxysalicylique; les constantes sont 0,055 et 0,114, 
dont le rapport est sensiblement de .1 à 2. Enfin, l'acide phloroglucine- 
carboxylique est le para-oxydérivé de l'acide P-résorcylique, et leurs 
constantes respectives sont 2,2 et 5,O. Ces relations se vérifient suffi- 
samment bien pour l'on puisse calculer à l'avance les constantes des 
trois acides trioxybenzoïques encore inconnus ; si donc on parvient à 
préparer un de ces acides, une simple mesure de conductibilité élec- 
trique permettra de déterminer sa constitution. 

La substitution d'autres radicaux dans l'acide benzoïque donne les 
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mérnes rdsultats qiie l'oxliydryle ; on n'a encore cxaininé qu'un petit 
nombre de composés. 

Acides 
O-Clzlorobenzolque . . . . . 
rn-Chlorobenzoïque . . . . 
p-Chlorobenaoïque. . . . . 
O-Browtobenzoïqus. . . . . 
m-Btomo5enzoïque . . . . 
m-Fhorobenzoique . . . . 
m-Cyanobenzoïque . . . . 
O-Nitrobenzoïque . . . . . 
m-Nilrobenzoique . . . . . 
p-Nilrobenzoique . . . . . 
O-.~ilrosalicylz'p.ue . . . . . 
p-Niirosalicylique . . . . . 
Bromonitrobenzoiip . . . 

C~I1'CICOaII 
C"1'CI.CO3II 
CG11 TI. COaII 
C611'Br.C0211 
C611 fBr.C0311 
COII'Fl.CO% 
CCII<CAz.COaII 
CCI14.(Az0') CO'II 
CGHf (AzO3) C0:'H 
cGu4 (AZO? c o 2 1 1  
CGH3 (OH) (iZzOa) C0"I-I 
C6H3 (OH) (AzO') CO211 
C6II"Br (Az02)  CO'H 

Ces nombres donnent lieu à quelques remarques. Le chlore, subs- 
titué dans l'acide benzoïque, agit tout différemment de l'oxhydrile. 
Tandis que l'acide salicylique est beaucoup plus énergique que l'acide 
or tho-chl~robe~oïque,  les acides m6ta et para-chlorobenzoïques sont 
plus puissants que les acides oxybenzoïques correspondants. 

Le chlore dans les trois positions augmente la constante. Le brome 
se comporte comme le chlore ; mais, tandis que le dérivé ortho-bromé 
est plus énergique que le dériv6 chloré, l'inverse se présente pour les 
dériv6s méta. L'acide méta-fluorobenzoïque a exactement la m&me 
constante que le dérivé bromé correspondant, résultat assez inattendu, 
car l'acide fluorhyclrique est beaucoup plus faible que l'acide bromhy- 
drique. 

Le cyanogène montre encore dans ce cas son caractère fortement 
n6gatif ; son influence surpasse celle du  chlore ; comme l'acide cyana- 
cétique est plus fort que l'acide chloracétique, de même l'acide méta- 
cyanobenzoïque est plus énergique que le dérivé chloré correspondant. 

Le radical AzO- est encore plus négatif que le cyanogéne. Dans la 
position ortho, il multiplie par 100 la constante de l'acide benzoïque; 
dans la position méta, par 5,7, et dans la position para, par 6,6. Ici 
l'acide para-nitrobenzoïque est plus fort que l'acide méta-nitroben- 
zoïque. C'est le contraire de ce qui arrive généralement. Cette circons- 
tance conduit à admettre que le noyau formé par les six atomes de 
carbone n'est pas rigide, mais est susceptible de se déformer suivant 
la nature des radicaux qu'on y attache. 

Les deux acides nitro-salicyliques contiennent le groupe nitrosyle 
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dans la position méta par rapport au carboxyle. Ils sont tous deux 
beaucoup plus énergiques que l'acide non substitué, et le facteur est, 
dans les deux cas, beaucoup plus grand que celui que l'on obtient en 
passant de l'aride benzoïque à l'acide méta-nitrobenzoïque. On a ddjà 
indiqué des phénomènes analogues. 

Enfin, l'acide bromonitrobenzoïque contient le nitrosyle dans la posi- 
tion ortho, le brome dans la position méta. Ce dernier devrait doubler 
la constante, si on prend comme base les nombres relatifs aux acides 
benzoïque et méta-bromobenzoïque. Donc, puisque l'acide ortho-nitro- 
benzoïque a une constante égale à 0'62, nous devons avoir pour 
l'acide bromo-nitrobenzoïque envii.on 1,3 ou 1,4 ; l'expérience donne 1,4. 

Jusqu'à présent, nous avons considéré presque exclusivement des 
composés dans lesquels on substituait des radicaux présentant un 
caractère fortement négatif, ce qui,par suite, augmentait le caractère 
acide de la substance. Le groupe inbthyle, cependant, diminue, dans 
certaines circonstances, la valeur de la constante (comme dans 
le passage de l'acide formique à l'acide acétique). Mais ce n'est pas 
toujours le cas ; quand on substitue ce méthyle à l 'hydroghe d'un 
oxhydryle, dans l'acide glycolique, on augmente la constante. L'éthyle 
agit moins énergiquement que le méthyle. 

Acides K 
G l y c o l i q u e . .  . . . . .,. CHWHC02H 0,0152 
Méthylglycolique . . . . . CHaO (CH3) C02H 0,0335 
Ethylylycolique. . . . . . CH20  (C2Hs) CO" 0,0334 

Le groupe phenyle augmente davantage l'acidité que le méthyle ; 
aussi trouvons-nous que l'acide phénylglycolique est beaucoup moins 
énergique que l'acide glycolique. 

Acides K 
Phénylylycolique. . . . . CH20  (C6H5) LO*H. 0,0796 
p-NilrophényZglycolique . C H 2 0  (C6H4AzOa) COaIi 0,158 
O-Nitrophénylglycolique . CHSO (C6H4Az03) C02H 0,153 

Les deux dérives nitrés de l'acide ph6nylglycolique présentent une 
pai-ticularité remarquable. Tandis que l'introduction du groupe nitro- 
sylé dans la position ortho multiplie la constante par 100 pour l'acide 
benzoïque, et la multiplie par 6,6 dans la position para, dans le cas 
actuel on ne fait que doubler la constante. Cela montre clairement 
que l'influence exercéc par les substitutions devient plus faible à 
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mesure que la distance au groupe carboxyle augmente. On voit aussi 
disparaître la différence entre les positions ortho et para. 

Ces relations apparaissent encore plus clairement dans le cas des 
dérivés de l'acide succinique. 

Acides 
Succinanilique . . . . . . C W 4  (COAzIICWJ) COaH O, 00203. 
o-Chlorosuccinanilique . Cal-IS (C0AzHC"HU) C0211 0,00208 
911-ChlorosuccinnniIiqwe . CaII' (COAzHC6H4Cl) C 0 2 R  0,00209 
p-Chlorosuccinnlzilique. . C2H4 (COAzHCGH4CI) C0211 0,00209 
o-Succinotoluidique . . . C W 4  (COAzI-ICWhCCHJ) C 0 2 H  0,00208 
p-J'uccinotoluidique . . . CaH4 (COAzHCVH"CI13) COaH 0,00193 

Les constantes .des acides succinaniliques substitués sont égales dans 
les limites des erreurs d'expérience à celle de I'acide lui-même. La dis- 
tance entre les radicaux substitués et le groupe carboxyle, représen- 
tée dans la figure suivante, est donc toujours plus grande que la dis- 
tance à laquelle peuvent agir les (( forces moléculaires N. 

L'amidogènc AzH2 présente un caractére nettement positif, c'est-à- 
dire qu'il affaiblit lesacides dans lesquels on le substitue. Par exemple, 
sa substitution dans l'acide benzoïque donne les nombres suivants : 

Acides 
Benzoig.ue.. . . . . . CW5COaH 0,OOGO 
o-Amidobenzoique . . CW4AzH2.COaH 0,0009 
p-Amidobenzoi'que . . CGH4AzR?COzH 0,0010 
m-Amidobenzoique. . C6114AzH2.COaH 0,008 

Les constantes relatives aux acides amido-benzoïques ne peuvent 
être déterminées avec précision par suite des difficultés expérimentales. 
Les constantes relatives aux acides ortho et para sont inférieures à 
celle de l'acide benzoïque; mais, ce qui est étrange, celle de l'acide 
méta est supérieure. 

Si on introduit un groupe acetyle dans I'amidogène, les propriétés 
basiques de ce dernier sont non seulement diminuées, mais détruites; 
les conslantes des acides para et ortho-acétamidobenzoïque sont supé- 
rieures à celle de l'acide benzoïque. Dans le composé para, les pro- 
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priétés faiblement négatives du radical sont diminuées, comme dans 
le cas de l'oxhydryle. 

Acides 
O-Acétnmidobenzo2que . . . C6H4 (AzHCOCH3) C 0 3 H  0,0236 
p-Acétamidobenzoique . . . C6Hi (AzHCOCH3) C 0 2 H  0,0085 
m-Acétamidohenaoique. . . C6H4 (AzHCOCH3) COaH 0,0052 

Les exemples précédents suffisent à montrer le caractère des indica- 
tions que l'on peut retirer de la mesure de la constante de dissociation 
électrolytique K ; une énumération complète des r6sultats obtenus dans . 
ce sens serait ici déplacée. Nous nous bornerons donc à quelques con- 
sidérations sur l'importance et la signification des constantes étudiées 
dans les p ages précédentes. 

Les constantes dépendent de la nature, de la composition et aussi, 
à un très haut degré, de la conslitution des substances examinées. 
Pour les acides dioxybenzoïques, qui ont tous la même composition, 
les constantes varient de 0,003 à 5, soit dans le rapport de I à 1 600. 
Nous avons donc là une propriété d'un caractère éminemment consti- 
tulif. 

Nous avons déjà considéré plusieurs propridtés constitutives : couleur, 
forme cristalline, point d'ébullition, point de fusion, etc. ; mais aucune 
ne nous a permis d'approfondir la cause qui les détermine, la constitu- 
tion chimique. Il est vrai qu'après' avoir déterminé la constitution par 
des procgdés purement chimiques, on a pu trouver des relations empi- 
riques; mais ces relations sont superficielles et manquent de ghéralite. 
La cause en est que nous avons une conception insuffisante de l'éten- 
due et de la nature de l'influence exercée sur ces propriétés par la 
position des atomes dans la molécule. 

Je crois être dans le vrai en disant que les constantes d'affinités, 
qui sont si nettement constitutives, nous permettront d'aller plus loin 
que les autres propriétés, car elles sont susceptibles d'une interpréta- 
tion théorique. Actuellement même, quoique leurs valeurs soient 
déterminées et comparées pour la première fois, elles ont déjà conduit 
à des conclusions générales et importantes. Le résultat qu'un seul et 
même atome exerce, suivant sa (( position » dans la mol4cule1 des 
actions complètement différentes, d'autant plus grandes qu'il est en 
relation plus directe avec le carboxyle, nous conduit à la conclusion 
générale que ces actions sont fonction de la (( distance )) qui existe 
entre les atomes. 

Nous obtenons donc, pour la première fois, un moyen de mesurer 
les distances dans les molécules. 
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Il est indubitable qu'il est nécessaire d'effectuer un travail long et 
ardu avant que ces mesures nous permettent une rcprésentation com- 
plète de la forme des molhculcs ; mais il semble d6jà hors de doute 
que llon:pourra atteindre ce but. 

On a déjà établi que la constante d'affinité d'un acide est en gén6- 
ral representc'e par un p ~ * o d z d ,  dont les facteurs sont déterminés par 
la naturc et la position des atomes élt5mentaii es qui constituent l'acide. 
Ccla rdsulte de ce fait que des changements analogues dans des subs- 
tances analogues niodifient les constantes dans le même rapport. Ces 
facteurs, cependant, ne sont jamais exactement égaux, ce qui vient de 
ce que deux changements analogues ne sont jamais identiques. Par 
exemple, la transformalion de l'acide acétique en acide glycolique, et 
celle de l'acide propionique en acide lactique sont deus changements 
parfaitcment similaires; mais, clans le premier cas, l'oxhydryle est 
clans le voisinage de deux atomes d'hydrogène ; dans le second, il est 
dans le voisinage d'un atomc d'hydrogène et d'un groupe méthyle ; il 
est donc soumis à des influences diffhrentes et doit, par suite, agir dif- 
féremment sur le carboxyle. Le méme fait se produit dans tous les 
cas correspondants. La relation ghéra le  sera donc forcément d'un 
caractère approximatif ; les divergences avec le schème général 
dépendent de chaque cas particulier, et nous aiderons à en éclaircir 
la cause, les actions secondaires. 

Ce que l'on peut dire en général des propriétés constitutives, qu'elles 
ne peuvent être représentées complètenient par un même schème, est 
particulièrement vrai pour les constantes d'affinité. La multiplicité de 
la nature se manifeste ici particulièrement, en produisant avec une 
charpente de la plus grande généralité les plus délicates individuali- 
sations. 

Le fait que les constantes de dissociation se présentent sous formc 
d'un produit de facteur a une autre signification, que l'on comprendra 
en se reportant à la formule de dissociation elle-.méme. 

Nous avons obtenu cette équation au moyen de la thermodynamique, 
sous la forme : 

p,p, étant les pressions partielles des produits de la dissociation ; 
p,  celle de la substance non décomposée; p, la chaleur de dissociation ; 
T, la température absolue ; R, 1 a constante des gaz, et C une fonction de 
la température seule, qui peut, par suite, &tre regardée comme cons- 
tante à une température déterminée. 
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Dans le cas que nous considérons., pi = pz, et comme pi et p sont 
m 4 - r n  

proportionnels à - et --- on aura 
v v 

par suite 

ou 

mhL 
Or la constante d'affinité k = -! et, comme en général 

(4 - m) v 
k = kilc2kJ .. .. , nous aurons 

IO@, + 10gk2 + 10g.k~ + ..... = - RT -P- f C'. 

La constante C' dépend seulement des unités et de l'origine choisies ; par 
suite, comme le premier menibre est une somme de termes log k ,  il 
doit correspondre à chacun d'eux dans le second membre un terme 

- - 7  de sorte que le second membre se ramène à la forme 
RT 

En d'autres termes, le logarithme népérien de la constante d'affi- 
nité (ou de dissociation) est proportionnel à la chaleur de dissociation 
de l'acideen ses ions. Comme le premier est composé d'une série de 
termes dépendant de la nature et de la position des atomes constituants, 
la chaleur de dissociation dleçtrolytique doit être déterminée par un 
nombre correspondant de termes dépendant de la nature et de la.  posi- 
tion de chacun des atomes. Or la chaleur de dissociation mesure 
exactement le travail effectué dans la sdparation de l'atome d'hydro- 
gène remplaçable et de l'ion négatif, puisqu'il n'y a pas de travail 
extérieur produit, et que l'on consi4ère les substances dans un état qui 
se rapproche de celui de gaz .parfait. Par suite, la chaleur de dissocia- 
tion mesure la fonction potentielle du complexe atomique à l'état 
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correspondant, et nous voyons que ce potentiel est la somme des valeurs 
que les atomes constituants déterminent suivant leur nature et leur 
position. Les Bl6ments tels que le chlore, le soufre, etc., qui aug- 
mentent'la constante k ,  diminuent la chaleur de dissociation qui est de 
signe contraire. L'amidoghe, d'autre part, qui diminue la valeur 
de k augmente la chaleur de dissociation, c'est-21-dire augmente le 
travail nécessaire pour séparer l'atome d'hydrogéne remplaçable. 

C'est grâce à cette considération que nous trouvons une explication 
théorique de la relation qui existe enlre l'affinitb chimique et la chaleur 
de réaction. 

Enfin, nous voyons les constantes d'affinité, essentiellement consti- 
tutives, se résoudre en la forme additive. Cela tient 21 ce que l'influence 
de la constitution, ou de la position relative, est elle-même comprise 
dans des termes qu'il faut additionner. On peut arriver au mbme déve- 
loppement pour toute propriété constitutive, car nous n'arrivons pas 
à concevoir, pour exprimer l'action commune des différents éléments, 
une forme autre que celle d'une somme. 
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