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RECHERCHES EXPERIMENTALES

ET THEORIQUES

SUR

LES EQUILIBRES CHIMIQUES

Par M. H. LE CHATELIER, Ingénieur au Corps des mines.

INTRODUGTION.

Deux corps susceptibles de réagir, mélés en propor-
tion équivalente, ne donnent souvent lieu qu’a une
réaction incompléte, ¢’est-a-dire que la réaction s’arréte
avant que la totalité des corps mis en présence ait disparu.
Le systéme final renferme & la fois une certaine quantité
des corps qui n'ont pas réagi et une certaine quantité
des nouveaux corps qui se sont formés. Un exemple trés
net de ces réactions incompletes est donné par I'action
des acides sur les alcools. Une molécule d’alcool réagis-
sant sur une molécule d’acide pourrait donner une molé-
cule d’éther et une molécule d’eau si la réaction était
totale. '

C'I80t+ CHH%0* = CPHAO, PS03 4- 11200,
Mais ce résultat n'est jamais atteint; une certaine quan-
tité d'alcool et d’acide subsiste toujours en mélange avec
I'ean et I'éther formés. Inversement de 1'eau et de I'éther
mis en présence réagiront seulement partiellement, pour
. 1
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6 RECHERCHES EXPERIMENTALES ET THEQORIQUES -

donner de I'alcool et de I'acide, Les deux réactions oppo-
sées se limitent mutuellement.

Historique. — Ces réactions incomplétes ont depuis
longtemps attiré 'attention des chimistes; Berthollet (*),
dés le commencement de ce siécle, avait observé des faits
semblables avec les sels basiques de mercure, 'oxychlo-
rure de calcium, le bisulfate de potasse, mais il n'avait
pas reconnu la véritable nature de ces phénomenes, il
avait conclu a I'existence de combinaisons en proportion
variable, 14 ol il n'y avait que des mélanges de com-
binaisons définies. L’exactitude de la loi des proportions
définies appuyée sur des observations tous les jours
plus nombreuses et plus précises fit bientdt tomber dans
Toubli Ia théorie inexacte de Berthollet, et en méme
temps les faits parfaitement exacts qu’il avait signalés.

L’existence de réactions limitées, de réactions opposées
se faisant mutuellement équilibre fut énoncée pour la
premiére fois d’une fagon précise par Dumas (**) dans ses
lecons de philosophie chimique & 'occasion de la théorie
qu'il donna des lois de Berthollet. Il admit que deux sels
solubles mis en présence donnaient lieu 4 un échange
partiel des acides et des bases, que la double décomposi-
tion s’arrétait & un certain état d’équilibre indépendant
de l'état initial de combinaison des acides ct des hases,
et ne dépendant que de leurs proportions relatives dans
la liqueur. Mais il n’apporta aucun fait précis & Vappui
de cette maniére d'envisager les doubles décompositions
salines.

Malaguti (***) chercha & vérifier expérimentalement les
idées de Dumas en utilisant linsolubilité d’un certain

*

(*) Berthollet, Statique chimique, t. I, p. 350 et 353.
(**) Dumas, Legons de philosophie chimique, p. 380.
(***) Malaguti, Ann. de phys. et de chimie, 1853, t. XXXV1I.
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SUR LES EQUILIBRES CHIMIQUES. 7

nombre de sels oxygénés dans l'alcool pour les séparer
de leur dissolution. Il admit que pendant la précipitation
les proportions relatives des sels existant & 1'état de
dissolution n’étaient pas modifiées. G’est 1a une hypo-
thése gratuite qui ne saurait étre démontrée directement
et semble, a priori, peu vraisemblable. Les conclusions
de Mzlaguti n’ont pas Vimportance qu'on leur préte sou-
vent; en tous cas, les valeurs numériques de ses coeffi--
cients de partage ne mérilent aucune confiance.

Ce sont MM. Berthelot (*) et Péan de Saint-Gilles gui
établirent les premiers, par des expériences précises,
l'existence certaine des phénomeénes d’équilibres chimi-
ques. Dans un travail capital sur l'éthérification, ils

.montrérent que l'action des alcools sur les acides, et la
réaction inverse de l'eau sur les éthers sont tounjours
limitées; que les proportions relatives. de ces divers
composés sont les mémes une fois I'état d’équilibre
atteint, que I'on parte de I'un ou l'auire des dcux sys-
témes opposés, c’est-h-dire que la limite commune des
deux réactions contraires est la méme. Ils montrérent
de plus que si, des deux corps mis en présence, on laisse
la quantité de l'un constante ot I'on fait croitre I'autre
indéfiniment, la proportion du premier corps qui reste
inaltéré tend vers zéro, c¢’est-a-dire que la réaction de-
vient de plus en plus compléte.

Mais les réactions limitées connues restaient cncore
en nombre trés restreint; elles semblaient constituer une
classe de phénoménes exceptionnels ne se présentant
que dans des cas tout spéciaux ; doubles décompositions
‘des sels, éthérification, toutes réactions ayant ce carac-
tére commun de ne mettre en jeu que des quantités d’éner-
gie trés faibles, sinon nulles, et de n'amener aucune alté-

(*) Berthelot, Ann. de phys. et de chimie, 1862, t. LXV et LXVI;
1863, t. LXVIIL
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8 RECHERCHES EXPERIMENTALES ET THEORIQUES

ration. dans le nombre des molécules, le veolume des
COrps mis en présence.

(Vest H. Sainte-Claire Deville (*) qui devina le premier
la généralité universelle de cet ordre de faits. Embras-
sant dun coup d'ceil de génie tant ses observations
personnelles que celles des savants qui l'avaient pré-
cédé, il affirma que les phénoménes d’équilibres, loin
d'étre I'exception, étaient la régle; que tous les corps,
méme les plus stables, comme ['eau, 1'acide carbonique,
pouvaient, dans des conditions convenables de pres-
sion de température, éprouver une décomposition limi-
tée, une dissoctation (**), pour employer le mot nouveau
qu’il créa afin d’exprimer une idée entiérement nouvells
dans la scicnce. Non seulement il indiqua l'existence de
ces phénomenes, mais il donna les principes qui devaient
guider pour arriver & déterminer les lois qui y president.
llindiqua l’analogie qu’ils présentent avec les phénomenes
physiques de vaporisation, de fusion, ou, pour parler plus
exactement, il montra 'inanité de la distinction entre les
phénomeénes physiques et chimiques; de l'identité admise
entre ces deux ordres de phénomeénes il conclut a l'identité
des lois qui les régissent, et fut amené ainsi & prévoir
I'existence des tensions fixes de dissociation, par analogie
avec celle des tensions fixes de vaporisation.

Tous les travaux faits dans cette voie sous U'impulsion
de H. Sainte-GClaire Deville ont démontré surabondamment
la, généralité de ces réactions limitées; l'affirmation de
H. Sainte-Claire Deville, qui semble quelque peu hardie

{*) II. Sainte-Claire Deville, Legons sur la dissociation, 1864&.

(*) L’habitude a prévalu anjourd’hui de restreindre la signifi-
ction du mot dissocialion, que H. Sainte-Claire Deville appli-
quail indifféremment & toutes les réactions limitées; on I'emploie
seulement dans les cas des décompositions simples, telles que
celle de 1'ean, du carbonate de chaux. Pour les réactions com-
plexes, substitution, double décomposition, telles que la réaction
de l'ean surle fer, on se sert du terme géndéral équilibre chimique.
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SUR LES EQUILIBRES CITIMIQUES, 9

quand on la rapproche des faits sur lesquels elle s'ap-
puyait au début, est aujourd’hui au-dessus de toute con-
testation. Qu'il me suffise de rappeler les expériences de
M. Debray (*) sur la dissociation du carbonate de chaux,
des oxydes d'iridium et de cuivre, sur l'efflorescence des
sels; de M. Isambert (**) sur les chlorures ammoniacaux;
de MM. Troost et Hautefeuille (***) sur le paracyanogéne,
I'acide cyanique, I'hydrure de palladium; de M. Le-
moine {****) sur le phosphore, I'acide iodhydrique.

Mais V'étude expérimentale des lois qui régissent ces
phénomeénes n’a pas suivi la méme marche progressive.
Donnant & la loi des tensions fixes de dissociation une
généralité qu'elle ne comportait pas, on s’est trop efforcé
de [aire rentrer tous les résultats des expdériences sous
une formule unique, négligeant ainsi 1'idée profonde de
H. Sainte-Claire Deville sur l'identité des phénoménes
physiques et chimiques. En réalité la loi des tensions
fixes de dissociation ne s’applique qu’a des cas excep-
tionnels, comme je le montrerai plus loin.

Dans ce travail, j'al pris pour guide 1'idée qui avait
conduit H. Sainte-Claire Deville & la ddcouverte des
phénomenes de dissociation, en cherchant & la généraliser
plus encore. J'al admis, a priort, U'identité des lois de
I'équilibre non seulement dans les phénoménes physiques
et chimiques, mais encore dans les phénoménes méca-
niques ; ce rapprochement jette un jour nouveau sur les
lois générales de la chimie,

Le point de vue auquel je me propose d'étudier ici les

{*) Debray, C. r., 1867, t. LXIV, p. 603; 1868, t. LXVI, p. 194 ;
1878, t. LXXXVI, p. 441.

(**) Isambert, C.r., 1878, t. LXXXV, p. 481.

{***) Troost et Hautefeuille, 4nn. de phys. et de chimie, 1874,
t. XXXIL — G. ., 1867, t. LXIV, p. 608.

() Lemoine, Ann. de phys. et de chimie, 1877, t. X1, p. 145;

1871, t. XXIV, p. 129.
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10 RECHERCHES EXPERIMENTALES ET THEORIQUES

équilibres chimiques n'est évidemment pas le seul que
I'on puisse envisager. De méme que les problémes de la
mécanique rationnelle peuvent étre résolus par des mé-
thodes trés différentes reposant sur la considération soit
des forces, soit de la quantité de mouvemen{, soit du
travail, il est possible de donner pour point de départ
aux théories de la mécanique chimique des bases frés
différentes. Mais, bien entendu, ces théories une fois ar-
rivées A leur perfection devront conduire & des résultats
identiques et de plus pouvoir étre directement rattachées
T'une & l'autre, comme on le fait en mécanique, ol 'on
peut passer trés facilement de la considération des forces
4 celle du ftravail et réciproquement. Aujourd’hui les
différentes théories chimiques ne sont encore qu'ébau-
chées, il n'est pas possible de les rattacher rigoureu-
sement les unes aux autres; il serait méme dangereux
d’essayer de le faire, on s’exposerait & tomber dans de
graves erreurs, soit en faisant les rapprochements dans
une fausse direction & l'aide d’hypothéses hasardeuses,
soit au contraire en accentuant des divergences destinées
3 disparaitre d’elles-mémes par les progrés de la science.
Toute tentative de rapprochement entre le magnétisme et
1'électricité lorsqu’on ne connaissait encore de ces phé-
noménes que les propriétés de la pierre d’aimant et celles
du bAton de verre frotté, n’aurait pu étre d'aucune
utilité pour les progrés de la science; la découverte de
I'action mutuelle des courants a permis seule 'assimi~
lation des aimants aux seolénoides. Il fuut en chimie
avancer avec la méme prudence. Dans cette étude je
développerai donc un seul point de vue, celui qui m'a
guidé dans mes recherches personnelles, sans me pré-
occuper de savoir §'il est actuellement d’accord avec les
théories similaires, estimant que cet accord se fera de
lui-méme le jour ol les progrés de la science le per-
mettront.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



SUR LES EQUILIBRES CHIMIQUES. 11

Applications pratiques. — Ces recherches, d’or-
dre plutdt théorique, sont susceptibles d’applications
pratiques beaucoup plus immédiates qu’on ne serait tenté
de le croire. (C’est qu'en effet les phénomeénes d'équili-
bres chimiques jouent un rodle capital dans toutes les
opérations de la chimie industrielle. Les matiéres pre-
miéres que nous trouvons dans la nature et que nous
devons utiliser, sont foutes, si nous en exceptons le
carbone et le soufre, des corps composés généralement
oxydés, souvent méme des sels; en un mot des composés
arrivés a un teldegré de saturation qu’ils ont dégagé déja
presque toute la chaleur qu’ils pouvaient fournir. Ils n'ont
plus que des affinités trés faibles; mis en présence l'un
de l'autre ils no donnent lieu qu'a des réactions limitées
des équilibres; les transformations sont incomplétes, les
rendements sont limités. La connaissance des circons-
tances qui peuvent augmenter ces rendements présente
une grande importance au point de vue purement indus-
triel. Je rappellerai & ce propos un exemple topique bien
connu de tous les métallurgistes.

On sait que dans le haut fourneau la réduction de
I'oxyde de fer est produite par I'oxyde de carbone d’aprés
la réaction

Fe'0%+4 3C0 — 2Fe 4+ 3CO02.

Mais le gaz sortant du gueulard renferme une propor-
tion notable d'oxyde de carbone qui emporte ainsi une
quantité importante de chaleur non utilisée. — Pensant
que cette réaction incompléte provenait d'un contact in-
suffisamment prolongé entre 'oxyde de carbone et les
‘minerais de fer, on a augmenté les dimensions des hauts
fourneaux ; en Angleterre, on leur a donné jusqu'a 30 me-
tres de hauteur. Mais la proportion d’oxyde de carbone
évacuéd par le gueulard n'a pas diminué (*). Ce qui dé-

{*} Gruner, Ann, des mines, 1872.
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12 RECHERCHES EXPERIMENTALES ET THEORIQUES

montrait, par une expérience ayant cofité plusieurs cen-
taines de mille francs, que la réduction de l'oxyde de
fer par l'oxyde de carbone est une réaction limitée. La
connaissance des lois des équilibres chimiques aurait
permis d'arriver beaucoup plus rapidement, et surtout
beaucoup plus économiquement, & une conclusion sem-
blable. Ces lois nous apprennent en effet :

1° Que la réduction de I'oxyde de fer par l'oxyde de
carbone est nécessairement limitée par la réaction in-
verse, oxydation du fer par l'acide carbonique;

2° Que la limite, ¢’est-a-dire le rapport %, est indé-
pendant de la pression, parce que la réaction se produit
sans changement de volume ;

3® Que cetfte limite varie peu avec la température
parce que la réaction dégage peu de chaleur.

Une expérience de laboratoire, faite dans des condi-
tions de pression et de température quelconques, aurait
suffi pour fixer la valeur normale de ce rapport (%O, En
le rapprochant du résultat obtenu aux hauts fourneaux
de dimensions moyennes, on aurait reconnu qu’il ne
restait que peu de chose 4 gagner par un accroissement
de dimensions.

Les réactions limitées intervenant ainsi dans les opé-
rations de la chimie industrielle sont en nombre illimité.
Je citerai les réactions utilisées par Balard pour retirer
des eaux de la mer le sulfate de soude, le chlorure dou-
ble de magnésium et de potassium et finalement le chlo-
rure de potassium ; celles qui servent & préparer le salpé-
tre de conversion, etc. Souvent, au contraire, les réactions
limitées sont nuisibles et il faut chercher a abaisser la
limite & son minimum; c'est le cas de la décomposition
par l'eau des aluminates et silicates calciques qui en-
raine la destruction progressive des mortiers hydrauli-
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SUR LES EQUILIBRES GHIMIQUES. 13

ques. J'arréte 12 une énumération qui pourrait étre pro-
longée indéfiniment.

Division du travail. — Cette étude sera divisée
en trois parties, comprenant ensemble treize chapitres :

1™ panTiE. — Lots rigoureuses de ['équilibre.

Le 1°F chap., De léquilibre en général, traitera de la
nature de I'équilibre, de ses diverses variétés et de sa
distinction d’avec certaines transformations non réversi-
bles qui restent limitées par suite de la présence de ré-
sistances passives.

Le 2° chap., Des facteurs de [équilibre, précisera
quelles sont les conditions dont dépend 1'état d'équilibre
d'un systéme donné.

Le 3° chap., Principe d’opposition de la réaction a
laction, établira une relation de signe entre le sens des
variations des facteurs de I'équilibre et celui de la défor-
mation du systéme sur lequel ils agissent.

Le 4° chap., Principe d’équivalence, donnera la con-
dition pour que deux éléments distincts puissent &tre
substitués I'un 4 I'autre dans un systéme donné sans al-
térer son état d’équilibre.

Le 5° chap. montrera que les deux principes de la
thermodynamique permettent d’établir, entre les varia-
tions simultanées des divers facteurs de 1'équilibre, une
relation nécessaire et suffisante pour que 1'état d'équi-
libre persiste sans aucune déformation du systéme.

2° pARTIE. — Lois approchées de l'équilibre.
Le 6° chap. traitera de 1'Intégration de I'équation dif-
férenticlle d'équilibre.
Le 7¢ chap. traitera de UEquilibre indifférent.
Le 8¢ chap., Equilibre isotherme des systémes gazeuz,
etle 9¢ chap., Equilibre isotherme des systémes liquides,
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14 RECHERCHES EXPERIMENTALES ET THEORIQUES

montreront comment la relation précédente peut, quand
il v a déformation du systéme , étre généralisée en s’ai-
dant de certaines lois expérimentales approchées.

Le 10° chap., Equilibre complexe, traitera du cas ol
plusieurs systémes en équilibre simple se trouvent rap-
prochés.

Le 11¢ chap., Constante d'intégration, aura pour objet
de déterminer les constantes d'intégration des équations
différentielles précédemment établies.

Le 12° chap., Résumé et conclusion , donnera le ré-
sumé des résultats obtenus.

3° pARTIE. — Considérations théoriques.

Le 13° chap. indiquera quelques hypothéses simples
qui permettent de résumer les lois précédemment éta-
blies.

Unités de mesure. — Les grandeurs numériques
dont il sera fait usage dans ce travail seront exprimées
au moyen des unités suivantes :

Longueur. . « . . .+ .. .. lecmétre

Poids............. le kilogramme
Chaleur. . . ... ...... la grande calorie
Force électromotrice. . . . . le volt.

La pression sera donc exprimée en kilogrammes par
meétre carré. Une pression de 1 atmosphére ou 760 milli-
meétres vaudra 10.333 kilogrammes. L’unité de travail
sera le kilogrammatre, qui vaut 1/424 de calorie.

Les quantités d’énergie calorifique, mécanique, élec-
trique dégagées dans les réactions chimiques seront rap-
portées & la molécule (22'",32) pour les corps gazeux, et
4 1'équivalent pour les corps solides ou liquides.

Ces quantités d'énergie seront affectées, comme l’u-
sage en prévaut en thermodynamique, du signe -} ou—
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SUR LES EQUILIBRES CHIMIQUES. 15

suivant qu’elles sont gagnées ou perdues par le systdme
des corps en réaction. Cest la convention coutraire de
celle qui a prévalu en thermochimie ol I'on considére
comme positives les quantités de chaleur gaugnées par le
calorimétre et, par suite, perdues par le corps. Précisons
par un exemple :

La vaporisation de I'eau, rapportée & une molécule = 185,
mettra en jeu & la tempeé- ( de chaleur. . . . . . = 4+ 10=1,35
rature de 0 une guantité { de fravail . . . ... = —228% 8

FREMIERE PARTIE.
LOIS RIGOUREUSES DE L'EQUILIBRE CHIMIQUE.

CHAPITRE 1.

DE L’EQUILIBRE EN GENERAL.

De la nature des phénomdénes chimiques. —
Avant de chercher & préciser ce que ’on doit entendre
par équilibre chimique, il peut étre utile de définir ce que
I'on entend par phénoménes chimiques. La combinaison
de I'hydrogeéne et de V'oxygéne est un phénoméne chi-
mique qui se manifeste tout d’abord par un changement
profond dans les propriétés des corps mis en présence.
L’'hydrogéne et l'oxygene, corps gareux, sont remplacés
par l'eau, corps liquide jouissant de propriétés essentiel-
lement différentes. En méme temps il se produit un déga-
gement considérable de chaleur, suffisant pour produire
une flamme; de 'énergie existant & 1'état latent dans les
deux gaz passe & 1'état sensible par le fait de la combi-
naison. Il en est de méme pour 'oxydation du carbone,
du soufre, la chloruration des métaux, la combinaison
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16 RECHERCHES EXPERIMENTALES ET THEORIQUES

de la baryte, de la chaux avec les acides, aveec Veau.
Parmi ces combinaisons chimiques, les unes dégagent
plus de chaleur, les autres moins, I'hydratation de la
chaux dégage beaucoup de chaleur, celle du sulfate de
chaux presque pas. Les propriétés des composés different
plus ou moins de celles des composants; I'oxyde de fer
ne saurait étre rapproché ni de I'oxygéne, ni du fer;
mais dans le sulfatc double de fer et de potasse il serait
bien difficile de trouver une différence importante entre
le sel double et les sels composants simplement mélan-
gés, et par suite, entre la combinaison chimique et le
mélange, qui forment une chaine continue.

La dissolution ne saurait pas davantage étre séparée
des phénomeénes chimiques; elle est accSmpagnée, elle
aussl, de variations importantes dans les propriétés des
corps en présence, de transformations notables d'éncrgie
latente en énergie sensible. Les mélanges isomorphes,
les verres, les alliages, que 'on pourrait appeler des dis-
solutions mutuelles de corps solides, sont de véritables
combinaisons chimiques & proportions variables, comme
le disait trés justement Berthollet. La formation des -mé-
langes isomorphes de sels est accompagnée de dégage-
ment de chaleur, de variations de propriétés aussi impor-
tantes que dans les sels doubles. Les propriétés de la
dolomie ne sont pas exactement la somme de celles du
carbonate de magnésie et de chaux, puisqu’elle est peu
attaquable par les acides. Lies combinaisons cristallisables
en proportions indéfiniment variables du soufre et du
sélénium, ou des métaux entre eux, different-elles du mé-
lange isomorphe ? C’est une simple question de sentiment;
on peut affirmer ce que I'on veut, puisque tous les corps
cristallisés sont pseudo-cubiques, comme l'a fait voir
M. Mallard, et, par suite, sensiblement isomorphes.

La transformation dimorphique du phosphore blanc en
phosphore rouge est encore une réaction chimique carac-
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SUR LES EQUILIBRES CHIMIQUES. 17

térisée par un ddégagement énorme de chaleur, des dif-
férences considérables entre les propriétés des deux corps
opposés. La transformation dimorphique du soufre octag-
drique en soufre prismatique ne se manifeste, au con-
traire, que par des phénoménes 4 peine sensibles bien
plus faibles que ceux gui accompagnent la fusion du sou-
fre ou sa volatilisation. Il n'y a pas non plus démarca-
tion possible entre les changementis d’éfats et les réac-
tions chimiques.

Il n'y avait entre les phénoménes physiques et chimi-
ques qu'une seule barriére, qui a ¢été supprimée par
H. Sainte - Claire Deville, c’est la réversibilité. Toutes
transformations réversibles, c'est-a-dire disparaissant
avec les causes qui les avaient amenées, ¢lévation
de température ou autre, étaient dites physiques,
c¢’'était le cas de la fusion par exemple ; toutes les trans-
formations non réversibles, telles que la combustion de
I'hydrogéne, étaient dites chimiques. Mais, devant les
analogies innombrables existant d’autre part entre ces
deux ordres de phénomenes, H. Sainte-Claire Deville,
par une vue profondément philosophique, était arrivé &
la conviction qu'il devait y avoir analogie aussi quant &
la réversibilité, que toutes les réactions chimiques de-
vaient devenir réversibles dans des conditions convena-
bles de pression et de température. Le fait est hors de
doute aujourd’hui et au-dessus de toute discussion; il ne
sera donc fait dans cette étude aucune distinction sem-
blable, on admettra que toutes les transformations phy-
sico-chimiques sont des faits de méme nature.

Maintenant on peut se poser une seconde question: y
a-t-il une distinction entre les phénomeénes physico-chi-
miques et les phénoménes mécaniques, la compressibilité,
Vélasticité par exemple. Evidemment la combinaison de
I'hydrogéne et de I'oxygeéne ne semble pas & premiére vue

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



18 RECHERCHES EXPERIMENTALES ET THEORIQUES

analogue A l'allongement d'un morceau de caoutchouc.
Mais si an lieu de rapprocher les deux termes extrémes,
on procéde de proche en proche, on sera aussi embarrassé
pour établir une démarcation que dans les cas des phéno-
meénes physiques et chimiques. Il y a passage gradué des
changementsd’état, et des transformations dimorphiques &
la simple dilatation calorifique, et celle-ci ne saurait guére
éire séparée de la dilatation produite par des actions
mécaniques. Le soufre, par exemple, éprouve des trans-
formations dimorphiques, fond et se se volatilise sous
Vinfluence d’une élévation de température. Ces transfor-
mations sont accompagnées d’absorption de chaleur, de
changement de volume; de plus, pendant qu'il est liquide,
si on continue a l'échauffer, on voit & chaque instant son
coefficient de dilatation, sa chaleur spécifique, sa cou-
leur, toutes ses propriétés se modifier progressivement.
Il est & I'état de transformation chimique continue. Un
corps dont le coefficient de dilatation, la chaleur spécifique
seralent constants éprouve-t-il des modifications d'une
nature essentiellement différente. Gela est bien doutecux,
et d’ailleurs il n’existe pas de corps jouissant de cette
constance conventionnelle. La dilatation d'un corps sous
I'action de la chaleur ne saurait donc étre distingude de
toutes les transformations physico-chimiques plus accen-
tuées qu’il est susceptible d’éprouver. Mais la dilatation
.d’un corps ne présente aucune différence,qu’elle soit pro-
duite par un changement de température ou un change-
ment de pression. L’effet produit par le phénomeéne phy-
sique ou le phénomeéne mécanique est identique.

Il y a donc continuité compléte entre les transforma-
tions physico-chimiques et les transformations mécani-
ques dont un méme corps peut étre le sidge. Toutes les
modifications qu'un corps peut éprouver dans une quel-
conque de ses propriétés appartiennent & une méme caté-
gorie de phénomeénes dont les lois doivent étre, sinon
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identiques, au moins extrémement semblables. Les lois
augjourd’hui bien connues des phénomeénes mécaniques
doivent par une généralisation convenable devenir appli-
cables aux phénomenes chimiques.

De la nature de Péquilibres; de la réversi-
bilité. — La nature de I'équilibre en particulier devra
étre semblable, qu’il s’agisse de transformations d’un
ordre quelconque. Prenons d'abord un exemple simple
d’'ordre purement mécanique, celui qui nous est fournt
par un corps flottant.

Un corps léger immergé dans I'eau s’élévera dans l'eau
jusqu’ala surface et s'arrétera & une certaine position dite
d'équilibre ; son déplacement est donc seulement Zimité.

Si on laissait tomber le corps dans le liquide au lieu
de I'y avoir immergé, il s’arréterait encore dans la méme
position. L'état d’équilibre est indépendant des états an-
téricurs par lequel le systéme est passé.

Si l'on vient & changer la densité du liquide, le poids
du flotteur, celui~ci se déplacera pour prendre une nou-
velle position d'équilibre. Cet état d’équilibre dépend donc
de certaines conditions que I'on rattache en mécanique &
certaines entités abstraites appelées forces. Pour éviter
I'emploi de ce mot vague, cause de fréquentes équivo-
ques, nous désignerons sous le nom de facteur de {'équi-
ltbre les diverses grandeurs dont les variations peuvent
entrainer une déformation d'un systéme actuellement en
équilibre. Le poids du corps flottant, la densité du liquide
sont dans le cas actuel les facteurs de I’équilibre.

Apreés avoir modifié la grandeur de I'un des facteurs
de ’équilibre, le poids du corps flottant, de maniére a
amener une déformation du systéme, si I’on raméne le
poids & sa valeur primitive, le corps flottant revient & sa
position primitive. La déformation du systéme est dite
reversible.
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Prenons en second lieu un exemple d'équilibre phy-
sique, la dilatation d’'une barre de métal soumise 4 l'ac-
tion de la chaleur; ici encore la déformation produite par
I'échauffement sera limitée et réversible, 1'état d’équili-
bre sera indépendant des états antérieurs du systéme; il

" dépendra seulement d'un facteur spécial, la température.
(Vest dans ce cas encore la réversibilité qui caractérise
I'état d’équilibre.

11 faut remarquer que la déformation limitée qui accom-
pagne souvent l'état d’équilibre n’est pas & elle seule
I'indication certaine d'un semblable état; toute défor-
mation limitée n'est pas nécessairement réversible. Un
corps immergé dans un liquide visqueux, un corps ri-
gueux placé surune surface inclinée pourront éprouver des
déplacements limités qui, dans aucun cas, ne seront ré-
versibles, la position d'arrét dépend des étals antérieurs
par lesquels le systéme est passé. Les lois de phéno-
ménes semblables sont entidrement différentes de celles
de l'¢quilibre proprement dit. On ne songerait jamais &
confondre sous une méme dénomination des choses aussi
différentes que le pseudo-équilibre résultant de la pré-
sence de résistances passives et l'équilibre des corps
pesants dans un systéme sans frottement.

Les réactions chimiques dans lesquelles je comprends
les changements d’état donnent lieu également & des
phénomeénes d’'équilibre ; elles peuvent s’arréter avant
d'étre completes dans un état stable indépendant des
états antérieurs du systéme, et les déformations du sys-
teme en équilibre sont réversibles, c¢’est-a-dire que 'état
du systéme redevient identique a lui-méme en méme
temps que les conditions extérieures au milieu desquelles
il est placd.

La vaporisation de l'eau, la fusion de la glace, la trans-
formation dimorphique de l'iodure d’argent, la dissocia-
tion du carbonate de chaux, l'efflorescence des sels, la
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dissociation de la vapeur d'iodure de mercure, de la va-
peur d’iode, la dissolution des sels, la décomposition du
sulfate de mercure par ’eau, les doubles décompositions
des sels, 1'éthérification, l'action de la vapeur d’eau sur
le fer sont des exemples bien connus d'équilibres chi-
miques.

Prenons, par exemple, la dissociation du carbonate de
chaux. Un certain poids de ce corps enfermé dans un vase
clos et chauffé 4 812 degrés se décompose, mais la dé-
composition reste limitée, elle s'arréte dés que la pres-
sion de l'acide carbonique est de 1 atmosphére. A la
méme température de 'acide carbonique et de la chaux
en proportion équivalente au carbonate employé se com-
binent partiellement pour arriver & un mélange de carbo-
nate, d'acide carbonique et de chaux identique & celui
qui provient de la décomposition du carbonate. L’état
d'équilibre est donc indépendant des dtals antérieurs du
systéme. Enfin si on éléve la température, la décomposi-
tion augmente, la température est donc un facteur de
I'équilibre. A la lempérature de 870 degres, la tension
de 'acide carbonique décomposé a doublé ; mais si on
rameéne la température a 8§12 degrés, la tension de 'acide
carbonique reprend sa valeur primitive de 1 atmosphere.
Les déformations du systéme considéré sont donc re-
versibles. Ce sont bien 13 tous les caractéres reconnus
antérieurement dans les équilibres mécaniques. »

La réversibilité dans les réactions chimiques est par-
fols assez diflicile & reconnaltre; celles-ci ne se produisent
jamais avec une vitesse instantanée, et sion ne leur laisse
pas le temps de se produire, il semble parfois qu'en par-
tant des deux états opposés d'un méme systéme on n’ar-
rive pas a la méme limite. Dans l'éthérification, par
exemple, la limite n’est atteinte & la température ordi-
naire qu’aprés plusieurs années; dans la dissociation de
I'acide iodhydrique, de l'oxyde d'argent, l'efflorescence

)
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des sels, la transformation dimorphique du soufre, de
I'iodure de mercure, ¢’est encore par journées qu’il faut
compter le temps nécessaire; pour la dissociation du car~
bonate de chaux, de I'hydrate de chlore, quelques heures
suffisent. Dans la vaporisation, la fusion de T'ean ct des
métaux, la dissociation de la vapeur d’eau, c’est & peine
§'1l faut compter par fractions de seconde le temps néces-
saire, mais cette durée pourtant n’est jamails nulle. On
ne s’cst pas toujours préoccupé assez du temps néces-
saire & 'achévement des rcéactions, et les résultats d’'un
grand nombre d’expériences sur les équilibres chimiques
se sont ainsi trouvés faussés.

T.a réversibilité d'une transformation est souvent mas-
quée par une altération irréversible qu’éprouve acciden-
tellement un des corps en présence. Soit un ressort formé
de plusieurs brins de caoutchouc auquel on suspend un
poids. C’est 1a un systéme en &quilibre dont les déforma-
tions sont réversibles, mais si on fait varier la grandeur
du poids dans des limites trop considérables un des brins
de caoutchouc pourra se casser. Il est bien certain alors
qu'en ramenant le poids & sa grandeur primitive le res-
sort ne reprendra pas sa longueur premiére., La défor-
mation d'un ressort est pourtant parfaitement réversible,
mais, dans le cas actuel, on a considéré.deux ressorts
différents. Le passage seul du ressort intact au ressort
altéré n’est pas réversible.

Des anomalies semblables se produisent fréquemment
dans les transformations chimiques. Prenons, par exem-
ple, de l'iodure jaune de mercure, il est soluble dans I'al-
cool. Sa dissolution donne lieu & un phénomeéne d’équi-
libre réversible; mais il arrive souvent au cours des
expériences que l'iodure jaune se transforme spontané-
ment en iodure rouge. La dissolution de ce nouveau
corps sera encore réversible, mais si l'on voulait com-
parer la solubilité de licdure de ‘mercure avant et
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apres sa transformation, on trouverait des coefficients de
solubilité différents. De méme, en chauffant du phosphore
blanc on obtient une tension de vapeur déterminée & une
température donnée. La vaporisation du phosphore blanc
est réversible. Mais bientd6t le phosphore blane se change
en phosphore rouge et la tension de vapeur limite & une
température donnée prend une valeur différente. 1.'alté-
ration du corps mis en expérience est rendue trés nette
dans les exemples précédents par les changements de
coloration, mais il n’en est pas toujours ainsi. La dissolu-
tion du sulfate de soude dans 'eau & la température ordi-
naire peut donner trois coefficients de solubilité distincts
suivant que 'on a affaire au sel anhydre, au sel & sept ou
4 dix molécules d'eau. En mettant en expérience du sel
anhydre, il se transforme spontanément au bout d’'un cer-
tain temps en sel & THO si on opére en tube scellé, et en
sel 2 10HO si on opére & l'air libre. On congoit que des
altérations semblables des corps en expérience puissent
passer inapergues ; ¢’est 14 sans doute qu’il faut chercher
Pexplication de certaines anomalies signalées par divers
savants. D'apres M. Joulin(*), le carbonate de manganeése
présenterait des tensions limites de dissociation diiléren-
tes, suivant que I'on a ou non chauffé préablement ce
corps & 200 degrés; il est trés probable qu’a une tempé-
rature élevée ce sel éprouve une transformation dimor-
phique non réversible. D'aprés M. Engel (**), la décompo-
sition par I’eau du bicarbonate double de magnésie et de
potasse conduit & des limites différentes suivant les états
antérieurs par lesquels a passé le systéme. Le dimor-
phisme et les différents états d'hydratation du carhonate
de magnésie suffisent sans doute pour en donner I'expli-
cation.

- (*) Ann. de phys. et chim., 1873, t. XXX, p. 276.
(**) C. r., t. CI, p. 749,
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Si parfois la réversibilité d'une transformation chimi-
que peut passer inapercue, il peut arriver inversement
qu'une transformation non réversible paraisse létre. 1l
ne suffit pas en effett pour qu'une fransformation soit
réversible qu’il soit possible de ramener le systeme &
son état initial par un procédé quelconque, il faut qu'il
puisse y revenir en passant par les mémes éfats inter-
médiaires que dans la transformation primitive. Ainsi en
mettant en cemmunication deux réservoirs & des niveaux
différents, l'eau s’écoulera du plus élevé dans le plus
bas, ¢t I'on pourra ramener 'eau dans le réservoir su-
périeur avec une pompe. L'eau revient & son point de
départ, elle suit un cycle fermé de déplacement, qui n’est
pas réversible, car 1l ne peut étre suivi que dans un seul
sens, De méme, l'iodure jaune de mercure se transforme
spontanément A la température ordinaire en iodure
rouge, et 'iodure rouge peut étre ramené a l'état d'io-.
dure jaune en le chauflant & 160° et refroidissant, ou dis-
solvant dans 'alcool et évaporant. C’est la encore un
cycle de transformation fermé, mais non réversiblae.
Cette transformation de l'iodure jaune en iodure rouge
4 la température ordinaire ne doit donc pas étre consi-
dérée comme rentrant dans la catégorie des equilibres
chimiques. Cette transformation est réversible & une
seule température, & 160°; 14 seulement il y a équilibre.
De méme pour la transformation du phosphore blanc en
phosphore rouge que l'on cite souvent, mais & tort,
comme un exemple d’équilibre chimique. Dans toutes les
expériences faltes jusqu'ici, on n'a jamais obtenu la trans-
formation réversible des deux variétés du phosphore. On
lui a seulement fait décrire un cycle fermé, transforma-
tion directe non réversible du phosphore blanc en phos-
phore rouge, vaporisation du phosphore rouge et conden-
sation de la vapeur & I'état de phosphore blanc. Il est
certain qu'a une température donpée cette transforma-
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tion deviendrait réversible comme celle de I'iodure de
mercure, mais jusquicl on n’a pas réussi & se placer
dans les conditions voulues.

_Infin, il faut bien se rappeler que toutes les réactions
limitées ne sont pus réversibles, pas plus que ne l'est le
“déplacement d'un flotteur dans un liquide visqueux, d'un
corps solide frottant sur un autre. Le zinc, par exemple,
s'oxyde superficiellement & l'air, mais la réaction s'ar-
réte bientdt, elle est limitée. Il n'y a évidemment pas la
d’équilibre chimique, la formation d’une couche imper-
méable d’hydrocarbonate de zinc empéche le contact du
métal et de Voxygéne et arréte seule la réaction. Le
mécanisme du phénoméne ne fait de doute pour personne
dans ce cas; mais l'évidence n’est pas toujours la méme.
La carbonatation de la chaux par exemple n’est jamais
compléte ; pour reconnaitre la réversibilité de la dissocia-
tion du carbonate de chaux, il faut que la chaux soit en
trés grand excés par rapport & l'acide carbonique qui
doit entrer cn combinaison. Sans cela on voit bientdt la
réaction se ralentir et finir par s’arréter completement,
méme aux tempéfratures o la tension de dissociation du
carbonate de chaux est insensible. On se trouve alors en
présence d'une réaction limitée analogue & I'oxydation du
zine. La combinaison est arrétée par des résistances pas-
sives dont la nature peut nous échapper plus ou moins
completement, mais dont il ne faut pas pour cela con-
fondre les effets avec les phénomeénes d’équilibre propre-
ment dit. De semblables réactions limitées paraissent
pouvoir se produire dans les systémes gazeux eux-mé-
mes; cela semble du moins résulter des expdriences de
M. Ditte sur la dissociation de 1'hydrogeéne s¢lénié.

Quoi qu’il en soit, toutes les réactions limitées dont la
réversibilité n'a pu étre établie par V'expérience ou au
‘moins rendue extrémement vraisemblable par ce que l'on
sait des réactions analogues, doivent étre distinguées avec
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soin des équilibres proprement dits. Il ne faut pas chercher
a faire rentrer les unes et les antres sous des lois commu-~
nes, pas plus qu'en mécanique, dans1'étude deslois dela pe-
santeur, on ne confond les systémes dans lesquels il existe
des résistances passives avec ceux qui n’en présentent
point. On ne songerait jamais & déterminer la direction de la
verticale ense servantd’un pendule porté sur des tourillons
4 frottement dur. Ce n'est pas davantage dans I'étude des
réactions chimiques non réversibles qu’il faut chercher a
reconnaitre leslois de I'équilibre. Tantquel’'onne s’est pro-
posé que de formuler des régles empiriques vraies seule-
ment dans la majorité des cas, le mal n’était pas grand de
confondre ensemble des faits de nature différentc; on en
était quitte pour ranger ensuite quelques-uns d’entre eux
dans la catégorie des exceptions. Mais aujourd'hui nos con-
naissances chimiques sont assez avancées pour que nous
puissions prétendre arriver 4 établir les lois rigoureuses
des phénomenes d'équilibre. Ce n’est plus la majorité des
cas, c'estla totalité des cas qu'il faut embrasser. Une seule
exception suffit pour établir la fausseté d'une loi; le nom-
bre des cas favorables peut tre énorme, cela ne prouve
rien. Gonsidérons, par exemple, la transformation du phos-
phore blanc en phosphore rouge; le phosphore blanc se
transforme par échauffement en phosphore rouge avec dé-
gagement de chalewr. Si 'on faisait de cette réaction un
phénomene d’équilibre, elle serait une exception au prin-
cipe de 'opposition de l'action et de la réaction que je
formule plus loin, et la seule connue, cela suffirait pour
en établir I'inexactitude. Si j’insiste ainsi longuement sur
la distinction bien connue des phénomeénes réversibles et
non réversibles, ¢’est que les chimistes n’ont pas toujours
accordé & ces considérations Pattention qu’elles méri-
tent : en ne respectant pas suffisamment cette distinc-
tion importante, ils ont introduit de grandes complica-
tions dans I'étude des équilibres chimiques.
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Equilibres complexes. — Les équilibres considé-
rés jusqu'ici étaient simples par leur nature, mais on
cong¢oit facilement 'existence d’équilibres complexes ré-
sultant de la juxtaposition ou de la superposition de plu-
sieurs de ces phénomeénes simples; tantét les divers phé-
noménes simples se succédent pendant les déformations
du systéme en équilibre, tantdt ils se produisent simulta-
nément. Les systémes mécaniques peuvent en donner de
nombreux exemples, j'en citerai seulement deux. En pre-
mier lieu, un flotteur se déplacant dans deux liquides
superposés de densité différente. En traversant la sur-
face de séparation, il doit y avoir un changement brus-
que dans la loi de son déplacement; ¢’est le cas de denx
équilibres simples se succédant l'un & l'autre. En second
lieu, comme exemple d’équilibres simultanéds, on peut
prendre un flotteur renfermant une masse gazeuse com-
pressible. Il y a simultanément équilibre de la masse
gazeuse soumise & des pressions variables, équilibre du
flotteur dont le volume est variable par le fait de la com-
pression de la masse gazeuse. L’étude de semblables
phénomeénes est trés complexe tant qu’on n'a pas réussi
3 faire 'analyse des divers phénomenes élémentaires qui
les composent. 8il'on ne soupconnait pas, dans le premier
cas la présence du liquide sous-jacent, dans le second
cas celle de la masse d’air compressible, on se trouve-
rait en présence d’anomalies qui sembleraient inexplica-
bles par les lois seules de la pesanteur.

Les équilibres complexes sont trés fréquents dans les
réactions chimiques ; comme exemple d’équilibres suc-
cessifs, je citerai d'abord la vaporisation de l'eau et de la
glace de part et d'autre de la température zéro. La courbe
des tensions de vapeur doit présenter une variation brus-
que A cette température; le méme fait se produit comme
je T'aifait voir pour la tension de dissociation de I'’hydrate
de chlore & la température de congélation de l'eau de
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chlore. Il en est de méme encore pour les courbes de so-
lubilité des sels présentant des changements réversibles
d’hydratation comme le sulfate de soude ou des transfor-
mations dimorphiques comme l'azotate d’ammoniaque.
Taute d’'avoir saisi la raison d'étre des irrégularités appa-
rentes des courbes de solubilité, la plupart des auteurs
de travaux sur ce sujet, s'inspirant d'une idée mal enten-
due du principe de continuité, ont fait disparaitre tous
les angles saillants de ces courbes par des raccords plus
ou moins fantaisistes. Les décompositions des sels par
I'eau présentent les mémes phénoménes; pourle chlorure
d’antimoine, la transformation de I'oxychlorure ShO*Cl
en Sh?’0*Cl ameéne des perturbations analogues au chan-
gement d’hydratation des sels; de méme encore, pour la
double décomposition saline, quand la concentration de-
vient suflisante pour amener la précipitation d'un sel dis-
sous. _

Comme exemple d’équilibres simultanés, je citerai: la
vaporisation du chlorhydrate d’ammoniaque qui parait
donuer un mélange de la vapeur du sel et des produits
de sa dissociation qui sont en équilibre entre eux et en
méme temps avec le sel solide; la vaporisation du soufre,
de tout point comparable & celle du chlorhydrate d’ammo-
niaque si 'on admet pour sa vapeur deux états molécu-
laires distinets correspondant aux deux densités limites;
la décomposition des sels, du sulfate de mercure par
exemple, par de l'eau renfermant un acide étranger tel
que l'acide chlorhydrique; la solubilité des sels dont la
dissolution renferme simultanément plusieurs hydrates
différents, telle que celle du chlorure de calcium dans I'eau,
du chlorure de cobalt dans I'eau acidulée chlorhydrique.

Des variétés de PPéquilibre. — La nature de

I'équilibre présente diverses variétés, on distingue comme
cas géndral :
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L’équilibre proprement dit ou-équilibre stable.
L’absence d'équilibre.

Comme cas particulier :

1’équilibre indifférent.
L’équilibre instable.

L’équilibre stable sera celui d'un flotteur plus léger
que l'eau; déplacé de sa position d'équilibre, il y revient
aussitét que la cause qui I'a déplacé a disparu. (G'est 1'é-
quilibre proprement dit, celui dont j’ai exclusivement
parlé jusquiici. Il v’y a pas lieu d’y revenir & nou-
veal. .

1’absence d’équilibre est I'état d’'un corps retenu par
une résistance passive en dehors de sa position d'équi-
libre. G'est I'état d’'un flotteur plus lourd que l'eau sup-
porté par la tension d'un fil susceptible d’dtre rompu.
Dans les réactions chimiques, c’est 'état_d'un systéme
susceptible d’éprouver, comme le flotteur précédent, un
déplacement non réversible dans les conditions ou il se
Erouve; le mélange d’hydrogene et d’oxygene & la tempdé-

“rature ordinaire qui tend & former de l'eau, tous les
corps explosifs, l'eau en surfusion ou en surchauffe, etc...
On a pris I'habitude en chimie de dire que ces corps sont
a l'état d'équilibre instable ; c’est 1a une expression
vicieuse, on devrait dire qu'ils sont hors d'équilibre.

Dans certaines positions particuliéres, un systéme en
¢quilibre pourra pour une variation infiniment faible de
l'un des facteurs passer de 1'état d’équilibre & 'absence
d’équilibre; le passage peut s'effectuer de deux facons
distinctes : soit un flotteur plein plus léger que I'eau dont
on augmente progressivement le poids, il s’enfonce pro-
gressivement jusqu'au moment ot sa densité moyenne
est égale & celle de I'eau. A ce moment, il est compléte-
ment immergé et nne surcharge infiniment petite suffit
pour lui donner un déplacement indéfini; il descend jus-
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qu'au fond du liquide et vient s’appuyer sur le fond. A
partir de ce moment, il est hors d’équilibre. En dimi-
nuant de nouveau le poids, il recommencera & flotter.
C'est l'équilibre indifférent, caractérisé par ce fait qu'une
altération infiniment petite de I'un des facteurs améne
une transformation du systéme qui est compléte et ré-
wersible. En chimie, c¢’est le cas de la fusion de la glace,
de la vaporisation de I'eau, de la dissociation du carbo-
nate de chaux & pression constante.

Considérons maintenant un flotteur constitué par un
vase creux dont les parois soient plus denses que l'eau.
En le surchargeant progressivement le liquide viendra
affleurer le bord de la cavité, puis brusquement la rem-
plira complétement et le flotteur counlera & fond. La
position limite sera celle d’équilibre instable. Une sur-
charge infiniment petite suffira pour provoquer une trans-
formation indéfinie, mais non réversible du systeme. On
ne connait guére en chimie d’exemple semblable, ¢’est-
a~dire de systéme passant brusquement et d’'une facon
non réversible de 1'équilibre & 1'absence d’équilibre ou &
un autre état d'équilibre pour une grandeur déterminée
des facteurs de 'équilibre.

Dans les équilibres complexes il peut arriver qu'un
systéme puisse se déplacer ou se déformer dans différentes
directions ; que dans certaines directions les transforma-
tions soient réversibles et ne le soient pas dans d’autres,
c’est-a-dire que le corps soit en équilibre par rapport a
certaines déformations et ne le soit pas par rapport &
des déformations qui se produiraient dans une direction
différente.

Comme exemple mécanique, je citerai un flotteur creux
en bois ou en toute matidre plus légdre que I'can, qui
peut normalement éprouver au milieu du liquide des dé-
placements réversibles. Vient-on & crever la paroi, il se
remplira d’eau, éprouvera un déplacement non réver-
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sible pour aller atteindre une nouvelle position d'équi-
libre. En chimie on frouverait de nombreux exemples
de sy-stémeLQuthhE dont les déformations sont
réversibles dans certaines directions et ne le sont pas
dans d'autres. La sursaturation des sels rentre dans cette
catégorie, A la température ordinaire une solution sa-
turée de sulfate de soude anhydre est en équilibre au
contact du sel anhydre, mais trés facilement elle cris-
tallisera en donnant du sel & sept molécules d'ean et
une nouvelle dissolution moins saturée correspondant
4 un état d’équilibre plus stable. Celle-ci & son tour
pourra laisser cristalliser du sel & dix molécules d’eau
pour arriver & un nouvel état d’équilibre le plus stable
de tous. De méme le phosphore blanc chauflé au contact
de sa vapeur saturée est & I'état d'équilibre, mais bientidt
le phosphore passe ala variété rouge, la tension de vapeur
diminue en méme temps et il se produit un nouvel état
d’équilibre plus stable que le précédent. Il est impor-
tant, comme je I'ai dit précédemment, de distinguer dans
- ces phénoménes les transformations réversibles de celles
qui ne le sont pas.

De Pobjet d’une étude sur les équilibres. —
Ces préliminaires posés, le but de I'étude des phénomenes
d’équilibre se trouve nettement indiqué. 1l s’agit, dans
chaque cas particulier, de déterminerles facteurs de I'équi-
libre, puis les relations numériques qui doivent exister
entre les grandeurs de ces facteurs agissant sur un sys-
téme donné pour que ce dernier soit a I'état d’équilibre.

En reprenant le méme exemple du flotteur, l'analyse
compléte du phénomeéne nous apprend que les facteurs de
I'équilibre susceptibles de variations arbitraires sont au
nombre de deux :

Le poids du corps P;
Le poids du liquide déplacé P".
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La relation numérique de ’état d’équilibre est
P ="P.

Des liaisons des systémes en équilibre. —
Cne étude semblable suppose connues & l'avance les
liaisons auxquelles chaque systéme considéré est soumis.
Si au lieu de prendre un systéme simple sans liaisons
comme l'est un flotteur isolé, nous prenons un systéme
de deux f{lotteurs attachés par des fils & des poulies de
diametres différents fixées sur un méme axe, nous ne
pouvons chercher & déterminer les conditions d’équilibre
que sinous connaissons au préalable les diameétres relatifs
des deux poulies. I’équation d’équilibre serait alors :

P—P =K(P,—P),
en appelant K le rapport des rayons des poulies.

En chimie la dissolution d'un sel dans ’eau sera un cas
d’équilibre simple dépourvu de liaisons. La dissolution
d'un hydrate au contraire sera un systéme & liaisons; il
y aura une relation nécessaire entre la quantité d'ean
mise en liberté et celle du sel anhydre formé simulta-
nément, de méme que pour les flotteurs précédents il y a
une relation nécessaire entre leurs déplacements simul-
tanés. La connaissance de ces relations nécessaires, celle
de la formule des composés chimiques doit donc précéder
I'étude des conditions d’équilibres. Nous voyons ainsi
que la loi des proportions définies ne parait intervenir
dans les équilibres chimiques que sous forme de liaisons,
qui agiront sur la grandeur de certains coefficients des
formules sans avoir aucune influence sur les lois de
I'équilibre, pas plus que, dans I'équilibre des systémes
pesants, les poulies, les leviers ne modifient 'application
des lois générales de la pesanteur. Des dimensions de
ces divers organes dépendent seulement certains coeffi-
cients laissés indéterminés dans les formules générales
de l'équilibre des machines.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



SUR LES EQUILIBRES CIIMIQUES. 33

CHAPITRE II.

FAGTEURS DE L'EQUILIBRE.

GENERALITES,

La détermination des facteurs de I'équilibre chimique
est le premier point & aborder. Jusqu'ici on s'est peu
préoccupé de cette question dans son eusemble. On a
étudié, dans un grand nombre de cas particuliers, les
circonstances qui influalent sur l'équilibre sgns chercher
4 faire aucun rapprochement de ces cas divers, sans
chercher A en déduire aucune régle générale. Pour citer
un exemple bien connu, celui de la décomposition des
sels par l'eau, on admet que, tantét la concentra-
tion du sel mis en présence influe sur Vétat d'équi-
libre (bicarhonate de chaux, d’apres M. Schleesing) (%),
tantot qu'elle n'influe pas (sulfate de mercure, d'aprés
M. Ditte) (*). Il y avait 1a une contradiction frappante. En
fuit les facteurs de I'équilibre chimique sont les mémes
queiles que soient les réactions considérées et ils sont
beaucoup moins nombreux qu’on ne le suppose souvent.
Ils se divisent en deux catégories distinctes :

1° Les facteurs externes de l'équilibre, dont la grandeur
peut étre modifiée indépendamment de toute altération du
systéme en équilibre. Je montrerai qu’ils sont au nombre
de trois :

Température;
Force dlectromotrice;
Pression;;

(*) Schleesing, C. 7., 1872, 24 juin et 8 juillet.
(**) Dilte, C. 7., 1874, p- 915, 956, 4254.
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correspondant aux trois formes de’énergielibre : chalewr,
électricité et travail.

2° Les facteurs internes de 1'équilibre dont la grandeur
est intimement liée & P’état du systéme en équilibre. On
peut les classer sous trois chefs différents suivant qu’ils
dépendent :

de la nature chimique des corps en présence,
de I'état physique —
de la condensation —

toutes circonstances auxquelles se rapporte 1'énergie in-
terne des corps.

FACTEURS EXTERNES.

Chaleur. Temperature. — La température est évi-
demment un des facteurs de l’équilibre; son influence
est tellement manifeste que je ne m’arréterai pas &
I’établiv. De l'eau, du carbonate de chaux enfermés
dans une capacité close et chauffés a une température
‘convenable donnent une certaine quantité de vapeur d’ean,
d'acide carbonique, puis la réaction s'arréte. En élevant
la température, 1'état d’équilibre est troublé, la transfor-
mation devient plus compléte. De méme pour la disso-
ciation de la vapeur d’iodure de mercure, de la vapeur
d’lode, de la dissolution des sels, de leur décomposition
par l'eau. .

Lumiére. — Mais la chaleur peut se présenter sous
deux moides différents ; sous un premier état elle manifeste
sa présence par l'augmentation de volume du corps, par
la température, c’est celui que nous venons d’'étudier.
Sous un second état, elle constitue la chaleur rayonnante,
la lumiére. Ces deux modes de la chaleur peuvent se pro-
pager, exister simultanément dans les corps transparents
tout en restant parfaitement distincts. Il n'y a pas de
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raison pour qu’au point de vue chimique ces deux modes
de la chaleur se comportent de la méme fagon. En fait,
la lumiere, c’est-a~dire la chaleur rayonnante, détermine
des phénomeénes particuliers, par exemple I'altération des
sels haloides d'argent qui est utilisée dans la pholo-
graphie. L’élévation de température scule ne fait pas
passer au violet le chlorure d’argent. En est-il de méme
pour les systémes en équilibre chimique, la lumieére, la
chaleur rayonnante provoquent-elles des transformations
réversibles différentes de celles qui sont dues 4 la simple
élévation de température amenée par I'absorption de cha-
leur? Cela semblerait naturel @ priori; mais, en [ait, la pres-
que totalité des réactions chimiques provoquées par la
lumiére ne sont pas réversibles : altération des sels d’ar-
gent, de mercure, de plomb; oxydation des matiéres orga-
niques par le bichromate de potasse, le perchlorure de
fer, etc. I1 n’en est qu'une, & ma connaissance, pour la-
quelle il se peut qu'il en soit ainsi, bien que rien ne le
prouve, c’est la décomposition de 'acide carbonique par
les feuilles des végétaux sous Iinfluence de la lumidre.
L’oxygeéne misen liberté peutréoxyder des matiéres carbo-
nées, pour régénérer 'acide carbonique. Il y a donc cer-
tainement 1& un cycle fermé, mais il est impossible de dire
§'il résulte d'une suite de transformations toutes réversi-
bles; cela semble peu vraisemblable. Dans tous les phé-
nomenes d'équilibres ot 1'on a analysé l'action de la lu-
miére, on a seulement reconnu que le systéme atteignait
plus rapidement 1'état d’équilibre correspondant aux con-
ditions de température et de pression o il se trouvait,
sans que cet état soit aucunement altéré. G’est 1a la con-
séquence que l'on peut tirer des expériences de M. Le-
moine (*) sur l'acide iodhydrique, de M. Foussereau (**)
sur I'altération des dissolutions de chlorure d’or.

(*) Lemoine, Ann. de phys. et de chimie, 1877, t. XII, p. 145.
(**) Foussereau, 4Ann. de phys. et de chimie, 1887.
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On peut donc conelure de 'ensemble de ces faits que la
chaleur rayonnante n'intervient comme facteur de I’équi-
libre que d'une fagon tout & fait accidentelle, si méme
elle le fait jamais.

Electricité. Force électromotrice. — Dans tout
équilibre ott les deux élats opposés du systéme con-
sidéré mne sont pas mélés, une différence de force
électromotrice & la surface de séparation entraine une
altération dans 1'état d'équilibre. Soit une pile A deux
liquides : cuivre — sulfate de cuivre, mercure — sulfate
de mercure, dont les métaux sont mis en communication
avec les armatures d'un condensateur, d'une bouteille de
Leyde chargée a l'avance. Un courant traverse 'électro-
lyte par suite de la décharge de la bouteille et en méme
temps du cuivre se dépose et du mercure se dissout;
quand la force électromotrice est tombée & une valeur
convenable toute réaction s’arréte, il y a équilibre. Si on
vient & augmenter la charge du condensateur la réaction
recommence, si au contraire on la diminue la réaction se
renverse, le cuivre se redissout et le mercure se précipite.
Il v a donc bien 1a transformation limitée et réversible.
De méme si nous prenons une dissolution d'un sel de
plomb, le courant précipite sur un des électrodes du
plomb métallique et sur 'autre du peroxyde; la réaction
est encore réversible, c’est le principe méme des ac-
cumulateurs ou piles secondaires. Les phénomenes de
polarisation voltaique sont du méme ordre; ils ne
different de 1'électrolyse proprement dite que parce que
la force électromotrice d'équilibre varie avec 'épaisseur
du corps déposé sur les électrodes tant que cette épais-
seur n'est pas suffisamment forte.

Magnétisme. — De méme que la chaleur, 1'électri-
cité peut faire sentir son action de deux fagons bien
distinctes dans les corps conducteurs od elle se déplace
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en vertu des différences de force électromotrice, ou dans
les corps placéds & distance ou elle agit par influence en
donnant naissance & des phénomeénes d’induction, & des
phénomeénes magnétiques. Son action sous cette seconde
forme se fait-elle sentir sur les systdmes chimiques en
provoquant des déformations réversibles? Cette quostion
n'a pour ainsi dire pas été abordée jusqu'ici au point de
vue expérimental.

Travail. Pression. — L'action du ¢roisitme fac-
teur externe de l'équilibre est également bien nette.
Les systémes en équilibre, eau et vapeur; eau et glace;
carbonate, chaux et acide carbonique; iodure d'argent
hexagonal et cubique, soumis & des pressions variables
éprouvent des variations correspondantes. Une augmen-
tation de pression provoque un acecroissement dans la con-
densation de la vapeur d’eau, dans la fusion de la glace,
la combinaison de l'acide carbonique, la production de
Tiodure cubique. Je n'insiste pas davantage sur ces faits
bien connus.

Condensation superficielle. — 1l faut rapprocher de
cette influence de la pression celle de la condensation a
la surface des solides. Son role a déja été mentionné dans
les phénomenes de polarisation voltaique. Il se fait éga-
lement sentir en 'absence de toute production d’électri-
cité. Un liquide étendu en couche mince sur un solide a
une tension de vapeur d’autant plus faible que son épais-
seur est plus petite. G'est & la méme cause que se rat-
tachent la condensation des gaz par les corps poreux, la
variation du coefficient de solubilité des sels condensés
sur les précipités tres divisés comme la chaux sur I'oxyde
de fer, sur le phosphate tricalcique et sur le silicate mo-
nocalcique. Cet entrainement des corps dissous par les
précipités est une des causes d'erreur les plus impor-

tantes que 1'on rencontre dans les analyses chimiques.
3
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FACTEURS INTERNES.

Nature chimique. — (Que la nature chimique des
corps en présence ait une influence sur 'état d’équilibre,
c’est une chose trop évidente pour qu'il y ait lieu de s’y
arréter. Un oxyde & I'état de dissociation et, par suite, au
contact d'oxygéne 4 une certaine tension, ne peut étre
remplacé par un autre oxyde sans que cette tension de
dissociation varie. Deux oxydes différents d'un méme
corps ou de deux corps différents n’ont pas, a toute tem-
pérature, la méme tension de dissociation. Des expérien-
ces nombreuses le font voir. De méme, les coefficients de
solubilité de divers hydrates d'un méme scl ne sont pas
les mémes 4 la méme température. Ce fait a été mis
hors de doute par l'expérience de Loewel sur le sulfate
de soude. '

Les courbes de solubilité, de tension, de dissociation de
corps différents, sont donc également différentes; mais
n’ayant généralement pas la méme inclinaison elles pour-
ront se couper en un point auquel se réalisera acciden-
tellement 1'égalité des tensions de dissociation, des coef-
ficients de solubilité.

Etat physique. — L’analogie ahsolue des phénome-
nes de changements d’état avec les phénomeénes physiques
permet de preévoir que les considérations précédentes
s'appliquent encore & un méme corps intervenant sous
des états différents. Un corps solide et un corps liquide,
deux états dimorphes du méme corps, n'ont pas, en gé-
néral, la méme tension de vapeur, le méme coefficient de
solubilité, Mais ’écart est parfois assez faible pour que
Pexpérimentation directc ne puisse le vérifier. Ainsi,
entre l'eau en surfusion et la glace & la méme tempéra-
ture, on ne peut reconnaitre de différence pour les ten-
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sions de vapeur. On le fait, au contraire, trés aisément
pour les deux variétés dimorphes du phosphore. On re-
connait de méme trés facilementla différence de solubilité
des variétés dimorphes du chlorate de soude, de l'azo-
tate de potasse. Dans un systéme en équilibre ou inter-
terviennent un grand nombre de corps différents, il suffit
du changement de I'état physique d'un seul d’entre eux
pour modifier complétement 1'état d’équilibre. G'est ainsi
que j'ai montré pour 'hydrate de chlore que, & la tempé-
rature de —6°, le passage de I'eau de V'état liquide en
surfusion 3 I'état solide fait varier la tension du chlore
de 40 p. 100 ().

Tension de dissociation de '’hydrate de chlore & —6° :

Eausolide..... ..o 250==
— liquide.. . ... . ... ... ... 150
Condensation. — L’état d'équilibre d'un systéme

de plusieurs corps en présence est immédiatement trou-
blé quand on vient & augmenter la quantité de I'un
d’eux renfermé dans le systéme considéré; c’est-3-dire
i augmenter sa pression dans les mdélanges gazeux, la
concentration de sa dissolution dans les mélanges liqui-
des, en un mot sa condensation, si 'on convient de dési-
gner, d'une fagon géndrale, par ce terme la quantité de
matiére renfermée dans 'unité de volume. Cette influence
de la condensation dont on peut citer un grand nombre
d’exemples bien connus, est généralement désignée sous
le nom d’action de masse. Je citerai, entre autres, les
réactions limitées suivantes qui peuvent devenir com-
plétes dans une direction ou dans 'autre suivant que 'on
fait varier la condensation d’'un des corps en présence
dans un sens ou dans le sens opposé :

(*) Le Chatelier, C. r., 1884, t. XCIX, p. 1074.
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NaO,HO0,2C0-+2HS > NaS, HS 4 2HO + 2C0?,

Fe?0% 4 3H >2Fe + 3HO,

Fe'0®+ 3CO 77 2Fe + 3CO1,

Fe'0® + 3HCl 2 Ee?Cl* 4+ 3HO,

Ba0,S0*+ NaO,GC0* > Ba0,C0%+ Na0,S0%
Cette influence de l'excés de condensation de l'un des
corps en réaction pour rendre une réaction limitée plus
compléte est utilisée, du reste, constamment dans les
opérations de la chimie analytique, ou dans celles de la
chimie industrielle.

11 est donc bien établi que, dans un trés grand nombre
de cas, la variation de condensation d'un seul élément
suffit pour altérer 1'état d'équilibre d'un systéme’, mais
est-ce un facteur nécessaire de 1'équilibre, peut-on affir-
mer qu'il n’y a pas de circonstances oit cette influenece ne
se manifeste? Il ne servirait a rien, pour I'établir, de ci-
ter un nombre de faits concordants aussi grand qu'on le
voudraj ce qu'il faut, ¢’est montrer qu’il n’y a aucune
exception connue A cette régle. Parmi toutes les expé-

" riences faites jusqu'ici, il n'y a, & ma connaissance,
que celles de M. Ditte ("), sur la décomposition des sels
par l'eau, qui soient en désaccord. l.es conclusions de
ces expériences, reproduites par tous les traités de chi-
mie élémentaire, sont tellement accréditées qu’elles mé-
ritent une discussion spéciale. D’'aprés M. Ditte, la dé-
composition d'un sel soluble par l'ean avec formation
d'un sous-sel insoluble, celle du sulfate de mercure par
exemple :

3(Hg0,S0%) + Aq = 3Hg0,S0*+ 2(SO%Aq),
serait limitée par une quantité constante d'acide sulfu-
rique renfermée dans l'unité de volume, par suite indé-

pendante de la quantité de sel neutre dissoute dans le
méme volume. En fait, les expériences de M. Ditte et

(*) Ditte, C. r., 1874, p. 915, 956 et 1254.
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celles que j’al faites sur le méme sujet ne montrent rien
de semblable; en analysant la liqueur surnageant le pré-
cipité on trouve des quantités d’acide sulfurique et de
mercure croissant avec la quantité de sel mise en expé-
rience, ainsi que le montre le tableau suivant qui résume
les résultats d’une de mes séries d’expériences ; les chif-
fres représentent le nombre d’équivalents par litre.

Décomposition du sulfale de mercure par l'eau & 13°.

Hg0,S0%. ... 0318 0,388 0,470 0392 080 129 130 18 202
SO .. ..... 0,752 0,880 0,970 1,15 1,42 1,72 1,75 2,10 2,40

Décomposition de Hg0, SO 4 13°,
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On ne voit rien dans ce tableau qui indique la présence
d'une quantité constante d’acide libre. Mais M. Ditte, ad-
mettant @ priort que la loi des tensions fixes de disso-
ciation du carbonate de chaux devait s'étendre a la dé-
composition des sels par 'eau, a été conduit & interpréter
ses expériences de la fagon suivante. Il admet que le
mercure dissous est & deux états différents, en partie &
T'état de sel neutre, en partie & 1'état de sous-sulfate so-
luble dans l'acide sulfurique, mais non combiné & cet
acide. Il calcule les proportions ds sel et de sous-sel de
facon i satisfaire & 1a loi énoncée. Cette derniére n'est
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donc qu'une simple hypothése, et non pas une conséquence
des résultats d’expériences, puisque ceux-la, au con-
traire, sont calculés en s’appuyant sur la loi en question
supposée exacte. Cette hypothése, déja hien invraisem-
blable a priori, est contredite par les faits suivants. La
dissolution est incolore, tandis qu'elle serait jaune si le
sel basique restait inaltéré. On sait, en effet, que toutes
les dissolutions de sels colorés sont elles-mémes colo-
rées. D’autre part, la chaleur de dissolution du sel basi-
que dans l'acide sulfurique est considérable, manifestant
ainsi la production d’une combinaison chimique.

Pour contréler 1'exactitude de la loi ci-dessus énoncée,
I'influence directe et nécessaire de chacun des corps en
réaction, j'ai cherché & en faire l'application & quelques
équilibres déja étudiés, mais ol cette influence pouvait
avoir passé inapercue. Je citerai I'hydrate de chlore :
CI*, 8H*0>.

On admettait, depuis les expériences de M. Isambert (*),
qu'a une température donnée ce corps posséde une ten-
* sion fixe comme le carbonate de chaux. La loi précédems=-
ment établie montre qu’il ne peut pas y avoir d’analogie
entre le carbonate de chaux, dont la décomposition dé-
gage un seul corps gazeux, l'acide carbonique, et I'hy-
drate de chlore, qui donne un mélange de deux corps ga-
zeux : le chlore et la vapeur d'eau. Si, par un artifice
convenable, on peut faire varier la tension de I'un de ces
corps, de la vapeur d'eau par exemple, celle de I'autre-
corps, du chlore, doit éprouver une variation correspon-
dante et il n’y a aucune raison @ priort pour que lasomme
de ces deux tensions, c'est-a-dire la tension de dissocia-
tion, reste constante. La tension de la vapeur d'eau dans
les mélanges gazenx est réglée par la nature du liquide-
qui mouille les cristaux d’hydrate de chlore. M. Isambert

(") Isambert, C. r., 1878, p. 481.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



SUR LES KEQUILIBRES CHIMIQUES. - 43

ayant toujours opéré en présence de l'eau pure, dont la
tension de vapeur est constante, devait, comme il I'a fait,
trouver une tension de dissociation constante. Mais il suf-
fit de faire dissoudre dans 'eau un corps étranger, du
chlorure de sodium, de Y'acide chlorhydrique, pour abais-
ser immédiatement la tension de vapeur de 'eau et faire
varier simultanément la tension de dissociation. Voici les
résultats que j'al obtenus en opérant en présence d’eau
salée et d’ean chlorhydrique :

Solution Solution
Température HO pure.  NaCla10p.4100, HC1A 3,65 p. 400,
0° 250== 380=m 340m=
5 450 610 550

Des conclusions analogues peuvent &tre formulées
pour la dissociation des bicarbonates alcalins. Plusieurs
savants se sont déj& occupés de cette question, mais sans
arriver & aucun résultat satisfaisant; si l'on admet a
priort la généralité de la loi des tensions fixes de disso-
ciation, on ne peut expliquer les anomalies apparentes
que présentent les expériences, par exemple les varia-
tions de la tension de l'acide carbonique & températurc
constante. Cest que la tension de la vapeur d’eau est un
facteur de I'équilibre au méme titre que celle de I'acide
carbonique, cette derniere doit donc étire différente sui-
vant que I'on opére en présence de l'un on l'autre des
hydrates du carbonate neutre, du sesqui-carbonate, ou en
présence de leurs dissolutions & des degrés de concen-
tration variables, toutes circonstances qui influent sur la
tension de la vapeur d’eau. Des remarques analogues
peuvent étre étendues a fortiori au bicarbonate d’am-
moniaque dont la dissociation met en liberté trois corps
gazeux au lieu de deux.

ACTIONS DE PRESENCE.

Les facteurs de I'équilibre énumérés ici interviennent
encore d’une autre fagon dans les phénoménes chimiques
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en agissant comme cause déterminante pour rapprocher
de V'état d’équilibre, des systémes hors d’équilibre; pour
provoquer, par exemple, la combinaison de H+ 0 (cha-
leur), la combustion des vapeurs du phosphore dang V'air
en produisant la phosphorescence (pression), 'oxydation
du fer passif par l'acide azotique (électricité). On est
conduit & se demander si réciproquement toutes les cau-
ses déterminantes de réactions non réversibles ne peu-
vent pas influer sur les systémes en équilibre, étre toutes
sans exception de véritables facteurs de I'équilibre. Parmi
ces causes déterminantes, la plus importante de beau-
coup, et qui est appelée a jouer de jour en jour un role
plus considérable dans les progrés de la chimie, est celle
des actions de présence. Ces actions de présence peuvent
étre divisées en trois catégories dont la facon d’'agir ne
différe peut-étre en réalité que fort peu : '

1® Corps poreux;

2° Corps agissant chimiquement;

3° Organismes vivants.

1] peut sembler, & premiére vue, que les corps poreux
influent sur I'état d'équilibre. Par exemple, en combinant
I'acide sulfureux et I'oxygéne sous l'action de la chaleur,
la réaction est limitée et la proportion d'acide sulfurique
formé tres faible; en présence de la mousse de platine,
au contraire, le rendement en acide sulfurique est consi-
dérablement augmenté. Mais cela tient simplement & ce
que la mousse de platine permet de faire réagir les deux
corps & une température plus basse et qu'a cette tempé-
rature la proportion normale d’acide sulfurique formé est
plus considérable. C’est la température seule qui a modi-
fié les conditions de I'équilibre. Des expériences directes
ont permis, du reste, d’établir d'une fagon certaine
I'absence d'influence des corps poreux. M. Ditte (*) pour

(*) Ditte, C. r., 1872, p. 480.

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



SUR LES EQUILIBRES CHIMIQUES. 15

T'hydrogéne sélénié et M. Lemoine (*) pour I'acide iodhy-
drique ont montré que le coeflicient de dissociation n'était
pas altéré par la présence de mousse de platine. Son
seul effet est de hater l'accomplissement des réactions
qui amenent le systéme & I'état d’équilibre. Il ne s’agit,
bien entendu ici, que de la masse gazeuse extérieure a
la mousse de platine. _

Les corps qui ont une action de présence nettement
chimique, comme le bioxyde d'azote dans la fabrication
de l'acide sulfurique, les acides minéraux dans l'éthéri-
fication, la glycérine dans le dédoublement de l'acide
oxalique, l'oxyde de cuivre dans la fabrication du
chlore par le procédé Deacon n’influent pas davantage
sur 'état d’équilibre, cela résulte d'une fagon bien nette
des expériences de M. Berthelot sur 1'éthérification.
Lorsque parfois la limite de la réaction parait modifiée
comme dans la fabrication de I'acide sulfurique, du chlore,
c’est que, grice aux actions de présence, on a pu abais-
ser la température nécessaire pour obtenir une réaction. |
T’est dans ce cas encore, comme dans celui des corps
poreux, la température seule dont 'influence se fait sen-
tir comme facteur de l'équilibre.

Les organismes vivants, animaux et plantes parfaite-
ment organisés, ou simples microbes, donnent naissance
& des réactions spéciales, comme la formation de l'urée,
la fermentation du sucre. Mais aucune des réactions ob-
servées jusqu'ici ne parait &tre réversible ; d’ailleurs, le
mécanisme de l'action de ces étres vivants doit étre de
fournir certains composés définis exercant une action
chimique de présence semblable & celle des acides mi-
néraux dans l'éthérification. C'est certainement ce qui
se passe dans la digestion des animaux supérieurs qui

(*) Lemoine, Ann. de phys. et chim., 1877, t. XII, p. 145.
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est provoquée par l'action de présence des sucs de L'es-
tomac.

Il ne parait donc pas que la présence d’étres vivants,
pas plus que celle de simples composés chimiques, puisse
intervenir pour modifier un systéme en équilibre. Ils
agissent simplement comme action déterminante pour
rapprocher plus ou moins compldtement un systéme hors
d@’équilibre de sa position d'équilibre.

FACTEURS DE L'EQUILIBRE ET FORCES MECANIQUES.

En résumé, il y a donc trois facteurs externes de
I'équilibre chimique et pas davantage, qui sont :
la température,
la. force électromotrice,
la pression,
et trois facteurs internes dépendant
de l'état chimique,
de I'état physique,
de la condensation de chacun des corps en pré-
sence. .

Leur action est nécessaire, ¢’est-a-dire qu'il n’y a pas
de circonstance ou I'influence de l'un ou de l'autre de ces
facteurs ne se manifeste, contrairement a ce que l'on ad-
mettait dans certains cas pour la condensation.

Si nous voulons continuer le rapprochement des phé-
nomenes physico-chimiques et mécaniques, nous sommes
conduits & admettre que les grandeurs que j'ai désignées
sous le nom de facteurs de 1'équilibre correspondent aux
forces mécaniques. Ce sont les véritables forces chimi-
ques. Ge rapprochement, du reste, n'est pas nouveau, il
a déja été fait par Maxwell, dans son traité élémentaire de
la chaleur (). Ge savant a été conduit & cette conclusion

(*) Maxwell, Theory of Heat.
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par la simple considération de I’énergie. L’énergie poten-
tielle peut se manifester sous trois formes distinctes :
énergie mécanique, énergie électrigue, énergie calorifique.
Sous ces trois formes elle peut éire représentée par un
produit de deux facteurs : )

Energie mécanique = pression x< déplacement;
. L . force ¢électromotrice > quantité d’élec-
Energie électrique — Lricité:

’

Energie calorifique = lempérature > variation de I'entropie.

Et le transport de 1'énergie d’'un point d’un corps 3 un
autre, ou sa transformation d'un état & 'autre est provo-
quée par les inégalités d'un point & 'autre du premier de
ces deux facteurs. Or, ce sont précisément la les trois
forces chimiques dont les variations aménent les trans-
formations chimiques et, par suite, le passage d'énergie
latente d'un systéme chimique au systéme opposé, ou sa
transformation d’énergie latente & l’état d’énergie libre.
C'est-a-dire que dans tous les cas, qu'il y ait ou non phé-
nomene chimique, les transports ou changements d’état
de I'énergie sont régis par les trois mémes facteurs.

Cette assimilation de la température et de la force
électromotrice & la force mécanique semble au premier
abord peu satisfaisante, parce que nous sommes habitues
4 envisager cette derniére & des points de vue trés diffé-
rents; au point de vue statique des équilibres, au point
de vue dynamique du mouvement, et au point de vue
métaphysique de la volonté. Au premier de ces points
de vue seul I'analogie existe ; il faut faire abstraction des -
deux autres. I1 faut oublier qu'une force mécanique peut
se mesurer par le produit d'une masse par une accéléra-
tion ; rien de semblable pour la température et 1a force
électromotrice. Il faut oublier que nous pouvons provo-
quer le développement des forces mécaniques par l'action
de notre volontd, il nous est impossible de dégager de la
‘chaleur ou de 1'électricité par le méme procédé.
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CHAPITRE .II.

LO1 D’OPPOSITION DE LA REACTION A L'ACTION.

’

Aprés avoir établi que toute altération d’un seul des
trois facteurs de l'équilibre améne nécessairement une
déformation d'un systéme en équilibre, la premiére ques-
tion & se poserest de savoir s’il existe une corrélation
entre le sens de la déformation du systéme et le signe de
1a variation du facteur. Cette relation est trés simple et
peut s’énoncer ainsi :

Tout systéme en équiltbre chimique dprouve, du fait de
la variation d'un seul des facteurs de léquilibre, une
transformation dans un sens tel que, si elle se produisait
seule, elle aménerait une variation de signe contraire du
Jacteur considére.

(C’est une loi purement expérimentale ; mais elle re-
pose sur un nombre de faits tellement considérable qu’on
peut la regarder comme rigoureuse. Elle est d'une appli-
cation continuelle dans les recherches chimiques; elle
m’a conduit & la prévision d'un certain nombre de faits
nouveaux qui se sont tous trouvés confirmés par l'expé-
rience.

Cette loi fait rentrer les phénomenes chimiques réver-
sibles dans la catégorie des phénomeénes réciproques de
M. Lippmann (*); une variation de l'un des facteurs
ameéne une déformation du systéme et réciproquement
une déformation du systéme ameéne une variation des
facteurs.

Je vais établir cette loi en passant successivement en
revue les différents facteurs de 1'équilibre.

{(*) Lippmann, 4nn. de phys. et de chimie. 5 série, t. XXIV,
p. 145,
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Tempdérature. — Toute élévation de température
produit sur un systéme chimique en équilibre une trans-
formation dans le sens correspondant & une absorption de
chaleur, c'est-a-dire qui ameénerait un abaissement de
température si elle se produisait seule. Cette loi a été
donnée par M. van T'Hoff (*) pour les phénomenes chi-~
miques proprement dits, y’ai montré que sa généralité
était beaucoup plus grande encore que ne l'avait supposé
son auteur. ‘ :

Tous les phénomenes réversibles de fusion ou de vola-
tilisation qui sont accompagnés d'une absorption de cha-
leur sont produits par une élévation de température.

Nous avons étendu, M. Mallard et moi, 1a méme loi aux
transformations dimorphiques; nous avons montré que
dans foutes Ies circonstances ol ces transformations se
produisent dans des conditions réversibles, ¢’est-a-dire
donnent lieu & un équilibre, la variété stable aux tempé~
ratures plus élevées est celle qui se produit avec absorp-
tion de chaleur. (’est le cas de l'iodure d’argent, de la
boracite et du sulfate de potasse. On pourrait citer d’au-
tres transformations antérieurement connues auxquelles
la méme rdgle s’applique. G’est ainsi que 'on obtient par
une élévation de température le passage du soufre octac-
drique au soufre prismatique et au soufre insoluble,
de la litharge au massicot, de I'iodure rouge de mercure
4 liodure jaune, de I'azotate de potasse prismatique a
l'azotate rhomboédrique, des trois variétés de l'azotate
d’ammoniaque 'une dans P'autre, etc. Toutes les fois que’
I'élévation de température provoque une transformation
dimorphique avec dégagement de chaleur, on peut affir-
mer qu’elle n’est pas réversible; I'élévation de tempéra-
ture agit comme cause déterminante pour ramener un
systéme hors d’équilibre & sa position normale d’équilibre.

(*) Van T'Hoff, Dynamique chimigque, p. 161,
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C’est ce qui arrive dans la transformation du phosphore
hlanc en phosphore rouge, des oxydes de magnésium, de
fer, de chrome, d’aluminium en oxydes cuits, etec. La
transformation réversible de ces corps se produit vrai-
semblablement & une température trop élevée pour que
nous puissions l'atteindre ; elle doit régénérer les eorps
primitifs mis en expérience.

Les phénomeénes de dissolution donnent la vérification
1a plus frappante de la loi d’opposition de 'action et dela
réaction. Mais, dans ce cas, les quantités de chaleurs dé-
gagées sont souvent trés faibles; de plus, elles changent
considérablement avec les conditions de I'expérience.
Il faut done préciser parmi toutes les chaleurs de disso-
lution celle qu’il faut considérer. D’aprés 1'énoncé méme
de la loi, c’est la chaleur de dissolution d'un corps dans
une dissolution du méme corps saturée & une tempéra-.
ture infiniment voisine de celle & laquelle on opére. Pra-
tiquement, pour mesurer les chaleurs de dissolution, on
a l'’habitude de se servir de dissolutions frés étendues ;
pour utiliser les nombres ainsi déterminés et les seuls
connus aujourd’hui, il faut tenir compte des chaleurs de
dilution suivant la formule

Dissolution & saturation = dissolution étendue — dilution,

Enfin on passe de la chaleur de dissolution & satura-
tion a celle qui nous intéresse ici en en retranchant la
quantité de chaleur résultant de I'addition, & une quantité
indéfinie de la dissolution saturée, du volume d’eau né-
cessaire pour dissoudre & saturation le poids de sel em-
ployé : ,

Dissolution d'équilibre = g dissolution saturée — chaleur

d’addition.

L’expérience montre que généralement toutes ces cha-
leurs de dissolution sont de méme signe ; il y a pourtant.
un certain nombre d’exceptions; le chlorure de cuivre en
dissolution étendue dégage de la chaleur par sa dissolu-
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tion, il en absorbe au contraire beaucoup en dissolution
saturée. Gela tient & ce qu'il présente une chaleur de di-
lution énorme corrélative du changement d’hydratation
qui se manifeste par un changement de coloration. Mais
entre la dissolution & saturation et celle d'équilibre, je
n'ai pas trouvé jusqu'ici de désaccord de signe, de telle
sorte qu’il est loisible de se servir provisoirement de la
premiére de ces chaleurs pour controler l'exactitude de
la loi énoncée ici.

La dissolution de presque tous les corps solides & la
température ordinaire absorbe de la chaleur et la solu-
bilité croit avec l'élévation de température. Quelques
sels pourtant ont une solubilité décroissante, ce sont
T'hydrate de chaux, le sullute de cérium, le sulfate de
soude anhydre. Tous les trois dégagent de la chaleur en
se dissolvant. A mesure que la température est plus éle-
vée, la dissolution des sels tend & se faire avec un déga-
gement de chaleur plus grand tant par le fait des cha-
leurs spécifiques, comme l'a fait voir M. Berthelot, que par
la disparition successive des différents hydrates dont la
chaleur de dissolution est diminuée de celle de fusion de
I'eau solide qu'ils renferment. Il en résulte qu’a une tem-
pérature suffisamment élevée tous les sels doivent pré-
senter des solubilités décroissantes. Cette prévision dela
théorie a été vérifiée par M. Etard (*) pour les sulfates qui,
presque tous, ont déja des solubilités décroissantes au-
dessous de 200 degrés, c¢'est-a-dire dans les limites de
température oll les expériences sont encore possibles.

Si la chaleur de dissolution est nulle la solubilité doit
&tre indépendante de la température; c¢’est sensiblement
le cas du chlorure de sodium. Mais le sulfate de chaux
en est un exemple plus net encore. Ge sel, d'aprés
M. Marignac (**), présente une solubilité croissante aux

(*) Etard, C. 7., t. CVI, p. 740.
{**) Marignac, Ann. de phys. et de chimie, b* série, t. 1, p. 274.
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basses températures, décroissante aux températures
élevées avec un maximum entre 30 et 40. Or, il résulte
précisément des expériences de M. Berthelot (*), que la
chaleur de dissolution de ce sel change de signe en pas=-
sant par zéro dans le méme intervalle de température.

L’exactitude de cette loi a été contestée par MM. Chan-
cel et Parmentier (**), qui ont pensé l'infirmer par leurs
expériences sur la solubilité du butyrate et de I'isobuty-
rate de chaux.

D’aprés ces savants, le butyrate de chaux présenterait
une solubilité croissante & froid et décroissante & chaud;
pour l'isobutyrate, ce serait l'inverse. Mais, dans les
deux cas, la chaleur de dissolution & saturation & froid
serait positive, tandis qu’elle devrait &tre de signe con-
traire comme les variations de solubilité. L’'isobutyrate
ferait donc exception & la loi énoncée. Reprenant ces
expériences (™), j'al montré par I'emploi d'une méthode
calorimétrique plus exacte que les chiffres publiés étaient
certainement inexacts, que la dissolution du butyrate
se faisait avec dégagement de chaleur. J'ai vérifié, de
plus, qu'a 100 degrés le signe de la chaleur de dissolu-
tion pour les deux sels se renversait et que, par suite,
I'isobutyrate et le butyrate de chaux fournissaient la
meilleure preuve & invoquer 4 'appui de la loi que j’ai
énoncée.

Les liquides ont des chaleurs de dissolution tantdt po-
silives, tantdt négatives; la variation de solubilité est
toujours corrélative du signe de la chaleur de dissolu-
tion. La nicotine se dissout dans l'ean a la température
ordinaire avec un grand dégagement de chaleur (****), et
par I'échauffement se précipite de sa dissolution qui se

(*) Berthelat, Mécanique chimique, t. I, p. 134.

{**) Chancel et Parmentier, C. r., 1887, t. CIV, p. 475.
(***) Le Chatelier, C. r., 1887, t. CIV, p. 679.

(****) Le Chatelier, C. r., 1885, 16 février.
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sépare ainsi en deux couches liquides distinctes. L'éther,
au contraire, dont la dissolution absorbe de la chaleur,
est plus soluble & chaud.

Enfin, les gaz dégagent tous de la chaleur en se dis-
solvant et sont tous moins solubles & chaud qu'a froid.

Les phénoménes chimique$ proprement dits obéissent &
la méme loi; tous les composés formés avec dégagement
de chaleur, et c’est 1a le cas général, éprouvent une dis-
sociation croissante par le fait de I'élévation de tempéra-
ture; c’est le cas du carbonate de chaux, de l'acide car-
bonique, de l'iodure mercurique, etec. Lorsque la chaleur
de réaction est nulle ou trés faible, la dissociation est
sensiblement indépendante de la température, pour Va-
cide iodhydrique par exemple. Enfin, les composés formés
avec absorption de chaleur devraient présenter une dis-
sociation décroissante par 1l'élévation de température.
Sur ce point, les vérifications précises manquent, les
corps explosifs proprement dits, qui forment la majeure
partie des composés & décomposition exothermique ne
sont pas susceplibles d’éprouver de transformations ré-
versibles dans les conditions ol nous pouvons les placer,
il faut supposer qu'ils ne deviendraient stables qu'a des
températures supérieures i celles que nous savons pro-
duire. Cette hypothése est trés vralsemblable pour ceux
d’entre eux dont la synthése peut tre obtenue 4 une tem-
pérature élevée, tels que 'acétyléne dans I'arc électrique,
les composés oxygénés de I'azote dans 1l'étincelle €lec-
trique ou le mélange tonnant en combustion, ¢’est-a-dire
4 des températures égales ou supérieures 4 3.000 degrés.
Les conditions de formation du sulfure de carbone, de
l'oxyde de carbone, semblent aussi indiquer pour ces
deux corps une stabilité croissant avec la température.

Dans les phénoménes de double décomposition ou de
substitution on trouve de nombreux exemples analogues.
La réaction exothermique de 'hydrogéne sur l'acide car-

4
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bonique devient de moins en moins compléte par 1’éléva-
tion de température; la substitution endothermique du
brome au chlore dans le chlorure de potassium croit
avec la température. De méme encore, la décomposition
des sels par I'eau augmente si elle se fait avec absorp-
tion de chaleur (HgO,S0* et BiO® 3Az0F), diminue au
contraire si elle dégage de la chaleur, comme je 1'ai fait
voir pour le chlorure d’antimoine(*). On admettait, au
contraire, jusqu'ici, sans lavoir vérifié d’ailleurs, que la
décomposition de tous les sels sans exception augmentait
avec la température.

Si la réaction d'équilibre ne dégage que peu ou pas de
chaleur, I'état d’équilibre est sensiblement indépendant
de la température; c’est le cas de V'éthérification.

Jusqu'ici je n’al ¢onsidéré que des systémes dont la
température était uniforme; mais le principe s'applique
encore si 'échauffement est local.

. L'échauffement d’un point d'un corps conducteur
ameéne un transport de chaleur qui a pour effet d’abaisser
la température du point chanffé.

I’échauffement d'une soudure d'un circuit métallique
produit un déplacement d’'électricité tel que, s'il se pro-
duisait seul, il aménerait, en vertu de l'effet Peltier, un
abaissement de température de la soudure chauffée.

De méme, dans un élément de pile inégalement chaufié,
le sens de la réaction chimique produite est déterminé
par le signe de la quantité de chaleur dégagée dans la
réaction. Par exemple, un fil de cuivre placé dans un tube
rempli d'une dissolution de chlorure cuivreux dans I'acide
chlorhydrique, se dissout dans les points du tube qui sont
chauffés, tandis qu’il se précipite une quantité éga.le de
cuivre dans les- parties froides.

(*) Le Chatelier, C. r., 1884, p. 675.
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Une application intéressante pourrait étre faite de ce
principe aux phénoménes de diffusion; on sait qu'en
chauffant une partie de dissolution on fait varier la con-
centration fantét dans un sens, tantét dans l'autre. Le
sens du phénomene doit &tre réglé par le signe de la cha-
leur de dilution. G’est sans doute sous des influences
semblables que le sulfate de soude et le natron des lacs
salés d'Afrique peuvent se produire par la réaction du chlo-
rure de sodium sur les éléments du sol. J'ai reconnu (*)
dans les chotts algériens que le sulfate de soude effleuri
venait se concentrer 4 la surface du sol dont la tempéra-
ture atteint 80 degrés au soleil, tandis que-le ‘chlorure
de calcium disparait dans la nappe aquifére dont la tem-
pérature est de 22 degrés. .

Electricité. — Toute variation de force électro-
. motrice produite en un point d'un systéme en équilibre
provogue une déformation du systéme qui aménerait au
point consideré, st elle se produisail seule, une variation
de force électromotrice de signe contraire.

L’application du principe général de l'opposition Ge
I'action et de la réaction est connue depuis longtemps
en ce qui concerne l'électricité; je ne ferai donc que rap-
peler sommairement des faits bicn connus :

Déplacement de 'électricité dans un conducteur entre
deux points dont la force électromotrice differe;

Effet Peltier dans un conducteur hétérogéne; ¢'est la
réciproque du phénomene thermo-électrique cité tout
a I'heure & propos de la température;

Polarisation des électrodes, qui s'oppose au passage
du courant;

Electrolyse; la décomposition chimique opérée tend &
régénérer un courant de signe contraire; c’est le principe
des piles secondaires ou accumulateurs.

(") Le Chatelier, C, r., 26 février 1877.
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Il n'y a pas ici I'analogue d'un systéme chimique dont
tous les points sont portés a la méme température; 1'élec-
trisation uniforme d’un systéme, si elle étail possible, alté-
rerait-elle son état d’équilibre? C’est une question qui mé-~
riterait d’étre étudiée.

Pressiomn. — L'augmentation de la pression de tout
- un systéme chimique en dquilibre améne une transforma-
tion qui tend d faire diminuer la pression.

On sait que la compression abaisse ou €leve le point
de fusion des corps suivant que la fusion est accompagnée
d'une angmentation ou d’'une diminution de volume. Nous.
avons établi, M. Mallard et moi(*), le méme fait pour
la transformation dimorphique de l'iodure d’argent. Nous
avons réussi & abaisser son point de transformation jus-
qu’'a la termpérature ordinaire, c¢’est-a-dire de plus de 100
degrés sous une pression de 3.000 atmosphéres. Jusque-
14 on n’avait réussi & le faire pour les points de fusion
que de quelques degrés.

De méme dans les systémes gazeux homogéncs ou
non; la compression améne la condensation des vapeurs,
la combinaison de I’acide carbonique avec la chaux, etc.
Pour les systémes homogénes les exemples ne manquent
pas non plus. Je rappellerai les expériences bien connues
sur la dissociation du perchlorure de phosphore, de la
molécule de soufre, d'iode, etc.; nous avons vérifié,
M. Mallard et moi(**), le méme fait dans la dissociation de
Pacide carbonique.

Lorsque la réaction n’est accompagnée d’aucun chan-
gement de volume, l'état d'équilibre est indépendant de
la pression : dissociation de l'acide iodhydrigue, éthérifi-
cation. Les faibles écarts observés ne dépassent guére

(*) Mallard et Le Chatelier, C. 7., 21 juillet 188%.
(**) Mallard et Le Chatelier, C. r., 19 décembre 4881.
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les erreurs d’observation, et peuvent dans tous les cas
étre expliqués par le léger écart entre les densités réelles
-et les densités théoriques, qui fait que les réactions ol
le nombre de molécules reste invariable, sont néan-
moins toujours accompagnées d'un léger changement de
volume.

Condensation. — La variation de condensation
d'un seul des éléments détermine une transformation
dans un sens tel qu'une certaine quantité de cet élément
-disparaisse, ce qui peut diminuer sa condensation.

(’est 1a I'action de masse, dont les applications sont si
nombreuses dans toute la chimie.

Les expériences de M. Berthelot sur I’éthérification, de
M. Lemoine sur la dissociation de l'acide iodhydrique, ont
montré d’'une fagon trés nette comment 'addition 4 un
mélange en équilibre d'une nouvelle quantité d'un quel=
conque des corps en présence ameéne un accroissement
-de la réaction qui tend & faire disparaitre ce corps. Ainsi
I'addition d’hydrogeéne & 'acide iodhyrique dissocié pro=-
voque la combinaison d’une nouvelle quantité d’hydro=-
géne a l'iode, tandis que l'addition d’acide iodhydrique
provoque la décomposition d'une nouvelle quantité de ce
corps; de méme, dans la décomposition des sels par
Ieau, du sulfate de mercure. L’addition d’acide provoque
-aux dépens du précipité la formation d'une nouvelle quan-
tité de sel neutre; inversement pour l'addition de sel
neutre. Les décompositions mutuelles des sels qui sont
presque toujours limitées en donnent des exemples sans
nombre : extraction des sels des eaux de la mer; sel
mixte, sulfate de soude, chlorure double de potassium et
de magnésium, par le procédé Balard; préparation du
carbonate de scude par le procédé i I'ammoniaque de
M. Schleesing ; décomposition du sulfate de baryte par le
-carbonate de soude, et, en général, toutes les applica-
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tions des lois de Berthollet dans lesquelles la réaction est
rendue & peu prés compléte par 'élimination continue
d'un des produits de 1a réaction.

Cette loi géndrale d’opposition de l'action et de la
réaction dont je viens de développer les applications n’est
que la généralisation de la condition de stabifité de I'é-
quilibre des systémes mécaniques. Cette condition bien
connue est, en effet, que si on applique une force en un
point d'un systéme en équilibre, il faut que la déforma-
tion du systéme ameéne le développement d'une force qui
tende & produire un déplacement de sens contraire, ¢’est-
a-dire d'une force de sens opposé A celle qui a été intro-~
duite; c¢’est ce que l'on exprime en disant que lu réac-
tion doit étre opposée a I'action. G'est ce dernier énoncé
que j'ai étendu aux équilibres chimiques. Dans ce cas,
les facteurs de 1'équilibre ou forces chimiques étant de
nature distincte, la loi en question s’applique isolément &
chacun d’eux. Lorsque la déformation peut se preoduire
sans entrainer le développement d’aucune force nouvelle,
sans produire aucune variation des facteurs de I'équili-
bre, on n’a plus affaire & un équilibre stable, mais & un
équilibre indifférent, dans lequel une altération infini-
ment petite de 1'un des facteurs suffit pour entrainer une
déformation totale, mais encore réversible du systéme.
(’est le cas des tensions fixes de dissociation sur lequel
je reviendrai plus loin. '

Enfin, si la déformation du systéme amenait une varia-
tion des facteurs de méme signe que celle qui a été pro-
duite au début, I'équilibre serait instable. Les déforma-
tions seraient totales, commo dans le cas précédent,
mais non réversibles. C'est la situation d’un ellipsoide
allongé placé debout sur son grand axe. Dans cette posi-
tion, il est en équilibre, mais il ne peut subir aucun dé-
placement réversible. Ce serait le cas, en chimie, d'une
dissolution saline renfermant moins d’eau que n’en fixe-
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rait en cristallisant le sel dissous; par exemple, du sul-
fate de soude, §'il était soluble dans une quantité d’ean
inférieure & dix molécules. On ne connait pas jusqu’ici en
chimie d’une fagon certaine d’exemples de cette nature.
Je crois cependant, d'aprés quelques ohservations per-
sonnelles, que I'azotate tribasique de chaux peut présen-
ter au contact de l'eau un semblable état d’équilibre
instable :

Az 0% CaO({dissous) + 2Ca0,H0 = Az0%,3Ca0, Aq.

La quantité d'eau solidifiée Aq serait supéricure & celle
de 'ean de la dissolution d’azotate de chaux dans le sys-
teme en équilibre.

CHAPITRE 1V.

LOI DE L’EQUIVALENCE.

Dans un systdme mécanique en équilibre, il est possi-~
ble de remplacer certaines parties par d’autres analogues
sans que 'équilibre soit altéré; on pourra remplacer un
ressort par un autre ressort ou par un poids. Ces divers
éléments du systéme sont dits équivalents; I'expérience
montre que deux éléments équivalents dans un systéme
donné en équilibre le seront encore dans tout autre sys-
téme, c'est-d-dire qu’ils pourront étre substitués I'un &
I'autre sans altérer 1'équilibre. L’expérience montre de
plus que, s’ils peuvent étre opposés l'un al'autre, comme
deux ressorts, un ressort et un poids ou deux poids par
Iintermédiaire d'un fil passant sur une poulie, ils se fe-
ront mutuellement équilibre. G'est de ces lois expérimen-
tales que découle la notion de force. Aprés avoir reconnu
que certains éléments trés différents par 1'ensemble de
leurs propriétés se comportent de la méme fagon aun
point de vue de 1'équilibre, on a été conduit & imaginer
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en eux l'existence de certaines entités fictives que 1l'on a
désignées sous le nom de force. Et I'on énonce alors la
loi d’équivalence en disant :

Deux forces égales & une troisiéme sont égales entre
elles, et réciproquement. -

(’est 14 une loi expérimentale et non pas seulement une
définition ni une proposition évidente d’elle-méme, comme
on peut &tre tenté de le croire. Quand on dit que deux
grandeurs superposables, deux longueurs, par exemple,
égales entre elles, sont égales & une troisiéme, cette pro-
position résulte d’expériences journaliéres tellement fa-
miliéres, qu'elles ont pour nous le caractére de 1'évi-
dence; l'extension de cet énoncé aux forces est bien
moins é€vidente, elle ne prend ce caractére que sous I'in~
fluence de I'’éducation scieutifique. Enfin, cette méme loi
peut &tre étendue aux phénomeéenes chimiques, et elle a
si peu le caractére de I'évidence qu’elle a jusqu'ici été
méconnue.

. Cette loi peut étre énoncée ainsi :

Deux éléments équivalents dans un systéme chimique,
cest-d-dire qui peuwvent se substituer lun & lautre sans
altérer létat déquilibre de ce systéme, seront encore
équivalents dans tout autre systéme chimique, et de plus
se ferant mutuellement équilibre 8'ils sont opposés l'un d
lautre, et réciproquement.

L’exemple le plus simple est fourni par la vaporisation
de 'eau; a la température de congélation, les tensions
de vapeur de I'eaun et de la glace sont égales. C'est-a-dire
que dans le systéme en équilibre ean 7 vapeur saturée
on peut remplacer I'élement eau par I'élément glace sans
qu’il y ait altération de 1'équilibre, ¢’est-a-dire sans qu’il
y ait de vapeur formée ni condensée. A cette méme tem-
pérature, I'eau et la glace se font mutuellement équili-
bre. L'expérience directe ne présente pas dans ce cas une
précision suffisante pour établir avec certitude lexis-
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tence de ce point triple, mais son existence, comme l'a
montré Thomson, est une conséquence nécessaire des
deux principes de la thermodynamique.

Si nous mettons le second principe sous la forme :

dQ
ST=0
et sinous l'appliquons au cycle fermé isotherme :

glace - vapeur - eau - glace,

qui est réversible, il vient, en remarquant que T est con-

stant :
fdQ:O H

mais la chaleur dégagée est la somme de deux termes, la
variation de I'énergie interne et le travail extérieur. Pour
le premier, la somme est nulle par définition, puisque le
cycle est fermé. Il faut donc aussi que la somme des tra-
vaux extérieurs soit nulle, ‘ce qui entraine immédiate-
ment 1'égalité des tensions de vapeur, si l'on néglige
dans le calcul quelques infiniment petits, tels que la dif-
férence du volume de l'eau et de la glace, les inégalités
de la/loi de Mariotte; I'équation de la somme des travaux
se réduit alors :
eau
/ log pp((glace)a) =5
d'ol :
p (eau) = p (glacc).

Le méme raisonnement s’applique & tout systéme dont
un des éléments est gazeux; la seule condition, pour ob-
tenir un ¢ycle isotherme réversible, est d’opérer a la tem-
pérature d’équilibre des deux éléments non gazeux. On
verra ainsi que les corps dimorphes, les hydrates salins
ont la méme tension de vapeur, la méme tension de
dissociation & leur point de transformation.
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J'al vérifié le fait expérimentalement pour 1'hydrate de
chlore, 4 la température de congélation de la dissolution
aqueuse de chlore. I'al reconnu que c’était vers ce point
gue venaient converger les deux courbes de dissociation
de 'hydrate de chlore correspondant I'une & la forma-
tion de I'eau solide, I'autre & la formation d'eau liquide.

Cette loi peut étre vérifiée trés exactement dans les
cas des phénoménes de dissolution : on sait qu'a leur
point de transformation, les différents hydrates salins du
sulfate de soude, du phosphate de soude, ont le méme
coefficient de solubilité; de méme, pour les variétés di-
morphes de I'azotate d’ammoniaque. Pour des tempéra-
tures différentes, chacune de ces variétés présente un
coefficient de solubilité spécial, ¢’est 1a 'origine des phé-
noménes de sursaturation sur lesquels nous reviendrons
plus loin.

Il résulte encore de cette loi que toule circonstance
susceptiblo de faire varicr la tension de vapeur d'unec
dissolution saturée d'un sel peut amener un déplacement
du point de transformation des hydrates de ce sel.
L’addition d'un sel éiranger & la dissolution suffit pour
amener ce résultat. En présence d'un excés de chlorure
de sodium ou d’azotate de soude, les points de trans-
formation des hydrates du sulfate, borate, phosphate et
carbonate de soude, éprouvent les variations suivantes :

NaCl NaO, AzQ3
EAU PURE N
en exces €n excls
Sulfatedesoude. . . . ... ... ..., 33 16 12
Phosphatede soude. . . . .. ... ... 44 27 20
Carbonate de soude . , . ... ..... 40 22,5 14
Borax, . « c . ol s i e .. .. 60 31 45

La non influence des actions chimiques de présence
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sur I'état d'équilibre que j'ai signalé plus haut peut en-
core se rattacher & cette loi d’équivalence. Prenons par
exemple la préparation du chlore par le procédé Deacon.
La réaction finale & obtenir est :
HCl4+ 0 = HO +4-Cl,
qui donne lieu & un certain état d'équilibre. I.’addition au
mélange gazeux d'un composé‘solide de cuivre hite beau-
coup les réactions sans changer la limite. La transfor-
mation finale obtenue résulte alors d'un cycle de deux
réactions successives dans lesquelles le composé cui-
vreux est constamment régénéré et ramend 3 un méme
état : :
(1) (%) @)

Cu?Cl 4+ HCl 4+ 0 = 2CuCl+ HO = Cu*Cl 4 Cl+ HO.
Nous avons les trois systémes constamment en présence,
il faut que chacun d’eux soit isolément en équilibre avec
les deux autres. Si nous considérons I'équilibre direct de
(1) et (3) le sel de cuivre n’intervient pas, c¢’est la réac-
tion directe. Il .tend & s'établir une certaine relation
entre les proportions des deux états opposés HCl 4 O et
Cl4 HO. Prenons maintenant 1'état (2) dans des pro-
portions convenables pour qu'il soit en équilibre avec
I'état (1); je dis alors qu'il sera aussi en équilibre avec
Pétat (3). On peut en effet remplacer dans le systeme
(1)=(2) HC14-0 par le systéme équivalent Cl-4-HO,
sans altérer I'état d’équilibre, d’aprés la loi d’équiva-
lence. Mais cette substitution équivaut & remplacer (1)
par (3). Par conséquent, on arrive comme état d'équili-
bre au méme résultat IM@ I'on passe d’un état du
systéme & l'état opposé par la réaction directe, ou par
un cycle quelconque de réactions toutes réversibles,
commme celles qui sont occasionnées par les actions chi-
miques de présence.

On trouve une autre vérification de cette loi dans 1'é-
quilibre des dissolutions salines; on sait que si, par la
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réaction de plusieurs sels solubles, il vient & se former
un précipité, par suite de la moindre solubilité de I'un
des nounveaux sels formés, on peut enlever ce précipité
sans modifier 1'état d’équilibre dans la liqueur. G'est
qu'un sel sclide et sa dissolution saturée sont équiva-
lents; ils peuvent se remplacer 'un l'autre dans un
systéme en équilibre. C’est pour cela que dans la théorie
des équilibres de cette nature, dans la théorie des lois de
Berthollet par exemple, on arrive au méme résultat en ne
tenant compte que des corps dissous et négligcant les
précipités, comme le faisait Dumas, ou en tenant compte,
au contraire, de l'action directe des corps dissous sur les
précipités en négligeant la solubilité de ces derniers,
comme le fait M. Berthelot.

Le role des agents minéralisateurs dans les expériences
-de géologie synthétique doit, en général, étre interprété
de la méme facon; leur présence ne modifie en rien I'étaf
d’¢quilibre stable que tendent i atteindre spontanément
les corps mis en présence. Ils n'ont d’autre role que de
permettre & des corps non combinés ou simplement
amorphes , mais pour lesquels I'état de combinaison
cristallisé est le plus stable, d’atteindre cet état, ce
qu’ils ne pourraient faire par eux-mémes en l'absence
4'un dissolvant ou d’un volatilisant qui puisse leur com-
muniquer la mobilité indispensable pour toute cristal-
lisation. II. Sainte-Claire Deville avait proposé une
interprétation un peu différente de ces phénomeénes de
minéralisation; il admettait que les variations de tem-
pérature d'un point & un autre entainaient des modifica=~
tions dans I'état de dissociation, suflisantes pour amener
d'une part la volatilisation des matiéres amorphes et un
peu plus loin la précipitation des mémes produits & 1’état
cristallisé. Celte explication est indiscutable pour les ex-
périences de cristallisation de I'oxyde de fer, de 1'oxyde
de zinc, réalisées par H. Sainte-Claire Deville, précisé-
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ment & l'aide des variations de température établies
systématiquement entre deux points d'un méme appareil.
Mais il existe un grand nombre de reproductions synthe-
tiques dans lesquelles il est impossible d'invoquer Yin-
fluence des variations de température ; les considérations.
développées plus haut & l'occasion des actions de pré-
sence s'appliquent au contraire immédiatement. Prenons
un exemple pour préciser, supposons qu’il s’agisse d'ef-
fectuer la reproduction synthétique du feldspath sous la
pression ordinaire. En fondant les éléments de ce corps,
silice, alumine et potasse, nous aurous un verre qui par
refroidissement devra, 4 une température convenable,
passer & 1'état cristallin, on du moins devrait le faire si la
solidité du verre; Yabsence de mobilité de ses particules
ne s'opposait & touto cristallisation. Il suffira, pour oh-
tenir la cristallisation dans les conditions convenables
de température, de placer ce verre au confact d'un quel~
conque de ses dissolvants qui puisse assurer & ses élé-
ments la mobilité nécessaire pour leur groupement cris-
tallin. A une méme température le résultat obtenu sera
toujours le méme, quelle que soit la nature de l'agent
minéralisateur employé, il n'y aura de différence que
dans la rapidité avec laquelle l'équilibre sera atteint.
Celle-ci croitra avec le degré de solubilité, de volatilité
des éléments du feldspath dans le réactif employé. Les
avantages de I'emploi du fluor ou des alcalis s’expliquent
d'eux-mémes par la fusibilité, la volatilité des composés
qu’ils donnent avec la silice. L’absence d’influence des
agents minéralisateurs sur l'état définitif d'équilibre a
été depuis longtemps signalée par M. Hautefeuille & I'oc-
casion de ses expériences sur la cristallation de la si-
lice (*). Au-dessous d'une certaine température, on obtient
toujours du quartz, et au-dessus de la fridymite.

(*) Hautefenille, Revue scientifique, avril 1885, p. 523.
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On peut entrer plus avant dans le rile des agents
mindralisateurs, analyser de plus prés le mécanisme par
lequel ils provoquent la cristallisation. Je le ferai &
propos de la sursaturation dans 1'étude des phénomeénes
de dissolution.

J’ai montré 'analogie de cette loi d’équivalence dans
les €quilibres chimiques avec la loi correspondante rela--
tive aux forces mécaniques. Mais il faudrait se garder de
pousser plus loin la généralisation et d’admettre que, par
la juxtaposition de deux éléments équivalents, dans un
systéme en équilibre, on double I'action de chacun d’eux.
Cela n'est vrai que lorsqu’on a affaire & des facteurs de
Yéquilibre croissant proportionnellement aux masses des
corps, ce qui a généralement lieu dans ’équilibre méca-
nique. Ainsi, en juxtaposant deux corps de méme poids,
on a un poids, une force double, de méme pour deux res-
sorts identiques. Un systéme en dquilibre ot 1'on double-
rait ainsi l'un des ¢léments devra nécessairement se dé-
former. Mais il n’en est pas ainsi dans tous les équili-
bres, dans I'dquilibre de température par exemple. Si
T'on juxtapose deux corps de méme masse & la méme
température, on n’obtient pas une température double,
et comme c’est la température qui est dans ce cas le
facteur de 1l'équilibre, on voit que 'on peut juxtaposer
deux éléments équivalents sans modifier I'état d’équi-
libre. : ‘

(C’est ce qui se passe dans le cas des équilibres chi-
miques. La juxtaposition de deux éléments équivalents
n'altére pas 'état d'équilibre si cette juxtaposition peut
se faire sans altérer aucun des facteurs de l'équilibre.
Cela est évident si les deux éléments sont identiques;’
on ne fait pas changer la concentration d'une dissolution
saturée en doublant la quantité de sel au contact; cela
résultc immdédiatement de ce que la condensation seule
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des corps en présence intervient comme facteur de 1'équi-
libre. Cela est encore vrai pour des éléments équivalents,
mais de nature différente; ainsi & zéro la tension de va-
peur de I'eau ou de la glace scule, et d'un mélange des deux
est la méme; de méme pour le coefficient de solubilité
d'un mélange de deux hydrates d'un méme sel & leur
point de transformation; le fait est établi par I'expérience,
d’une fagon trés nette, dans tous les cas analogues, ou
l'on se trouve en présence de systémes hétérogeénes dans
lesquels les éléments équivalents que 1'on ajoute ensemble
ne peuvent que se juxtaposer sans se méler. La méme loi
semble élre encore vraie quand les éléments en question
sont miscibles. Voyons quelles en sont les conséquences :
Prenons par exemple la vaporisation du chlorhydrate
d’ammouniaque; elle peut se faire de trois facons diffé-
rentes :

(1) AzH*CI (solide) = AzH*Cl {vap.};

(2) AzH*CI(solide) = AzH*+ HCI;

{3) AzH*CI (solide) = AzH*Cl (vap.) et (AzH®+ HCL).

La premiére est la vaporisation simple; la seconde, la
décomposition totale; la troisiéme, intermddiaire entre’
les deux précédentes, est la dissociation. G'est elle qui’
semble se produire normalement, qui correspond 3 la
stabilité maxima maximorum. Les ‘deux autres équilibres
n’en sont pas moins théoriquement possibles. A une méme
température les tensions de AzH'Cl (vap.) et de AzH*(Cl
(décomposé) seront équivalentes; elles pourront par suite
se falre mutuellement équilibre et subsister en présence
I'une de l'autre. L’addition d’'un de ces éléments au sys--
téme en équilibre, sel solide, sel gazeux, n’altérera pas
T'équilibre. Il en résulte que la tension de vapeur nor-
male de AzH'Cl est la somme des tensions du sel se
vaporisant & la méme température avec une décomposi-
tion nulle d'une part et totale de 'autre. Il en serait de
méme pour la vaporisation du soufre, de l'iode, qui peut
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donner un mélange de S* et S'* de I et I*, Mais cette loi
d’équivalence étendue au cas de mélanges ne peut éire
¢tablie par I'expérience directe; il faut se contenter de
montrer qu’elle n'est en désaccord avec aucun des faits
connus. '

La loi d’équivalence dans les phénomenes d’équilibres,
qui a été énoncée ici, ne doit pas étre confondue avec las
loi des équivalents en poids dans les combinaisons. Il n'y
a aucune relation entre ces deux lois, qui n’ont de com-
mun que le nom. Cette confusion avait été commise par
Berthollet. Il supposait dans les poids équivalents d’acide
saturant un méme poids d’une base, lexistence d’unc
méme force d’acidité et admettait de plus que, la grandenr
de cette force réglant le partage d’'une méme base entre
deux acides, la répartition de la base se faisait propor-
tionnellement au nombre de poids équivalents de chacun
des deux acides. On sait que cette hypothése est de tout
point inexacte ; un équivalent d’acide fort comme l'acide
sulfurique, s’empare & peu prés exactement d'un équi-
valent de base en présence d'un excés quelconque d’acide
faible, comme l'acide carbonique. Cette erreur provient
de ce que Berthollet (*) attribuait & la notion de force
une réalité objective, au lieu d’en faire une simple con-
ception de notre esprit permettant de résumer par un
seul mot un certain ensemble de faits analogues. Unc
fois I'existence réelle de la force admise, il était assez
naturel de chercher son influence dans des phénoménes
autres que ceux qui étaient censés avoir mis en évidence
son existence. Si au contraire on ne considére la force
que comme une abstraction de notre esprit, il est bien
évident que, autant les corps peuvent étre le siége de
phénomenes différents, autant il faut imaginer de forces

(*) Berthollet, Statique chimique, t. I, p. 124.
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différentes dont ils sont le siége. Et c'est seulement
autant que certains phénomeénes peuvent éire directement
rattachés 'un & 1'autre, comme le magnétisme et I'élec-
tricité, qu'il faut chercher a établir des corrélations entre
les forces quiles représentent. Il n’existe aucune relation
entre les lois expérimentales des proportions définies, et
celles de 'équilibre chimique, ilne doit pas y en avoir da-
vantage entre les forces que l'on peut imaginer pour
les représenter. '

CHAPITRE V.

LOIS NUMERIQUES DE L’EQUILIBRE.

~ Existence de lois numériques. — Nous avons
yu que dans tout systéme en équilibre il est impossible
de faire varier isolément un des facteurs sans détruire
l'état d’équilibre. Lors donc que la grandeur de tous les
facteurs moins un, est déterminée, celle du dernier 1'est
aussi 8'll y a équilibre. C’est-i-dire que pour chaque
systéme chimique il existe une certaine fonction des
facteurs qui doit rester constamment nulle pour qu'il y
ait équilibre :
F(T, E, p, p'...) = 0.

Cette équation représente la loi complete d’équilibre du
systéme considéré ; ¢’est la détermination de cette fonction
qui doit é&fre le bhut de foute étude sur les équilibres
chimiques. On peut voir facilement que dans le cas des
systémes gazeux homogénes elle permet de calculer les
proportions des divers corps en présence et par suite le
coefficient d’équilibre, de dissociation; celui-ei dépend,
en effet, des grandeurs p, p’..., par des relations trés
simples qu’il n’est pas besoin de rappeler ici.

 Nous sommes loin ‘actuellement de pouvoir arriver

5
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dans tous les cas & la connaissance compléfe de cette
fonction. Mais il est possible d’énoncer certaines con-
ditions générales auxquelles elle doit satisfaire; cela
restreint d’autant l'indétermination et limite le champ
dans lequel de nouvelles recherches sont nécessaires.

Continuité de 1a fonetion d’équilibre. — En
premier lieu, la fonction d'équilibre est une fonction
continue : cela semble au premier abord assez vraisem-
blable pour ne pas mériter un énoncé spécial. Si j’insiste
sur ce point, ¢'est que Bunsen (*) dans une série de re=
cherches sur la combustion des mélanges guzeux avait
formulé des conclusions contraires. Il pensait avoir con-
staté gue si dans un mélange d’hydrogéne et d'oxy-
géne on fait varier progressivement -la proportion des
deux gaz, la pression d'explosion varie par sauts brus-
ques, et par suite aussi le coefficient de dissociation
dont dépend la pression observée. M. Vicaire (**) fit re-.
marquer, immédiatement aprés la publication de ce
mémoire, que les expériences faites pour chaque mé-
lange étant généralement uniques, il n’y avait pas moyen
d’apprécier l'importance des erreurs d’expériences. Il
était bien possible que les courbes en forme de marches
d’escalier obtenues par Bunsen résultassent simplement
du défaut de précision de sa méthode d’expérimentation.
Ces prévisions ont été pleinement vérifiées par les re~
cherches que M. Mallard et moi (***) avons faites sur le
méme sujet. Une série trés nombreuse d'expériences
faites par une méthode beaucoup plus précise nous a
donné des courbes absolument continues, comme le mon-
trent les nombres ci-apreés :

(*) Bunsen, Ann. de phys. et de chimie, 1868, t. XIV, p. £43.
(**) Vicaire, Ann. de phys. et de chimie, 4* série, t. XIX, p. 118.
(***) Mallard et Le Chatelier, Ann. des mines, 1882.
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Combustion de I+ O.

71

VOLUME DE GAZ . VOLUME DE GAZ
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Volume de gaz inerta pour 1 vol. de H 4 O.

Application de la thermodynamique. — Ar-
rivé a ce point, il est impossible, en s’aidant seulement
de l'expérimentation directe, de déterminer la forme pré-
cise de I'équation générale d’équilibre. Nous ne possé-
dons sur ce sujet que des expériences trop peu nom-
breuses et irop peu précises. Mais on peut faire dans
cette voie un pas important en s'aidant des deux prin-
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cipes de la thermodynamique dont 'exactitude est aujour-
d'hui au-dessus de toute contestation.

1l a été malheureusement fait dans les sciences phy-
siques un tel abus des applications de la thermodyna-
mique, que celle-ci jouit aujourd’hui d'un certain discrédit
parmi les expérimentateurs. Ge n’est donc qu’avec la
plus grande réserve que je me permettrai d'en faire
usage ici. L'inconvénient que présente I'emploi des prin-
cipes de la thermodynamique provient de leur généralité
méme ; s'appliquant aux phénomeénes les plus varids, ils
ne peuvent conduire & aucune conclusion précise dans un
cas particulier déterminé sans l'intervention de certaines
lois expérimentales particuliéres au phénoméne envisagé.
A défaut de la connaissance de ces lois, on fait intervenir
des hypothéses tout & fait arbitraires, qui enlévent au
résultat trouve toute certitude et méme toute probabilité.
D’autre part, les phénoménes naturels sont généralement
tellement complexes qu’il est impossible d’introduire dans -
les calculs toutes les données du probléme; on en sup-
prime arbitrairement un certain nombre et souvent des
plus importantes. Si bien qu’en thermodynamique, lors-
qu’on parle d'ean, de gaz, de machine & vapeur, il s’agit,
le plus souvent, de corps fictifs qui n'ont aucun rapport
avec la réalité des faits. Il semble que des formules éta-
blies duns de semblables conditions ne devraient jamais
s'accorder avec les résultats de 'expérience, pourtant
cet accord s’établit toujours et avec une facilité égale
pour les théories les plus contradictoires. G'est que ces
formules, de par leur origine méme, renferment des pa-
rametres indéterminés et des coefficients de correction
arbitraires en nombre suffisant pour permettre de réa-
liser un accord qui, bien entendu, est purement fictif. De
semblables théories ne peuvent donc présenter d’intérét
que comme exercice de calcul; elles n'ont jamais, en
effet, conduit & la prévision d’aucun fait nouveau. Elles
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ne font que prévoir aprés coup les résultats obtenus di-
rectement par I'expérience.

J'adopteral ici la marche suivante : je montreraien pre-
mier lieu quelles sont les conséquences rigoureuses, mais
nécessairement assez limitées, qui peuvent se déduire des
deux principes sans l'intervention d'aucune loi expéri-
mentale ni d’aucune hyvpothése. En second lieu, je mon-
trerai comment ces premiers résultats peuvent étre com
plétés en s’aidant de certaines lois expérimentales plus.
ou moins approchées, mais en m’abstenant soignensement
de faire aucune hypothése. Les résultats seront évidem-
ment seulement approchés comme les lois expérimentales
qui leur servent de base, mais ils ne seront certainement
pas complétement inexacts comme ils pourraient 1'étre
s'ils reposaient sur des hypothéses quelconques.

Historigue. — Les seules applications rigoureuses
faites jusqu’ici de la thermodynamique & la’chimie sont :

1° La formule des tensions de vapeur établie par Cla-
peyron, complétée par Clausius, étendue par Thomson
aux phénomeénes de fusion, par MM. Peslin {*) et Mou-
tier (**) au phénoméne de dissociation simple (carbonate
de chaux, hydrure de palladium), et par M. Mallard et
moi (™) aux transformations dimorphiques (iodure d’ar-
gent) :

(1) ¥ AT+ A(V—V)ap =0.

2° La formule des piles donnée par Helmholtz :

@) ,IT’,dT+A'IdE= 0,
L étant la chaleur latente de réaction & température et pression
ou force électromotrice constantes;

v

(*) Peslin, Ann. de phys. et de chimie, 1871, t. XXIV, p. 208.
(**) Moutier, C. r., 1871, t. LXXII, p. 759.
(***) Mallard et Le Chatelier, C. r., 1884, t. XCIX, p. 157.
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P, E, T, les pression, force électromotrice et température;
V —V le changement de volume ) corrélatifs du dégagement
1 le dégagement d’électricité de chaleur L.

On peut donner & ces équations des formes un peu dif-
{érentes, qui sont préférables pour certaines applications.

Divisant et multipliant lo dernier terme par P ou E,
ona:

ar . o dp
3) Lo +AP(V—V) 5 =,
5 LT raEr 8l <o,

Les coefficients de la variation relative des trois fac-
teurs de l'équilibre sont donc les quantités d’énergie
gagnées simultanément par le systéme sous forme de cha-
leur, travail et électricité pour une méme transformation
effectuée & température, pression et force électromotrice
constantes.

Ces formules deviennent, en mettant en évidence la
chaleur de réaction 1" & variation de volume ou de quan-
tité d’électricité nulle :

() L’d—Tz+AP(V—V’)dlog§= 0,
,dT E_
(6) L +AEldlog £ = 0.

La premiere de ces formules n'a été établie qu’en sup-
posant expressément qu’a température constante,la trans-
formation chimique du systéme peut s’effectuer d'une fagon
réversible en laissant la pression constante (). Gette con-

(*) Les prétendues démonstrations a priori qui ont été don-
nécs de la formule (1) reposent sur une pétition de principe
consistant & admettre comme évident un postulatum équivalent
4 la loi expérimentale des tensions fixes de vaporisation et de
dissociation. On admet, par exemple, comme évident que 1'état
d'équilibre ne dépend que de la condensation des corps en pré-
sence. L’'évidence de ce postulatum résulte seulement de ce que
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dition exige que chacun des corps ou systémes de corps
en présence conserve une constitution invariable, que sa
masse seule varie par le fait de la transformation chi-
mique, condition qui ne se trouve pas réalisée dans les
mélanges gazeux ou liquides. Je vais montrer que l'appli-
cation de cette formule au cas général peut &tre faite en
toute rigueur dans certaines conditions déterminées.
Condition d'égquilibre a dé formation nulle. — Les deux
principes de la thermodynamique donnent pour toutes les
transformations chimiques ou physiques réversibles une
formule générale bien connue dont la forme varie avec le
choix des variables indépendantes. Cherchant ici 4 établir
des relations entre P et T, je prendrai ces deux gran-
deurs comme variables indépendantes. La formule en
question peut alors s’écrire :
d av
TP =AT g
J'en rappellerai bridvement la démonstration connue.

Le deuxidme principe exige que %(‘—) soit une différentielle

exacte, d’ol

dQ 1 _1(d0Q arQ )
dPT* — T (deT T dTdP
Remarquant que 'on a 'dgalité :
dQ =dU+APdYV,
et que d U est une différentielle exacte, on trouve, tout cal-
cul fait, que la parenthése du second membre se réduit
a A %’ ce qui donne bien I'égalité :

dQ _ . dV
ar = AT gT

la loi des tensions fixes de vapeur nous est devenue familiére dés
les débuts de notre éducation scientifique et que son caractére
purement expérimental s’est peu 4 peu effacé de notre esprit.
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Cette équation sous cette forme ne présente aucun in~
térét pour les applications, il n'y figure aucune quantité
susceptible de détermination éxpérimentale directe. Il s’a-
git de la transformer de fagon & en rendre 1'usage possible,
Pour cela, on peut se laisser guider par les considéra-
tions suivantes. La loide 'opposition de P'actlion & la réac-
tion nous a appris que la chaleur latente de réaction et le
travail externe correspondant présentaient des relations
certaines avec les variations des facteurs de I'équilibre ;
cherchons done & mettre ces grandeurs en évidence dans

la formule ci-dessus. Pour cela je remarque que % est

la chaleur latente de réaction, augmentée de la chaleur
latente de dilatation de la masse gazeuse. On ne peut pas
calculer la valeur de cette derniére, comme on le fait
dans la vaporisation de l'eau, la dissociation du carbo-
nate de chaux, en s’aidant de la loi des tensions fixes de
dissociation. Il faudrait, pour que cela soit possible, eon-
naitre dans tous les cas la loi de dissociation isotherme,
ou introduire une hypothése éqguivalente. Mais on peut,
par un artifice trés simple, éliminer de la formule tette
chaleur latente de détente, sans s’appuyer sur aucune
hypothése ou loi expérimentale. Pour cela je considére
une masse gazeuse idenlique & la précédente, mais que
je suppose n'étre le siedge d’aucune réaction chimique, et
je la maintiens en équilibre constant de pression et de
température avec la précédente. Ses transformations
physiques sont encore régies par la relation générale :

aqQ’ av

T% = AT IT°

dans laquelle gd—% est précisément la chaleur latente de

dilatation, qui est la méme pour les deux masses gazeu-
ses. Pour I'éliminer, il suffira de retrancher membre &
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membre les deux équations, ce qui donnera, en multi-

pliant les deux termes par %T:

aqQ’ aQ\dT dv 4V
(@ %) 7 =2 (@ —a)em
équation dont le premier terme est la chaleur latente de
réaction L. & pression et température constantes.

1l faut maintenant arriver & mettre en évidence dans
le second membre le travail mécanique dégagé dans une
transformation isotherme et correspondant au dégage-
ment de chaleur latente du premier membre. Pour cela
je remarque que, P et T étant les deux variables indépen-
dantes, on a la relation :

AV 4V . [dV AV,
(gT— dT)dT._dV av — (dP dp>dm

substituant dans le second membre, il vient :

aQ 4\ dT av  dv ,
(F—25) F = —2(G —fw) v +r1av—av)
La -arenthése< Al dV’> est précisément le change-

P dp dp )P ntlo chang

ment de volume résultant de la réaction chimique, il est in~
dépendant de la dilatation de la masse gazeuse. Le ré-
sultat cherché serait complétement obtenu si le terme
A(dV—dV') n’existait pas. 11 n’y a qu'un moyen de
le faire disparaitre, c’est de supposer dV=dV'. Cest-a-
dire d’admettre que les variations simultanées de P et
de T correspondent & une déformation chimique nulle, ou
plus exactement qu’elles correspondent chacune a des
transformations chimiques égales et de signe contraire,
de telle sorte que la résultante soit nulle.

Si nous désignons par V— V' le changement de volume
résultant de la transformation & pression et température
constantes quia dégagé la quantité de chaleur L, 'équa-
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tion devient :

aT

L

+A(V—=V)dP =09,

qui est identique & I'équation des tensions de vapeur rap-
pelée plus haut. Seulement, au lieu de donner la condition
générale a laquelle doivent satisfaire les variations simul-
tanées de pression et de température pour qu'un systéme
actuellement en équilibre conserve le méme état, elle ne
donne cette condition que dans I'hypothése d'une défor-
mation nulle. Elle comprend, bien entendu, comme cas
particulier, la loi de tension de vapeur de liquides placés
soit dans le vide, soit dans un gaz inerte, mais toujours
avec la restriction énoncée cj-dessus que le systéme con-
serve une composition invariable.

Applications de la formule. — Celte formule est déja
susceptible d'applications fort importantes..J’en donne-
rai comme exemples deux applications, I'une & un sys-
téme gazeux, l'autre & un systéme liquide.

Soit d'abord la dissociation de 'acide carbonique. Les
expériences de H. Sainte-Claire Deville semblent indiquer
que sous la pression atmosphérique, vers la température
de 3.000°, son coefficient de dissociation est voisin de
0,40. Si nous faisons baisser la température, nous
pouvons calculer quelle devra é&tre la variation corres-
pondante de pression qui maintiendra fixe le coefficient
de dissociation.

Soit I'équation de la réaction :

2020 = 2C*0%+ O*.

L, la chaleur latente de dissociation & 3.000°, est de
43 calories. Et,le changement de volume résultant de
l'augmentation égale & I'unité du nombre des molécules

. 02,0223 >< 3.000
sera : 3.000 73
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L’équation ci-dessus deviendra :

83 o1 0,02233.000

3.000 524 273 aP =0.

P étant la pression exprimée en kilogrammes par m*;
ou si nous voulons l'exprimer en millimétres de mercure

43 10,0223 > 3.000 10.333 .
3.000 aT — pog - 273 "—gg =0
Soit
dh = 4,84T.

c'est-a-dire que la pression doit varier d’environ 2 milli-
métres de mercure par 1 degré centigrade pour que le coef-
ficient de dissociation reste invariable. Je donne d'ailleurs
plus loin (p. 119) le calcul complet de la dissociation de
Vacide carbonique.

Prenons maintenant un second exemple, la solubilité
d'un sel, de I'azotate de potasse par exemple.

Calculons les variations simultanées de pression et de
température qui maintiendront le coefficient de solubilité
constant. Il suffira de remplacer L dans la formule par
la chaleur de dissolution, qui est voisine de 10calories pour
un équivalent, et v—2' par le changement de volume ré=
sultant de la dissolution de la méme quantité de sel. Un
rapprochement trés simple permet, sans caleul, de se
faire une idée de 1'ordre de grandeur des variations si-
multanées des pressions et températures, Cette chaleur
de dissolution de 10 calories est égale & la chaleur de
volatilisation d’une molécule d’eau; le changement de
volume correspondant est 2.000 fois moindre que celui
résultant de la volatilisation de l'eau. Il faudra donc,
pour des variations égales do température, des varia-
tions de pression 2.000 fois plus fortess

Ce qui conduit aux résultats suivants pour les varia-
tions de pression compensant une élévation de 1 degré a
partir de 100 degrés ; la comparaison, bien entendu, doit
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&tre faite & une température ou la pression d'équilibre
est la méme pour les deux systémes :

Valeur de dP en atmospheres.

Vaporisation Dissolution
de H203, de X0, Az Q5.
dT =1 « . oo . .. 0°=,0% 80tm

Ici, 1a dissolution étant accompagnée d’une contrac-
tion, il faut une angmentation de pression pour compen=-
ser une augmentation de température. Mais il existe un
sel, le chlorhydrate d’ammoniaque, pour lequel la disso=-
lution est accompagnée d'une dilatation. Il faut, dans ce
cas, une diminution de pression pour compenser une élé-
vation de température.

On peut tirer de 13 quelques conséquences intéres-
santes. Soit une dissolution saturée de chlorhydrate
d’ammoniaque et de chlorure de potassiura sous une
pression de 1.000 atmospheres par exemple, une com-
pression fera précipiter du chlorhydrate d’ammoniaque,
une détente ultérieure provoquera d'abord la redissolu-
tion des cristaux de chlorhydrate qui se rongeront peu &
peu et ensuite la précipitation du chlorure de potassium.

Ces considérations sont susceptibles d’applications di-
rectes aux phénomenes géologiques, car un grand norm-
bre de roches de ’écorce terrestre ont di cristalliser
dans la profondeur de la terre sous des pressions énor-
mes. L’ordre de consolidation pendant le refroidisse-
ment du magma fondu a pu ne pas étre ce qu’il aurait été
sous les pressions atmosphériques. Le quartz, par
exemple , qui par sa fusion vitreuse éprouve une aug-
mentation de volume considérable, doit vraisemblable-
ment, comme le chlorhydrate d’ammoniaque, amener
une augmentation de volume par le fait de sa dissolution
dans des matiéres fondues. Sa cristallisation est donc
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favorisée par la pression, et des cristaux formés dans les
profondeurs du sol pourront se ronger, se redissoudre,
51 la masse piteuse au milieu de laquelle ils se sont dé-
veloppés vient & émerger & la surface. Ce| résultat sera
dil & une simple diminution de pression sans qu’il y ait
besoin d’invoquer aucune variation de température.

On peut tirer de ces mémes principes des conséquen-
ces plus générales encore. Le mélange de chlorhydrate
d’ammoniaque et de chlorure de potassium que j'ai con-
sidéré ci-dessus est un cas trés simple; les corps cris-
tallisés qui peuvent se former sont absolument déter-
minés. Il n'en est pas ainsi dans la formation des roches
de l'écorce terrestre. La silice, par exemple, peut cris-
talliser sous divers états, quartz, tridymite, etc.; les
éléments acides et basiques peuvent se grouper de diffé-
rentes fagons. L'état d’équilibre stable auquel on tend
a arriver par refroidissement n’est donc pas nécessaire-
ment le méme sous différentes pressions. Par une di-
minution de pression il pourra arriver que la tridymite
tende 4 se substituer au quartz, puisque la diminution de
pression tend toujours & favoriser la production des
composés occupant les plus grands volumes.

11 se pourra, par suite, que certaines roches formées
sous pression, le granite par exemple, ne soient pas sus-
ceptibles de se former & la pression atmosphérique, que
ce soit un autre groupement de ses éléments qui corres-
ponde & I'état d’équilibre stable. 8'il en ¢tait ainsi, sa
reproduction synthétique serait impossible quels que
soient les agents minéralisateurs employés.

Comme derniére application de ces principes aux phé-
nomeénes géologiques, jénumérerai quelques hypothéses
relativement a la formation du granite. On admet géné-
ralement auyjourd'hui que cette roche n’a pu se produire
par simple refroidissement d'une matiére fondue, qu'elle
a dii cristalliser & température relativement basse sous
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I'influence d’agents minéralisateurs tels que ’eau, les fluo-
rures, etc. G’est, en effet, dans ces conditions seulement;
quo I'on a pu obtenir jusqu’ici la eristallisation du quartz,
de l'orthose et du mica. L’orthose, en particulier, ne peut
exister au-dessus de 1.200 degrés; il est, & cette tems=
pérature, transformé en un verre ne présentant plus
trace de cristallisation. Le point de cristallisation du
granite sous la pression atmosphérique serait donc néces-
salrement inférieur & cette température. Mais & 1.200 de-
grés le verre obtenu par la fusion des éléments du gra-
nite est complétement solide; il n'y a pas A songer a le
faire cristalliser directement. Ce raisonnement est irréfu-
table tant qu'on opére sous la pression atmosphérique;
mais en augmentant la pression les conditions doivent
nécessairement changer du tout au tout. Les éléments
du granite, quartz, feldspath et mica, présentent ce carac-
ttre commun de donner par leur fusion des verres heau-
coup moins denses que les mémes corps cristallisés. Il en
résulte nécessairement que la température de transfor-
mation de ces corps en une matiére vitreuse, en un mot
leur point de fusion, s'éléve avec la pression. Pour une
valeur convenable de celle-ci, le feldspath sera certaine-
ment stable & 1.700 degrés, par exemple, température 3
laquelle le granite fondu doit étre complétement fluide,
et par suite dans des conditions permettant sa cristalli-
sation directe. On pourrait méme faire d'une facon rigou-
reuse le calcul de la pression nécessaire sil'on connais-
sait les chaleurs latentes de fusion de ces corps et les
changements de volume qui accompagnent leur fusion ou
vitrification. Ces grandeurs ne sont pas connues, maig
leur mesure, quoique difficile, n’est pas impossible. Il est
facile de voir proviscirement par simple comparaison que
les pressions nécessaires pour élever de 500 degrés le
point de cristallisation du granite peuvent ne pas étre
exagérées et ne doivent sans doute pas dépasser quel-
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ques milliers d’atmosphéres. La plus grande variation
d'un point de transformation de corps non gazeux qui
ait été obtenue jusqu’ici a été réalisée par M. Mallard et
moi sur l'iodure d’argent. Par une pression de 3.000 at-
mospheéres, nous avons déplacé de 100 degrés le point de
passage de l'iodure hexagonal & I'iodure cubique. Si nous
supposons que les chaleur latente et changement de
volume accompagnant la cristallisation du granite onf
les mémes valeurs, la formule

LI+ A(V—V)ap =0
ou
Llog 1+ A(V—V'|(P—P,) = 0,
L]

montre qu'en partant de 1.200 degrés 'augmentation de
pression de 3.000 atmosphéres éléverait le point de cris-
tallisation & 1.750 degrés. Ces calculs, je le répéte, ont
seulement pour but de montrer la possibilité de 'hypo-
these en question sans prétendre en aucune facon l'avoir
démontrée.

Cette cristallisation des roches sous pression explique
treés simplement, comme I'a fait remarquer Sorby (%), la
présence de liquide dans les cavités de certains cristaux
de quartz. I1 n’y a pour ainsi dire pas dé vapeur ou de
gaz qui, emprisonnés en bulles sous une pression d’un
millier d'atmosphéres, ne donne lieu, aprés le refoidis-
sement & la température ordinaire, & une condensation
du liquide : 'oxygéne, I'azote et les quelques gaz perma-
nents dont le point critique est inférieur & la température
ordinairec pourraient seuls faire exception. On sait, en
effet, que 1’on a pour tous les gaz et vapeurs la relation

rP_1T
P T,

(*) Sorby, Association britannique, 1858, p. 107.
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avee un trés grand degré d’exactitude pour les tempéra-
tures suffisamment élevées.
En faisant le calcul pour une pression de 1.000 atmo-
sphéres et une température de 1.7560 degrés, on trouve
p 273
1000 — 2023
(’est-a-dire qu'une bulle de vapeur enfermée dans les
conditions de pression et de température admises ci-
dessus devrait, 4.la pression ordinaire, posséder une
pression de 135 atmosphéres si elle avait conservé 1'état
gazeux. On peut méme pousser plus loin ce calcul quand
on connait la nature du liquide inclus et déterminer une
relation certaine entre la pression et la température de
cristallisation, en prenant comme point de départ le vo-
lume de liquide renfermé dans les cavités & la tempéra-
ture ordinaire. Les variations de la proportion relative
du liquide d’'un point & l'autre du méme cristal mettent
en évidence les variations des conditions extérieures pen-
dant la durée de l'accroissement de ce cristal.

= 0,135.

Formule des piles d'Helmholtz. — Cette condition
d'équilibre & la déformation nulle est, avec la formule
d'Helmholtz pour les piles, la seule application rigoureuse
gqu’ll soit possible de faire de la thermodynamique aux
phénomenes chimiques.

Je crois devoir donner ici la démonstration de la for-
mule d'Helmholtz, généralement assez peu connue; elle se
trouve, en effet, dans les mémoires de ce savant, perduc
au milieu de dissertations relatives & I’énergie non com-
pensée, qui obscurcissent les raisonnements.

Soit une pile dans laquelle la réaction chimique pro-
duisant I'électricité soit réversible, comme cela a lieu
dans les accumulateurs.

1’expression 40 sera une différentielle exacte. Expri-

T
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mons-le en prenant T, la température, et E, la force
électromotrice, comme variables indépendantes :
L]
0 8T 4 @0t @0
o T T TE-dT ~ TdT-4E

St nous appelons dU la variation de I'énergie interne
et I la quantité d’électricité produites par la réaction qui
a dégagd la quantité de chaleur d(), nous avons, en né-
gligeant le travail extérieur :

) dQ =dU+AEL

Mais, d’aprés la loi de Faraday, la quantité d’électri-
cité 1 est indépendante de la pression, température
et force électromotrice. Substituant, il vient, aprés avoir

supprimé le facteur commun et en tenant compte de

T:
ce que dU est une différentielle cxacte :

—dQ-dTT = A'IdE,

ou

L—d—T +ATAE = 0,

en appelant L la chaleur latente de réaction & tempéra-
ture et force électromotrice constantes.

Il faut bien faire attention que cette chaleur latente L
n'est pas celle que I'on mesure directement dans le calo-
rimietre lorsqu’il ne se produit pas d'électricité. Il faut
défalquer de ce nombre, tel qu'on peut le trouver dans
les tableaux thermochimiques, une quantité¢ de chaleur
équivalente & l'énergie électrique produite.

On peut encore écrire cette équation

I—ﬂ +A'Eld log E =0,

1/ étant la chaleur latente de réaction & dégagement

d'électricité nul.
6
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On a contesté le droit de faire aux piles 'application
des principes de la thermodynamique parce qu'il n’y a
pas de piles dans lesquelles les phénoménes chimiques
soient totalement et rigoureusement réversibles: il se
produit toujours une diffusion non réversible résultant
de la variation de concentration de l'électrolyte autour
des électrodes. Mais il est facile de démontrer que 1'é-
nergie , mise en jeu dans ce phénoméne parasite, est
infiniment petite vis-h-vis de celle qui résulte du phéno-
méne principal; de méme que dans la thermo-électricité
on fait voir que le transport de chaleur par conducti-
bilit¢ calorifique est négligeable vis-A-vis du transport
électrique. Il en résulte au moins ceci que, si 'application
des deux principes fondamentaux est licite, les calculs
sont certainement exacts, les quantités négligdes étant
seulement des infiniment petits.

Dans la pile & gaz on ne peut plus négliger le travail
extérieur, comme je I'ai fait ci-dessus. Il est facile de dé-
duire I'équation d’équilibre des deux équations établies
ci-dessus ; pour cela, faisons d’abord varier la température
et la pression en circuit ouvert de fagon & ne pas avoir de
dégagement & électricité, puis la température et la force
électromotrice en laissant le volume constant de facon &
ne pas avoir de travail mécanique.

Nous aurons les deux équations

L %rl+AP(V-—V’)d]0g(¥) =0,

dat,

' ) E_
LS+ AEldlog 7 = 0,

ou ajoutant membre & membre en remarquant que
dT =dT,+dTy,
il vient

% L"—l,l—,T-+AP(V——V')d10g ; +A'Eldlog g —o,
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que l'on peut mettre encore sous la forme

aT AP dE
) LS +AP(V—V) S +AEL =0
Analogie avec la formule du travail virtuel. — Cette

formule déduite de la thermodynamique seule présente
non seulement une trés grande analogie, mais méme une
identité absolue avec celle que donne en mécanique le
théoréme du travail virtuel appliqué & un systéme défor-
mable dans des conditions analogues & celles qui sont
considérées ici, ¢’est-a-dire dans le cas ou les variations
des forces externes sont telles que le systéme considéré
reste en équilibre sans éprouver ancune déformation.
On a en effet :

21"da:+2F'dz'= 0,

en appelant I les forces externes et I les forces inter-
nes, soit dT la variation des forces externes;les forces I
ne dépendant que des distances des points du systéme
matériel ne varieront pas puisque 'on suppose la défor~
mation nulle; on aura donc :

N (F+dF)dz+ 3 Fdw =0,

ou en retranchant les deux derniéres équations

EdF-dxzo,

ZFd:--dF—F: 0,

équation identique & celle de 'équilibre chimique, puisque
les coefficients des variations des forces, c'est-h-dire des
facteurs de I'équilibre, sont précisément les quantités
d’énergie gagnées par le systéme sous forme de travail
pour un méme déplacement compatible avee les liaisons
du systéme.

ou
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On voit donc que les analogies signalées au début de
cette étude entre I’équilibre chimique et 1'équilibre mé-
canique se précisent progressivement. Les rapproche-
ments entre les forces mécaniques et les facteurs de
I'équilibre chimique, température, pression et force
électromotrice, deviennent de plus en plus intimes. Enfin,
le role de simples liaisons attribud, dés le début, & la loi
des proportions définies résulte d’une facon bien nette de
I’analogie entre la formule générale de 1'équilibre chi-
mique et le théoréme du travail virtuel.

On peut mettre cette formule générale de I'équilibre
mécanique et chimique sous une forme mnémonique treés
simple

dp _

dT dE
9 “T+BT+T?—0,

o, B, v représentant les quantités d’énergie gagnées
par le systéme sous forme de chaleur, électricité et tra- -
vail, par le fait d’'une déformation virtuelle compatible
avec les liaisons, c’est-a-dire définie par 1'équation chi-
mique de la réaction considérée et effectuée & pression
force électromotrice ct température constantes.

D_EUXIEHE PARTIE.

LOIS APPROCHEES DE L'EQUILIBRE.

—

Arrivé & ce point dans 1'étude des équilibres chimiques,
il est important de tracer une démarcation bien nette
entre tous les faits énoncés depuis le commencement de
cette étude et ceux dont il me reste a parler. Toutes les
lois énoncées jusqu'ici :

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



SUR LES EQUILIBRES CHIMIQUES. 89

Limitation du nombre des facteurs de Iéquilibre ;

Loi & opposition de laction d la réaction;

Lot d'équivalence ;

Lois numérigues de I'équilibre dans le cas de déforma-
tion nulle,

présentent un tel caractére de certitude qu'aucun chi-
miste, quelles que soient ses sympathies ou ses antipa~
thies pour les théories scientifiques, ne doit se refuser a
les admettre. Jo ne veux pas dire par la que cette certi-
tude soit absolue, cela n’existe pas dans les sciences phy-
siques. On ne peut pas prouver la loi de conservation de
I'énergie, personne cependant ne songerait a la révoquer
en doute. On lui accorde pratiquement un degré de cer-
titude absolue. C'est qu’en effet elle est confirmée par un
nombre de faits extrémement considérable sans qu’on
puisse en citer un seul qui soit en opposition. Il en est de
méme, quoiqu'a des degrés divers, pour les lois énoncées
ici; elles sont établies sur un nombre plus ou moins consi-
dérable de faits concordants, sans qu'un seul jusqu'ici se
soit trouvé en désaccord avec elles. Si donc une oxpé-
rience 1solée semblait contredire l'une de ces lois, on de-
vrait la répéter et la varier & l'infini avant de formuler
une telle conclusion, ainsi que tout chimiste le fait sans
hésiter quand il lui semble se trouver en contradiction
avec une des lois fondamentales de la chimie, telle que
celle des proportions définies. Siune analyse semble in-
diquer pour le carbonate de chaux, par exemple, une
composition variable, on n’hésitera pas 3 la rejeter
comme mauvaise: La méme réserve s'impose pour les
faits qui sembleront, au premier abord, en désaccord
avec ces lois générales de 1'équilibre.

Dans la seconde partie, de cette étude, il sera parlé
des lois relatives aux équilibres chimiques ne présentant
plus le méme caractére de rigueur. Elles reposent sur des
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expériences imparfaites et trop peu nombreuses; elles ne
sauraient donc étre considérées que comme approchées.
Ces lois peuvent étre d'une grande utilité pour instituer
de nouvelles expériences, ou pour rapprocher celles qui
sont déja faites de maniére & arriver un jour & la con-
naissance certaine des lois exactes des phénoménes chi-
miques; elles ne peuvent dans aucun cas servir de cri-
térium, comme les précédentes, pour juger du degré
d’'exactitude d’'une expérience d’aprés l'accord plus ou
moins complet que présentent 'une avec l'autre la
théorie et 'expérience.

CHAPITRE VI,

INTEGRATION DE L’EQUATION DIFFERENT YLLE
D’EQUILIBRE.

L’équation différentielle établie plus haut (9)
3 d_'l"l‘_ +v dT? =0,
est nécessairement intégrable, 1'expérience montrant
qu'il existe une relation entre P et T entiérement définie.
Pour effectuer cette intégration, il faut emprunter 4 1'ex-
périence les valeurs de « et v et les exprimer en fonction
de P et de T.

Les valeurs de z et v ne pcuvent &tre données par I'ex-
périence que d'une fagon apprechée, 1’équation intégrée
ne sera donc elle-méme qu’approchée, mais il est pos-
sible dans chaque cas, en remontant aux expériences
prises comme bases, de se rendre compte du degré d’ap-
proximation que comporte la formule.

Considérons, par exemple, une réaction dans laquelle
quelques-uns au moins des e«corps réagissants solent
gazeux, ce qui permettra de négliger le volume des corps
solides ou liquides.
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Soit, par exemple, la dissociation de I'acide carbonique,

celle du bisulfhydrate d’ammoniaque : '
2C20% = 2C*0% -+ 0%,
AzH'S, IS = AzH® 4+ H28?,

Appelons d’une fagon générale n, 7',..., n,, nj,.... les
nombres des poids moléculaires des corps gazeux entrant
en réaction :

nC20% = n, G20+ 7', 0,
n AzH'S,HS = n,AzH3 + n/ H2S%,
Reprenons 1'équation d’équilibre précédemment établie,

qui peut étre mise sous l'une des deux formes (3) ou (4) :
aT L dP
LS5 +AP(V—V) 5 =0,

,dT , P\ _
L' S +AP(V—V )d10g<T> =0,

L, I’ étant les chaleurs latentes & pression ou volume

. . . 1
constant, A I'équivalent calcrifique du travail =137
Lois de Mariotte et de Gay-Lussae. — Pour
transformer ces équations nous nous servirons de la loi
expérimentale de Mariotte et de Gay-Lussac
PV

*,ir:R.

En rapportant au poids moléculaire, on a

1 10333.0,0223 2

AR = - 273 = 7000

Enfin nous négligerons le volume des corps solides ou
liquides vis-a-vis de celui des gaz.

Les deux équations ci-dessus deviendront, apres divi-
sion par T:

’

dT ap
L"—‘T2 +AR(TL+7L’...—-7L1—7L"...) —P :0,

'dT ’ ’ p
L 5 +AR(n+7'...—n,—n'...)d log T = 0,
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ou aprés intégration

(10) (n4n'...—n,—n'...) log P + 500 E,li—T = constante,
(1) (n +n’.;.— ... )log + oOOf = conslante,
qui peuvent encore &tre mises sous la forme
L dL 4T
' — o _—r = Pl
(n+n...—n")logP — 500 T + 500 T T constante,
P L dL'dT
’ —_— e fed Ca
(n+n'...—n")log T 500 — + 500 AT T = constante

Nous ferons par la suite un usage continuel des for-
mules (10) et (11).

Les variations de L et L' avec la température dé-
pendent seulement des chaleurs spécifiques des corps en
présence qui peuvent étre déterminées par l'expérience;
L et I.” peuvent donc é&tre considérées comme des fonc-
tions connues de la température, en négligeant, bien en-
tendu, la variation possible des chaleurs spécifiques avee
la pression.

La loi de Mariotte est une loi limitée qui ne s’applique
qu’'aux gaz et vapeurs suffisamment dilatés. On peut
avoir une représentation plus exacte des phénomeénes en
employant une formule telle que

P
T F(V) =R

Mais pour les pressions ne dépassant pas 10 atmo-
spheéres, ce qui est le cas général de la plupart des expé-
riences, on peut réduire la fonction F(V) a la forme tres
simple

F(V)=V+a,
a étant un covolume constant pour chaque gaz.

I’équation ci-dessus devient alors

p P L’
y ” ’ ” 4 .
0,002(n+n—n)Iog—T+(na+na—na )T fT’dT—K,
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enfin, si I'on voulait, dans le cas général, tenir compte de
la formation des corps solides et liquides dont le volume
moléculaire » peut étre considéré comme sensiblement
indépendant de la pression, il faudrait ajouter des termes

analogues & celui du covolume nv % qui seraient fondus

avec ces dernicrs. Cela reviendrait donc & modifier la
valeur du covolume a.

1l ne faut pas oublier que cette formule, d’aprés les
restrictions faites au cours du calcul, donne seulement
la condition pour qu'un systéme actuellement en équi-
libre conserve cet état sans éprowver aucune déforma-
tion; ce n'est donc pas la solution compléte du pro-
bléme ; elle n’apprend rien sur I'influence des changements
de condensation des corps en présence, sur I'influence de
Faction de masse.

Cette formule, quoique ne faisant connaitre qu’une
partie des lois numériques cherchdes, est pourtant sus-
ceptible déja de nombreuses applications.

Prenons par exemple la tension P, de la vapeur d'eau
émise 3 la température T, soit par de 1'eau pure, soit par
une dissolution saline, un corps poreux humide, un hy-
drate dissocié, etc. Si nous connaissons la chaleur latente
de vaporisation de l'eau dans ces diverses conditions,
nous pourrons immédiatement savoir quelle sera, & une
température T diflérente, la tension de la vapeur des sys-
témes solides ou liquides considérés supposés restés iden-
tiques, c'est-a-dire contenant la méme quantité d'eau
liquide, condensée ou combinée. Gette condition est réa-
lisée trés aisément en placant dans le vase & expérience
une trés grande quantité du corps solide ou liquide, et
échauffant simplement & volume constant. La quantité
d’eau vaporisée sera relativement assez faible pour n’a-
mener qu'une déformation négligeable du systéme en
équilibre,

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



94 RECHERCHES EXPERIMENTALES ET THEORIQUES

Un calcul semblable peut étre fait pour la formule com-
plote relative anx phénoménes chimiques accompagnés
de dégagement d’électricité; on trouve ainsi:

(123 0,002(% 4 »'...—n|...)1og I—; + 46 I%: = constante.

La chaleur latente de réaction 1.” & variation de vo-
lume et d’électricité nulle, étant rapportée & la réaction
d'une quantité de matieres dégageant la méme quantité
d'électricité que la formation d’une molécule d'eau
H*0*= 18¢". Les coefficients n, 2',..., n, se rapportent &
la méme quantité de matidre.

Si nous appliquons cette formule & l'électrolyse de
Veau, & la pile & gaz, elle donnera

— 0,001 logT,+ 46 = f GQdT_ constante.

69 étant la chaleur de combinaison & volume constant de
H? 4- 0* gazeux pour donner H*0® liquide.

CHAPITRE VII.

EQUILIBRE ISOTHERME INDIFFERENT.

L’équation fondamentale déduite des principes seuls
de la thermodynamique est incompléte, puisqu’elle n’a
¢té établie que dans le cas de déformation nulle; clle ne
tient pas compte de l'influence des changements de con-
densation des corps en présence qui interviennent pour-
tant d'une fagon certaine comme facteur de I'équilibre.

Supposons que, par un procédé quelconque, par I'ex-
périence ou autrement, nous arrivions & établir les lois
de l'équilibre isotherme et isoélectrique, c’est-a-dire &
température et force électromotrice constantes, la con-
densation du corps variant seule. Il suffira de réunir
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cette loi aux précédentes pour avoir la solution compléte
du probleme. Pour passer d’un état d'équilibre défini par
certaines grandeurs des factcurs & un autre état, il suf-
fira de faire varier d’abord la température, ensuite la
force électromaotrice, pour les amener & leur valeur défi-
nitive sans déformer le systéme, puis déformer le sys-
téme A température et force électromotrice constantes
pour 'amener & 1'état final d’équilibre. Les conditions
d’équilibre étant indépendantes des états antérieurs du
systéme, le résultat sera le méme que sil’on avait fait
varier simultanément tous les facteurs.

1l faudra, dans tous les cas, emprunter cette loi de
I'équilibre isotherme % 1'expérience, elle sera done, elle
aussi, seulement approchée.

Je passerai successivement en revue les différents cas
qui peuvent se rencontrer dans I'équilibre isotherme. Je
parlerai d’abord de ldgquilibre indifférent, c¢’est-a-dire de
celui dans lequel il est possible de faire éprouver au sys-
téme une déformation, une transformation chimique sans
altérer aucun des facteurs de l'équilibre, je traiterai en-
suite des systémes gazeux : dissolution des gaz, conden-
sation par les corps poreux, mélange gazeux, puis des
systémes liquides : dissolution des sels, double décompo-
sition saline, etc.

Equilibre indifférent. — Les formules établies plus
haut, qui donnent une relation entre les facteurs de I'é-
quilibre dans le cas d’'une déformation nulle, s’applique-
ront encore dans le cas général si le systdme peut étre
déformé sans qu’il en résulte aucune variation des fac-
teurs de l’équilibre. Nous pourrons en effet passer d'un
état du systéme & un autre en faisant d'abord varier les
facteurs, de fagon a ne produire aucune transformation
chimique, ces formules s'appliquent; puis nous produi-
rons une transformation sans faire varier les facteurs de
I'équilibre ; Y'équilibre subsistera, puisqu'il” est fonction
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seulement de la’grandeur de ces facteurs. La méme for-
mule s’appliquera encore, puisque aucun de ses termes
n’aura varié.

Voyons maintenant quelles sonf les conditions que
doit remplir un systéme en équilibre pour qu’'on puisse le
déformer sans altérer aucundes facteurs. Il est toujours fa-
cile de maintenir la température et laforce électromotrice
constantes, puisqu’elles sont absolument indépendantes
I'une de V'autre. Reste la pression totale et la condensa-
tion individuelle; ces diverses grandeurs ne sont plus
indépendantes. Il est impossible dans un mélange gazeux
de faire varier la condensation des gaz sans changer la
pression du mélange. Tout ce que l'on peut faire est de
maintenir constant 'un de ces facteurs. Pour que les au-
tres le soient aussi, il faut que cela résulie des liai-
sons inhérentes au systéme. Passons en revue les divers
cas qui peuvent se présenter.

Systémes totalement hétérogeémes. 17 Cas.
Tous les corps intervenant dans [équilibre sont sépards.
— (Cela entraine comme conséquence nécessaire la pro-
portionnalité des condensations & la pression : en main-
tenant la pression constante, les autres facteurs le se-
ront aussi. (est le cas de la fusion de la glace, de la
vaporisation ds l'eau, de la dissociation ‘du carbonate
de chaux, de la transformation dimorphique de l'iodure
d’argent, etc... Dans tous ces systémes, les corps en
présence ne sont pas mélés, I'équilibre est indifférent, la
formule donnée plus haut s’applique sans aucune res-
triction :

a % +v d?P =40,
ou:

Ld—; +A(V—=Y')dP = 0.
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Pour la vaporisation ou la dissociation avec produc-
tion de corps gazeux, supposés 4 I'état parfait et en né=
gligeant le volume V des solides et des liquides :

AR IogP—f L'Ir‘i’l‘ = constante,

formule suffisamment exacte pour les expériences rela-
tives aux phénomeénes de dissociation.

Pour les expériences beaucoup plus précises relatives
aux phénomenes de vaporisation des liquides, il faut
tenir compte du volume du liquide et d’un covolume re-
latif & la vapeur et employer la formule :

AR log %-—Aa % — -IL;l!—T = constante.

Systémes partiellement homogénes. 2° Cas.
Un certain nombre de corps sont mélés. — Pour que 1'é-
quilibre indifférent puisse se réaliser, il faut que tous les
corps, sauf un, aient par suite des liaisons inhérentes au
systéme une condensation fixe .4 température constante.
Cette condition se trouve réalisée quand un certain nom-
bre de corps gazeux se trouvent au contact des mémes
corps solides ou liquides, et sont par suite & I'état de
vapeur saturée, ou quand un corps dissous est a I'état
de dissolution saturée. Je citerai comme exemple carac-
téristique la dissociation de I'hydrate de chlore en pré-
sence d’eaun pure. On se trouve en présence d'un systéme
triple : hydrate solide, dissolution saturée de chlore et
chlore gazeux saturé de vapeur d'eau. A température
constante, la condensation de 'eau et du chlore sous
chacun des trois états du systéme reste constante, c’est
donc un cas d’équilibre indifférent. Cela suppose, bien
entendu, qu'iln’y a dans la dissolution de chlore aucun
corps étranger. On aura par suite, en négligeant le
volume des corps solides et liquides, la relation :

AR logP-—f-Il,;Z,TT = constante.
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Application & Ia dissociation de Ca0, CO*. —
Je donnerai comme exemple de l'application de ces for-
mules la dissociation du carbonate de chaux; celle de
I'hydrate de chlore sera traitée ultérieurement avec plus
de détails.

Pour faire le calcul relatif au carbonate de chaux, il
faudrait que 'on conniit la variation de L en fonction de
la température, ce quin’a pas lieu.

On peut inversement, d’aprés les mesures des tensions
de dissociation, se proposer de calculer L; on trouve
ainsi, en se servant des déterminations que j’ai faites :

| = 30:!1’

pour la température de 800°, tandis qu’d la température
ordinaire, les expériences calorimétriques ont donné :

L = 43,7.

Je reproduis ci-dessous les résultats de mes expériences
avec les éléments du calcul de L :

TEMPERATURE PRESSION
500
73 log nep.
t 142 T h og nep.h

547 82() 0,610 27mm 3.296
610 883 0,567 46 3.828
625 898 0,557 56 4.025
740 1.013 0,493 255 5.541
745 1.018 0,491 289 5.666
810 1.083 0,461 678 6.519
812 1.08% 0,460 3 6.637
865 1.138 . 0,439 1.333 7.193

Pour ce calcul, on peut admettre la constance de L
dans un intervalle de 500°, ce qui permet d’effectuer I'in-
tégration :

log P + 500 % = constante,

d'on on tire L en se servant de deux expériences faites
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aux températures T, et T,

P, /500 500
L=tog () =%,

La constance des tensions de dissociation de vapeur
parait étre une loi rigoureusement exacte, les consé-
quences que nous venons d’en déduire le sont donc aussi.
Mais si, au lieu de considérer un corps se vaporisant dans
le vide, nous le considérons en présence d'un gaz inerte,
les formules précédentes peuvent ne plus étre qu’appro-
chées. La loi du mélange des gaz de Dalton étant appro-
chée comme la loi de Mariotte, d’autre part les gaz
étant tous plus ou moins solubles dans les liquides, il en
résulte que la tension de vapeur isotherme doit dépendre
de celle du gaz auquel elle est mélée. La formule don-
née plus haut n’est done qu’approchée. Mais il faut ajou-
ter tout de suite que cette variation de tension isotherme
est si faible que, dans I'état actuel, elle échappe presque
toujours & la précision de nos moyens d’observation. Il
'y a donc pas dans la pratique & se préoccuper de ce
défaut de rigueur de la formule; il est loisible de I'appli=
quer en présence de gaz inertes.

Ce cas de Véquilibre indifférent qui correspond aux
tensions fixes de vaporisation, de dissociation, est celui
qui se préte le mieux aux mesures expérimentales, aussi
a-t-il fait 1'objet des travaux d’'un grand nombre de sa-
vants. Il est résulté de I’abondance des documents & son
endroit une apparence trompeuse de généralité, et, pen-
dant longtemps, on s’est efforcé de rattacher & cetto for-
mule unique tous les phénomeénes de dissociation. G'est
dang ces derniéres années seulement que l'attention a
été appelée de nouveau sur ce sujet par les expériences
de M. Debray sur la dissociation de V'oxyde de cuivre, par
mes expériences sur la décomposition des sels par l'eau
et sur la dissociation de I'hydrate de chlore. Mais comme
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les idées anciennes sur la constance absolue des tensions
de dissociation sont encore fort répanduecs et presque
exclusivement enseignées, je crois devoir signaler ici les
principales circonstances ou elles sont fautives.

Extension illégitime de 1a loi des tensi.ons
fixes de dissociation. — Un corps se dissociant, se
vaporisant en abandonnant un gaz, peut &tre liquide ou so-
* lide. Considérons d’abord le cas oil le systéme est liquide;
soit par exemple une dissolution saline émettant de la va-
peur. Il est généralement impossible & température con-
stante de déformer le systéme, d'évaporer de I'cau, sans
faire varier la concentration. La tension de vapeur ne
peut donc pas é&tre constante, elle varie avec la concen-
tration du sel. Pour qu’elle puisse rester constante, il
faudrait que la concentration de la liqueur fit également
constante. Cela arrivera lorsque la dissolution sera sa-
turée, qu'elle sera au contact du sel solide en exces. De
méme, un corps se dissociant comme Voxyde de cuivre
ne pourra pas, s'il est fondu, avoir une tension fixe de
dissociation, parce qu’'a température constante, une dé-
formation du systéme entrainera une variation des con-
densations relatives des oxydes de cuivre CuO et Cun*O.

Pour que la tension pft rester constante, il faudrait
que l'un des deux oxydes pilit exister & 1'état solide au
contact du mélange fondu. Celui-ci présenterait alors une
composition constante, comme cela arrive pour la disso-
lution d’hydrate de chlore au contact des cristaux d’hy-
drate solide. On voit donc que lorsque le corps qui se
dissocie est liquide, la tension de dissociation ne peut
généralement pas &tre constante. Ainsi, pour citer des
exemples connus, les hydrures de potassium et de so-
dium, les chlorures de soufre, ne peuvent pas avoir de
tensions fixes de dissociation. ’

Lorsque, au contraire, les corps dissociés sont solides
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et ne donnent, outre les corps gazeux, que des produits
solides, I'expérience montre que les tensions de dissocia-
tion sont généralement fixes. Il en résulte que la con-
densation du corps solide doit &tre constante, c’est-a-dire
qu’ils ne sont pas mélés, mais simplement juxtaposés.
Cela est bien d’accord avec ce que 1'on sait des propriétés
des corps solides, il est généralement impossible d’en
faire des mélanges homogenes. Plusicurs sels dissous en-
semble cristallisent séparément par évaporation, ete. La
loi des tensions fixes de dissociation sera donc la regle
générale pour les systémes solides; j'en rappellerai les
exemples bien connus du carbonate de chaux, oxyde
d’iridium, chlorures ammoniacaux, hydrates salins. Mais
il cst possible et m&me trés probable que, dans le cas des
solides, cette loi comporte un certain nombre d'excep-
tions; il en existe effectivement un certain nombre qui
sont miscibles entre eux. Jerappellerai les verres, mélanges
homogenes d'acide silicique, borique ou phosphorique
avec quelques-uns de leurs sels et les mélanges isomor-
phes. Mais je dois ajouter que ces mélanges sont assez
rares, et qu'il sera tout & fait exceptionnel de les voir se
produire entre un composé et le produit de sa décompo-
sition. En recherchant parmi les exemples connus des
phénomeénes semblables, j’en ai trouvé deux qui me sem-
blent présenter la particularité signalée ici. En premier
lieu, les zéolithes qui, d’aprés M. Damour, n'auraient pas,
a température constante, une tension fixe d’efflorescence
comme cela a lieu pour les autres sels. Il suffit pour
I'expliquer d’admettre que leurs hydrates successifs sont
isomorphes et par suite miscibles ensemble. Get isomor-
phisme des différents hydrates d'un méme sel a été re-
connu par M. Wyroubeff dans le sulfate de strychnine.
Comme second exemple, je citerai le phosphore rouge
amorphe dont il existe une infinité de variétés qui pré-

sentent trés certainement des tensions de vapeur diffé-
1
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rentes et qui doivent &tre des mélanges, formés par le
phosphore blanc et le phosphore rouge cristallisé, d'une
constitution analogue 3 celle des verres; ces deux der-
niers constituant seuls des espéces chimiques détermi-
nées.

Je n’ai considéré jusqu’ici que des systémes dissociés
ne renfermant qu'un seul gaz; mais il peut arriver qu'un
corps gazeux se dissocie en donnant un gaz et un solide,
I'hydrogene telluré par exemple. Ici, non plus, il ne
pourra y avoir de tensions fixes, toute transformation
chimique du systéme aménerait nécessairement une va-
riation de la condensation relative de I'hydrogéne et de
I'hydrogéne telluré.

Comme systéme plus complexe encore, je prendrai les
tensions de vapeur des mélanges liquides qui présentent
quelques particularités intéressantes. (énéralement de
semblables systémes ne présentent pas de tensions fixes,
attendu que le mélange gazeux et le mélange liquide
n’ayant généralement pas la méme composition, il est
impossible de faire éprouver une déformation au systéme
sans faire varier la condensation d’un ou plusieurs des
corps du mélange gazeux ou du mélange liquide. Mais
parmi tous les mélanges formés par deux liquides A et B,
il arrive généralement que, par I’évaporation, les uns
s’appauvrissent du corps A ef les autres du corps B. Il y
aura donc nécessairement dans ce cas un mélange et un
seul qui se vaporisera sans altération, et celui-la seul pré-
sentera & la température considérée unc tension fixe de
vapeur. C’est le cas du mélange d’alcool & 5 p. 100 d’eau,
du mélange d’eau et d’acide chlorhydrique HCl 4 12 HO.
Si ce mélange & tension fixe de vapeur était le méme &
toutes les températures, les formules générales de vapo-
risation s’appliqueraient sans aucune restriction. En fait,
ce mélange varie légérement de composition, de telle
sorte que l'application des formules ne donnera que des
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résultats approchés, mais bien suffisants pour la préeci-
sion que comportent de semblables expériences. On a
voulu conclure de I'existence de ces tensions fixes de va-
peur & l'existence de composés définis, mais M. Berthe-
lot(*) a montré depuis longtemps l'inexactitude de cette
opinion. La constance de la tension de vapeur d'une dis-
solution ne caractérise pas un composé défini, pas plus
que 'absence de cette tension fixe ne permet de révoquer
en doute l'existence de semblables composés.

De méme, les alliages, les mélanges de glace et de sels
A point de fusion fixe connus sous le nom de cryosels
ne me paraissent pas nécessairement devoir étre des
composés fixes. Cette constance des points de {usion et
d’¢bullition est la conséquence nécessaire de I'invariabi-
lité de la condensation des corps en présence, elle ne
dépend en aucune fagon de V'état de combinaison. Les
lois de I'équilibre, étant identiques dans la transforma-
tion physique et chimique, rie peuvent servir & les distin-
guer 'une de l'autre.

Il est un second cas ol les mélanges liquides présen-
tent une tension fixe ; ¢’est lorsqu'ils sont seulement par-
tiels, c'est-a-dire ze divisent en deux couches superpo-
sées comme cela a lieu avec l'éther et I'eau. La couche
supérieure est unmélange d’éther avec 1/60°de sonvolume
d’ean et la couche inférieure un mélange d’ean avec1/10°
" de son volume d’éther. La tension de vapeur est encore
fixe, bien que le mélange gazeux n'ait la composition
d’aucun des deux mélanges liquides, parce que la pro-
portion relative de ces deux mélanges séparés peut va-
rier de fagon & maintenir invariable leur composition
individuelle.

(*) Berthelot, Ann. de phys. et de chimie, &° série, 1864, t. I,
p. 386.
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CHAPITRE VIII.

. ! <
EQUILIBRE ISOTHERME DES SYSTEMES GAZEUX.

~ Dissolution des gaz. — Nous allons étudier
- maintenant les systémes dont la déformation isotherme
ne peut s’effectuer sans faire varier la condensation des
corps en présence. L’équilibre isotherme est alors tra-
duit par une relation entre les variations de condensation
des divers corps en présence. Dans le cas considéré ici
il v a seulement deux corps en présence : un corps dis-
sous, un corps gazeux. L'expérience montre que la con-
densation du corps sous ces dtats croit dans le méme
sens et sensiblement proportionnellement, c'est la loi
connue de Henry. Elle donne, en remarquant que dans les
gaz & tempdrature constante la presswn est proportion--
nelle & la condensation :

P = K(C,
K étant une fonction de la température ou

1 dr ac
5 oc il ="

Mais cette formule n’est qu'approchée; pour la repré-
sentation exacte des faits, il faut recourir & une formule
un peu plus compliquée, satisfaisant toujours & la con-
dition d’une semi-proportionnalité entre P et G. Parmi
les formules que I'on peut choisir comme second degré

d’approximation, la plus simple est:

P = KC,
ou .
1 dp . dC
prgcit=1t1

dans laquelle 7 sera une constante différant peu de
T'unité.
Rapprochons ces relations de 1'équation d’équilibre &
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déformation nulle du systdme :

1 dP LdT
5 g7 4T — 500 " = 0.

Rigoureusement, dans cette formule, P n’est pasla
pression du gaz seul, mais cette derniére augmentée de
la tension de la vapeur d'eau, de méme pour L. Mais si
I'on remarque que dans les dissolutions étendues, la ten-
sion de la vapeur d’eau n’est pas sensiblement altérée,
il suffira de retrancher de I'équation ci~dessus celle qui est
relative 4 la vapeur d’eau pour retomber sur une équation
de méme forme dans laquelle P et L seront la pression et
la chaleur latente de dissolution de l'acide carbonique seul.

Rapprochant les équations de 1'équilibre isotherme et
A dissociation nulle, il vient:

1 dC s LIT_
dans laquelle 7 est égal & Uunité pour les gaz qui suivent
la loi de Henry.

Appliquons cette formule & I'acide carbonique qui se
trouve dans ce cas; sa chaleur latente moléculaire de
dissolution est L =—=5°6.

Ce qui donne apreés intégration :

log -g + 500 S—’TE = constante.

Dissolution de CO® & 160 millimétres.

VOLUME
da COZ2 mesuré 4 0° et 760 millimetres dissous dans 1 litre d’aan
TEMPERATURE oBSERVE
CALCULE
Bunsen Joulin -
e —
0 800 1.750 1.830
H 17480 . 1545
10 et . 1:260
13 1:002 » 1.080
20 201 900 (900)
50 . 333 370
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Tension de wvapeur des dissolutions sa-
lines. — La loi des tensions isothermes semble,
d’aprés les experiences de Willner, &tre analogue &
celle des gaz dissous. On aurait la relation :

P = K,

P étant la tension de vapeur, K une fonction de la
température qui n’est autre que la tension maxima de la
vapeur d'cau & la méme température et G la condensa-
tion de l'eau liquide, c’est-d-dire le rapport du poids
d’eau contenu dans un certain volume de la dissolution
au poids du méme volume d’eau pure. Cela n’est vrai que
dans le cas olt la dissolution est assez étendue pour que
sa chaleur de dilution soit négligeable. La chaleur la-
tente de vaporisation ne différe pas alors de celle de I'eau
pure.

On a dans ce cas une formule analogne & celle de
Teau pure :
LaT
T2

(@llla~]

log -~ — 500 = constante.

On pourrait appliquer cette formule aux’ expériences
de Wiillner sur les dissolutions des sels en admettant
que la dilatation apparente de l'eau est sensiblement
proportionnelle aux quantités de sel dissous : en appelant
S la quantité de sel dissous dans l'unité de volume, il
vient :

.dT
log(P-S) — 500]%;— = constante.

" Comme pour la dissolution des gaz dans I'eau, la loi
de simple proportionnalité n’est que grossiérement ap-
prochée; on aurait une formule se rapprochant davan-
tage de la réalité en affectant C et S d'exposants conve-
nablement choisis.

Les formules relatives & la solubilité des gaz et aux
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tensions de vapeur des dissolutions ne peuvent étre ac-
ceptées, méme comme une premiére approximation, que
dans le cas ol L peut étre considérée comme étant
fonction seulement de la température, condition qui n’est
réalisée que dans les dissolutions suffisamment étendues.
Dans ce cas, la relation de 1I'équilibre isotherme qui lie
les variations de P et de G est nécessairement indépen-
dante de T, ainsi que je l'ai-admis en considérant le
coefficient ¢ comme une constante. Cela résulte de la
relation connue qui existe entre les coefficients d'une
différentielle exacte. Si nous considérons P comme une
fonctionde CetT:
dP = AdC + BdT,

on doit avoir :
dA dB

aT ~ dc’

Si —Cm est nul, il faut que % le soit aussi.

Condensations des gaz et des wvapeurs
par les corps poreux. — Suivons la méme mar-
che que précédemment ; la pression du gaz tend vers zéro
4 mesurc que la quantité de gaz condensé par le solide
diminue. Soit G la quantité ainsi condensés par un poids
donné de mati¢re. Nous pouvons dans une premiére ap-
proximation poser;

P = K(,

& condition de se tenir assez loin du point de liquéfaction,
circonstance réalisée pour les gaz proprement dits auvoi-
sinage de la pression atmosphérique. Si la quantité de
gaz condensée augmente indéfiniment, la pression ne
tend pas vers linfini, mais seulement vers la tension
maxima du gaz liquéfié & la température considérée. Sous
cette réserve nous aurons:

dP 4 _ zdc
ac'PT !
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qui, rapprochée de ['équation de déformation nulle,
donne :
dP  .dC LdT

—_— e ——

P ¢ T

* Mais cette équation n’est pas immédiatement intégrable
parce que 7 est fonction de T, et L fonction de G. Les
expériences de Iavre ont montré que la chaleur dégagée
par la condensation d'un méme poids de gaz décroit trés
rapidement & mesure que la quantité du gaz déja con-
densé augmente. Il en résulte que la valeur de 7 doit
varier rapidement avec la température ; j'ai reconnu, en
effet, en faisant le calcul de ¢, d’aprés les expériences de
M. Joulin sur la condensation de GO* par le charbon, les
variations suivantes :

Condensation de CO.

Température. Valeur de §.
0 2
52 1,6
100 1

1l faudrait donc, pour rendre lintégration possible,
exprimer 7 et L en fonctions de G et T. On ne- pos-
séde pas les données expérimentales pour faire ce
calcul. :

Systémes gazeux homogénes. — (e cas, qui
est un des plus intéressants par le nombre des applica-
tions dont il est susceptible, est aussi un des moins bien
connus. Les expériences sur les systémes homogénes
étant généralement fres difficiles, on n’a guére d'expé-
riences un peu complétes que sur les systémes dont la
réaction d’équilibre n’est accompagnée que d'un change-
ment de volume sinon nul, au moins tres faible ; je citeral
les expériences sur 'oxydation du fer par la vapeur d’eaun
de H. Sainte-Claire Deville, et sur la dissociation de 1'a-
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cide iodhydrique de M. Lemoine. On constate que dans
ce cas l'état d'équilibre du systéme est sensiblement
indépendant de la pression, et que l'influence de 1'action
de masse, des proportions des corps en présence peut
étre représentée par une formule telle que :

p (HO)

' (H)
dans l'action de la vapeur d’eau sur le fer,

p(l)>< p'(H)

p"(IH)
dans la dissociation de l'acide iodhydrique.

Parmi les réactions accompagnées de changement de
volume, on peut citer les recherches trés importantes de
M. Isambert sur la dissociation des sels ammoniacaux.
L’équation d’équilibre isotherme serait :

= constante

= constante

p*-p'™ = constante,
n et »’ nombres proportionnels aux volumes d’ammo-
niaque et d’acide se combinant pour former le sel consi-
deré.
Si I'on voulait généraliser les conséquences déduites
de ces expériences encore trop peu nombreuses, on serait
conduit & une formule générale : '

n.n'n!
%9,,;_—_ constante,
ou
dp dp’ dp,
n—4+n =—..—7n —L..=0
P p 'y, ’

dans laquelle p, p'... scraient la pression des corps
gazeux correspondant & 1'un des états du systéme, p”...
la pression du corps appartenant a 1'état opposé, et n,
n’, 7' des nombres proportionnels aux volumes de ces
corps- entrant simultanément en réaction, nombres que
I'on peut prendre égaux aux coefficients de l'équation
chimique de la réaction :
) nA+47'B... =1n"C,
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ot A, B, C,... représentent les poids moléculaires

(22"%,32) des corps en réaction. Ce serait, par exemple,

pour la dissociation de I'acide carbonique :
2-C202+1-0"=2.C20°%,

n—=2, n=1, n" =2

Reprenons la formule de I'équilibre & déformation
nulle :

dP LdT

T =0

(n+n...—nl...

si I'on remarque que l'on a dans cette hypothése :

ap dp dp’ __ dp”
—_— i = —— = ———y

7

PTp TP
on peut écrire 1'équation "précédente :

n dp LdT
E 77 4T+ 500 2= = 0.

Ajoutons l'équation de I'équilibre isotherme en remar-
quant que la somme des deux dp est la dlfférentlelle to-
tale de p, il vient: :

E”j

ou en intégrant :

LdT
=0

ﬂ ’n’ )
g Bpr... -+ SOOfI = constante,

Ilnll

dans laquelle L est la chalcur latente A pression et tem-
pérature constantes dégagée par la transformation des z,
n'... molécules du premier état du systéme dans les n”...
molécules de I'état opposé.

Je vais donner ici quelques applications de la formule
générale en montrant comment elle peut étre transfor-
mée quand il n'y a pas d’excés d'aucun des gaz en réac-
tion; j'indiguerai en méme temps les procédés de calcul
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qui m’ont paru conduire le plus simplement aux résultats
cherchés. Je donnerai d’abord le calcul des expériences
de M. Wiirtz sur le bromhydrate d’amyléne, calcul qui a
dgja été donné par M. Horstmann pour une formule ana-
logue que ce savant avait déduite de certaines hypothéses
relatives & l'enfropie.

1er ExEmMPLE. — Dissociation du bromhydrate d amy-
léne. — M. Wiirtz a reconnu qu’entre 153 et 360 degrés la
densité de ce corps diminue de moitié ; ce qui indique une
dissociation totale dans cet intervalle de température :

C1OH®*, HBr = C**H'+ HBr.

La formule d’équilibre est, dans ce cas:

\
log 7;—’),' — 500 % dT = constante.
Je suppose la chaleur latente moléculaire L =13 indé-
pendante de la température, faute de renseignements sur
les chaleurs spécifiques des corps en réaction. L'inter-
valle de température compris par les expériences est
assez faible pour qu'il n’en résulte pas d'erreur notable,
L’intégrale a alors pour valeur

1T_:: dT = — % = constante.

Les logarithmes qui figurent dans la formule sont des
logarithmes népériens ; si l'on voulait employer les loga~
rithmes ordinaires, il suflirait de diviser la constante 500
de la formule par 2,3028, ce qui donnerait pour la nou-
velle constante la valeur 220.

-Les pressions sont exprimées dans la formule en kilo-
grammes par métre carré; mais il est loisible de les
exprimer au moyen d’une unité quelconque : en atmo-
sphére, en millimétre de mercure. Cela ne fait que chan-
ger la valeur de la constante d’intégration.

L'expdricnce ne donne pas directement les pressions
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individuelles des corps en présence; elle donne généra-
lement la pression totale P, et certaines données, telles
que la densité par rapport & 'air, d’ot il est facile de dé-
duire le coefficient de dissociation x, c’est-A-dire le rap-
port de la quantité de gaz dissocié & celle qui existerait
si la décomposition était totale. 11 est donc intéressant
de mettre en évidence dans la formule ces grandeurs
P et z.

Dans le cas actuel, en admettant qu'il n'y a pas d’exces
d’aucun des deux gaz constituants, on a les trois rela-
tions :

P=p+p+p),

p=7,
n
z = .
p + p”
D’ot 'on déduit :
T 13
log P + log T— 500 T = constante.

Toutes les expériences ayant été faites & la pression
atmosphérique, log P est invariable et peut étre réuni
a la constante du second membre; on peut, d’autre part,

multiplier par 10 le terme

1_9_6 pee pour éviter les loga-
rithmes négatifs. I vient :

T 13
log10 x iTz,;—SOO T = co\nstante.

nfin, la densité par rapport A l'air, D, est relide au
coefficient de dissociation z par la relation :

5,24

\ T D=

dans laquelle 5,24 est la densité de vapeur théorique du
bromhydrate d’amyléne. '

Il faut, pour déterminer la constante, partir d’une expé-
rience donnée, qui servira ensuite & calculer & l'aide de la
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formule, le coefficient de dissociation et ensuite la densité
pour toutes les autres températures. Il n'est pas indiffé-
rent de prendre pour point de départ une expérience ou
une autre ; la détermination de la constante se fait avec
plus de précision, comme il est aisé de s’en rendre
compte, lorsqu’on se sert d’expériences dans Iesquelles le
coefficient de dissociation est voisin de 0,5.
En me servant des deux expériences :

Température. Densité.
215 £,12
236,5 3,83

N
dont j’'ai pris la moyenne, j’ai eu comme point de départ
pour le calcul de la constante :

T = ¢ + 273 = 498,
z = 0,50.
D’ott Pon déduit :
T 10.000
log 10- - + T = 24,2

On pourrait successivement donner & T diverses valeurs,
calculer la valeur T—x_—x” puis réduire une équation du
second degré pour avoir x, ou inversement se donner x
et calculer T. Il n'y aurait pas de difficultés sérieuses
dans le cas actuel; mais, dans d’autres circonstances,
il n’en serait plus de méme; z serait donné par une
équation du degré supérieur, et la fonction de T serait
une Intégrale assez complexe. Il est beaucoup plus
simple, dans tous les cas, de procéder de la fagon sui-
vante : '

1° Dresser le tableau des valeurs du logarithme en
fonction de z, dont on trace ensuite la courbe ;

2° Faire la méme opération pour les valeurs de l'inté-
grale en fonction de T} _

3° Rapprocher les valeurs du logarithme et de l'inté-
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grale en tenant compte de la constante pour en déduire
les valeurs correspondantes de la température et du
coefficient de disscciation.

Je reproduis ci-dessous les résultats de ces calculs;
j'al joint au premier tableau les valeurs de la densité en
fonction du coefficient de dissociation, qu'il est néces-
saire de connaitre pour la comparaison des résultats du
calcul avec ceux de 'expérience.

1°r TABLEAU. — Calcul du logarithme.
x z

z = 105101~zl D
0,05 0,03 1,60 54
01 011 2,30 4,97
0,2 0,23 3,05 4,73
0,3 0,35 3,50 4,46
0,4 0.5 3,87 4,20
0,5 0,65 4,20 3,96
0.6 0,95 455 3,70
0,7 1,38 4,95 3,45
0,8 3,5 5,40 3,17
0.9 4,7 6,03 2,90
0,95 9,7 7,00 2,16

Calcul du logarithme.

1 ’
R -
g /
i N
-
7
g2 1T
=
o DS
<
)
o /
©
'S
< ’
< :
padin
—/ |
o i ‘JT‘ J‘ I
a A Z 3 Y S [ Z
Log 10 i——"—zé
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L
2¢ TABLEAU, — Calcul de Uintégrale 500 T

L
=5

Valeurs de 500

L
! 500 T log z D
150 23,7 0,5 0,018 5,20
200 21 3.2 0,23 4,67
250 191 5,1 0,73 3,35
300 17,35 6,85 0,95 2,73
350 16,50 8 0,98 2,66

Caleul de I'intégrale,

20
™
15 \\\
\\
\\
SR GENP S —\~<:\
\
10 +
100 200 300 00
Températures. >
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3¢ TABLEAU. — Résultats comparés du calcul et de Uexpérience.

D
t z
Calculée observée
153 0,02 5,20 5,37
158,8 0.03 + 5,18 5,18
163 » 5,14 5.14
171,2 » 5,11 5,16
173,1 0,06 5,09 5,18
185,35 n 4,95 5,12
193,2 n 4,82 4,84
195,5 018 4,76 4,66
25,2 n 4,52 4,39
215 0,39 4,22 4,12
225 0,50 3,96 3,69
id. » 3,96 3,68
236.5 » 3,70 3,83
0,71 3,40 3,30
262,53 0,82 3.11 3,09
9272 X 2,95 3,11
295 0,95 2,76 3,10
305,3 n 2,73 3.19
214 » 2,705 2,98
318,2 n 2,70 2,88
360 0,98 2,66 2,61
Densités théorigues et expérimentales,
] ]
5 At — 1
b \\
A
& .\\
3 N
™~
100 200 300 wor
Températures,
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Il est trés important, dans ees comparaisons du calcul
et de V'expérience, de laisser en évidence les résultats
bruts de 'expérience, la densité dans le cas actuel. On
aurait pu comparer le coeflicient de dissociation tiré
de la formule avec celui déduit des densités observées,
mais cette maniére de faire est fautive, car les relations
entre les erreurs relatives des résultats d'observations et
celles des grandeurs que 1'on en déduit, ne sont généra-
lement pas assez évidentes pour sauter aux yeux, et l'on
est exposé & se tromper considérablement sur les ac-
cords ou désaccords apparents de la théorie et de I'ex-
périence.

En jetant les yeux sur la dernieére courbe, on voit que
l'accord est aussi satisfaisant qu’il peut l'étre, étant
données les irrégularités bien évidentes des expériences.

La courbe des coefficients de dissociation montre que
la presque totalité de la décomposition s'effectue dans un
intervalle de température relativement restreint, entre
170 et 290 degrds. C’est la un fait qui se reproduit dans
tous les phénomeénes d’équilibre; la forme de la fonction
d’équilibre permet d’en rendre aisément compte

logP + log 1—_x—$—, + -I,l—f = constante.

Si nous supposons P constant, la différentielle sera

1 2z L

d. . . L.
La valeur de d—;’ c¢'est-a-dire la valeur de la variation

de la dissociation avec la température, dépend de la gran-

deur de la parenthése, qui part de l'infini pour aller & I'in-

fini en passant par un minimum quand z variede 0 & 1.

Il en résulte que pour les valeurs de z voisines de 0 et

de 1 la tangente & la courbe est sensiblement horizon-
8

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



118 RECHERCHES EXPERIMENTALES ET THEORIQUES

tale, la variation de z est trés lente. Cette variation passe
par un maximum pour les valeurs intermédiaires de x; et

ce maximum est d’autant plus grand que la valeur de T
est plus considérable; ¢'est-a-dire qu’a température égale,
plus une réaction dégage de la chaleur, plus I'intervalle
de température dans lequel se produit la majeure partie
de la dissociation est resserré.

Si au lieu de considérer I'influence d’une variation de
température, nous considérons celle d’une variation de
pression & température constante, nous arriverons aux
mémes conclusions.

L'équation différentielle est

d—P + dx (’ + I%f—) = 0.

xl

L’influence dé la parenthése se manifeste de la méme
fagon; quant au coefficient de %TP, c'est n différence du
nombre de molécules existant dans un état du systéme
et dans I'état opposé. lci cette différence est égale &
P
T ne parait
pas. Comme pour la température, la variation de la dis-~
soclation avec la pression est d’autant plus rapide que la
grandeur de ce coefficient est plus considérable, c¢'est-a-
dire d’autant plus rapide que la variation de volume ame-
née par la réaction est plus forte.

Enfin,dans le cas particulier o la chaleur de réaction
est nulle, le coefficient est indépendant de la température ;
il est indépendant de la pression si le changement de vo-
Iume est nul. On retrouve donc ainsi cette conséquence
déj4 énoncée du principe d’opposition de l'action & la
réaction.

Nous aurons encore occasion de rencontrer la méme

I'unité; c’est pour cela que le coefficient de <~
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forme de courbe pour les coefficients de dissociation dans
les systémes liquides. :

2° EXEMPLE. — Dissociation de [ acide carbonique. —
On ne posséde sur ce sujet que des expériences peu nom-
breuses et peu précises; je traiterai pourtant cette ques-
tion avec quelques détails & cause de I'importance qu’elle
présente au point de vue des applications pratiques. Cette
dissociation de l'acide carbonigue influe sur la produc-
tion des températures élevées obtenues par la combus-
tion des matieres carbondes, sur le développement de
la pression dans la combustion des matiéres explo-
sives, etc. Il est donc utile de s’assurer si la theéorie
permet de coordonner les résultats épars fournis par I'ex-
périence.

Nos premiéres connaissances sur la dissociation de
Pacide carbonique sont dues & I, Sainte-Claire Deville. 11
montra, par I'emploi du tube chaud et froid, que le coeffi-
clent de dissociation sous la pression atmosphérique est
4 1.300 degrés voisin de 0,002, et a la température de
combustion du mélange tonnant d’oxyde de carbone et
d’'oxygene voisin de 0,4, Cette température serait, d’aprés
les expériences que nous avons faites, M. Mallard et moi
sur ce sujet, d’environ 3.000 degrés.

Postérieurement, M. Crafts a montré par la détermina-
tion du coefficient de dissociation de I'acide carbonique
que son coefficient de dissociation & 1.500 degrés était
inférieur & 0,01.

Enfin, dans lesrecherches que nous avons faites, M. Mal-
lard et moi, sur la ‘combustion des mélanges explosifs,
nous avons reconnu par 'étude de la loi de refroidisse-~
ment que la dissociation ne devenait notable qu'au-dessus
de 2.000 degrés. Nous avons estimé qu'a cette tempéra-
ture, sous une pression de 6 atmosphéres, elle ne devait
pas atteindre 0,05. De plus, nous avons montré qu'a
3.300 degrés, température de combustion dun mélange
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tonnant en vase clos, la dissociation était déja assez
avancée. On pourrait la calculer si 'on connaissait la
chaleur spécifique de 'acide carbonique 4 cette tempéra-
ture. En admettant la loi de variation de cette chaleur
spécifique que j’al déduite des expériences de Wiedmann
rapprochées des ndtres :

7,2

Chal. spécif. vraie & press. const. = 6,8 + 17000

TJ
on trouve un coefficient de dissociation de 0,34 environ.
En admettant, au contraire, une loi de variation exponen-
tielle que nous avions donnée d'abord, nous avions trouvs
pour le coefficient de dissociation une valeur plus forte
0,39. Cet écart provient de ce que les déterminations de
chaleurs spécifiques sont toutes & des températures infé-
rieures & 2.000°. Pour arriver & 3.300°, il faut une extra-
polation de 1.500° et des formules suffisamment concor-
dantes entre 0 et 2.000° divergent au contraire considé-
rablement quand on arrive & 3.000°.

On obtient, en effet, pour les chaleurs spécifiques
moyennes de G*O* entre 0 et 3.300°:

par la formule linéaire. . . . . .. COm= 18
— exponentielle. . . . . Cr = 16

Voyons maintenant l'application de la formule géné-
rale; en gardant la méme notation que pour le bromhy-
drate d’amyléne et supposant qu’il n'y a pas d’excés d’un
des composants, on a les relations :

P=ptp+p,

p=2p,
T = _p__”,
" P+ p oL
log P +1og Bz (I—z) + EOOITT dT = constante;

on a 2L sous I'intégrale, en appelant L la chaleur molé-
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culaire de formation de ’acide carbonique, parce que, pour
¢éviter les équivalents fractionnaires sous le logarithme,
on I'a calculé pour la formation de deux molécules d’a-
cide carbonique

2.C20? 4 0% = 2. C*OM.

Cette chaleur latente, qui est L, = 68" & la tempéra-
ture ordinaire, est beaucoup moindre aux températures
élevées. On peut exprimer cette variation en fonction des
chaleurs spécifiques des corps en présence par la formule
connue

L= L,+2¢(T—T0};

admettant la constance des chaleurs spécifiques des gaz
parfaits, afin de simplifier les caleuls, et pour I'acide car-
bonique la formule linéaire donnée plus haut, il vient

3,6T
L= 68+(3,4—m> (T—To).

Je donne, dans les tableaux et les courbes ci-dessous,
les résultats du calcul de la formule en prenant comme
point de départ I'expérience de H. Sainte-Claire Deville :

— illm
z = 0,4 our y
* P g t = 3.000.
1¢r vasLEAU. — Calcul du logarithme,
z3 . z8
L '3
z Erai—zn | eraa—ep
0,95 116 13,96
0.9 25 12,43
0.8 4% 10,71
05 0.2 1,59
02 0,0057 04
01 0,60059 1,719
0,05 0.000068 —0,40
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Caleul du logarithme.

] — ]
g //
2
3 o
7
S os /|
3 e :
’E — T, "{
/]
3 // I -
T
0 5 10 15
(24 2) (41— )2
Log 10% —
2° TABLEAU. — Calcul de lintégrale.
¢ T Lo > " o T—T, L {108 800 2% Ts 500
103 ¢ |X o) Y :
1.000 1.273 1.620 1,2 1,2 v | 688 4,2 31
1.500 1.773 3.160 2,9 4,35 63,6 M 16,3
2.000 2.973 5.160 48 9,6 58,4 11,3 8,3
250 2.773 7.700 6.4 16 59 6,7 i
3.000 3.273 10.%700 8,3 23 43 i 1,4
3.500 3.7713 14.100 101 35 33 2 0
Calcul de l'intégrale.
30
=
o
=
o
= \ —1
220
3
= R 1
il
B N
2 AN i '
=~ 10 r—
3 ~N
g AN
2
Z
[~
0
1000 2000 3000 w000
Tempé ratures.
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3% TABLEAU, — Reésullats définitifs du calcul.

Valeur du coefficient de dissoeiation & diverses températures
et sous diverses pressions.

Cuefficients de dissociation.

¥3 P—0='=004 P=0"=,01 P=o0=4 | P={sa | P-—ioa [ P==400a
1.000 0,007 0.003 0,0013 0,0006 0,0003 0,000143
1.500 0,07 0,035 0,017 Q, 0,004 [1X1 1]
2.000 0,4 0,128 0,08 0,04 0,03 00135
2.500 0,81 0,6 0,4 0,19 0,09 0,04
3 000 0,94 0.8 0.6 ,40 0,21 0.10
3 500 0,96 0,83 0.7 .53 0,32 0,15
4.000 0,97 0,9 0,8 0,63 0,45 0,25
Variation de la dissociation avec # et P.
1 . I
= ot RN O S
et
1/ /] 1 )
L~
0.6— / / /
/ / / ,/
=d3too1 Loftm Lot/ At s - Lyna™t
/ T
L A / /4
y 17 /r //
—
0 e ol —//
. 3000 2000 3000 k000
Températures.

Ces chiffres concordent avec 'expérience d'une fagon
inespérée, comme le montre le tableau de comparaison

ci-dessous :

TEMPERATURE PRESSION
]
1 lsm 1-!11
1.500 to
2.000 6
3.000 1
3.300 10
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On voit par I'inspection des courbes ci-dessus que sous
[a pression de 1/1000 d’atmosphere la variation de la dis-
sociation se produit presque en totalité dans l'intervalle
de température comprise entre 1.600 et 2.800 degrés.
La courbe présente un point d’inflexion trés accentué
comme pour le bromhydrate d’amyléene. Aux pressions
supérieures, la méme forme ne semble plus se dessiner.
(est qu’a mesure que la pression s'éleve la température
de dissociation s'éleve, et plus la température est élevée,
plus les variations de lintégrale, et par suite celles du
coefficient de dissociation, deviennent lentes. La chaleur
latente diminue de plus en plus en tendant vers zéro, tan-
dis que le dénominateur croit de plus en plus rapidement.
Si donc on poursuivait le calcul jusqu'a la température
ol la chaleur latente devient nulle, la tangente & la
courhe serait horizontale; c¢’est-a-dire le coefficient de
dissociation atteindrait un maximum qu’il ne pourrait
jamalis dépasser, quelle que soit la température. Ce maxi-
mum serait d'autant plus faible que la pression sous
laquelle on opérerait scrait plus forte. Ce résultat est en
désaccord avec une idée assez généralement répandue,
qu'a une température suffisamment élevée, la dissocia-
tion de tous les corps deviendrait compléte. Il est évi-
demment impossible pour l'acide carbonique de songer &
vérifier cette prévision de la théorie; mais il est d’autres
cas dans lesquels on a déja reconnu 'existence du maxi-
mum de dissociation. Je citerai les expériences de
MM. Troost et Hautefeuille sur la dissociation du chlo-
rure de silicium; celles de M. Ditte sur 'hydrogéne sélé-
nié. Le maximum doit correspondre & la température pour
laquelle la chaleur latente de réaction devient nulle.

3° EXEMPLE. — Dissociation de I'kydrate de chlore. —
La seule partie inléressante de ces vérifications expéri-
mentales est celle qui a trait 4 la loi d'équilibre isotherme

pr-p™...p" ... = constante,
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attendu que la loi relative a 'influence des variations de
température est au-dessus de toute discussion. Cette vé-
rification sera d’autant plus concluante qu’elle portera
sur des cas ol les exposants n, #',... auront des valeurs
plus différentes les unes des autres. En cherchant parmi
les réactions chimiques connues, j’en ai trouvé une rem-
plissant parfaitement les conditions voulues, c'est la dis-
sociation de I'hydrate de chlore. La formule de ce com-
posé est, d’aprés les expériences de M. Roo‘zehoom,

Cl*, 811’ 0.

La chaleur de formation de ce corps est, d’aprés une
détermination que j’ai faite, de
17! pour CI*(73+)+ nH*0*(liquide),

ou
105=! pour CI*+ 8H®0*(gazeux).

La formule générale d'équilibre est :
log pp® + 500 % = constante,

en négligeant la variation de la chaleur de réaction avec
la température, qui est insignifiante, attendu que les expé-
riences sont comprises dans un intervalle de 15°.
Silon s’en tient & 1'équilibre isotherme, 1'équation dif-
férentielle
a_ gt
p p
montre que de trés faibles variations dans la tension de
la vapeur d’eau ameéneraient des variations relatives con-
sidérables dans la tension du chlore. C'est 14 une consé-
quence facile & soumettre an contrdle de I'expérience. La
tension de la vapeur d’eau dans le mélange gazeux dé-
pend de la nature du liquide qui mouille les cristaux. Il
est impossiblé de décomposer ceux-ci sans qu'il se forme
d’eau liguide, car la quantité de vapeur qui sature le
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chlore devenu libre, n'est qu’'une fraction treés faible des
huit équivalents d'eau de combinaison. Dans les condi-
tions ordinaires, le liquide formé est une dissolution de
chlore dans l'ean, dont la tension de vapeur ne différe
pas d'une fagon appréciable de celle de I'eau pure, vu la
faible solubilité du chlore, Mais on peut faire varier trés
simplement cette tension de vapeur en faisant dissoudre
dans I'eau une quantité un peu notable d’un corps étran~
ger, par exemple de chlorure de sodium ou d’acide chlor-
hydrique. En faisant 'expérience, j'ai reconnu que, con-
formément & ces prévisions, I'addition d'un sel dans I'ean
fait, en diminuant la tension de vapeur de l'sau, brus-
quement monter celle du chlore.

On peut calculer la tension p’ de la vapeur d'eau en
partant du point de congélation T, de la liquecur et ad-
mettant qu'a cette température la glace et la liqueur
ont la méme tension de vapeur:

, o 1LE 41 42,4\ _
logp—logk ,6+500(T°'+—T—‘-‘273>—0

4mm 6§ est 1a tension de la glace & zéro d’aprés Regnault;
1°1 4 sa chaleur de fusion; 9,4 sa chaleur de volatjlisa-
tion, et 11 la chaleur de volatilisation de I'eau de la disso-

lution saline que 'on a considérée comme éralc i cello
de l'eau pure.

Températurs
Eaupure. . .......... 0°
NaCl, 100¢* dans un litre . . . — 6
— 200 — v —17
HCG, 36 ,5.......... —_ 3

Le tableau suivant donne la cow.paraison des
de 'expérience et du calcul.
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Résultats des expdriences,

NATURE TEMPERA- p(C)

LA DISSOLUTION TURES observé caleulé
HO pure. 0 46 241 »
Na Cl, 1U0s~. » 4,35 378 386
H Cl, 36875, » 4,45 340 392
HO pure 2 5,33 307 311
NaCl, 100sr. » 8,04 452 487
H Cl, 36655, » 5,15 408 410
NaCl, 200e~, 38 5,49 770 875
HO pure. 4 6,18 395 338
NaCl, 100s=. » 5,85 570 603
HClI, 36v7.5. . » 5,97 500 513
HO pure. 6 717 495 486
HCl, 365"5. » 6,93 615 638
Na Cl, 100s7, 7 7.3 710 854
HO pure. 9,8 9,50 70 750

Pour deux expériences du tableau correspondant avec
température de 3°,8 et 7°, il y a un frés grand écart entre
TYobservation et le calcul. Ces deux expériences, faites
dans des conditions particuliéres, sont certainement fau-
tives, mais j'ai tenu & ne supprimer dans cette compa-
raison aucune des données expérimentales. En général,
la température était maintenue stationnaire & une valeur
quelconque et on attendait que la tension fat devenue
stationnaire; cela demandait, dans I’appareil, qui était
de petites dimensions, un quart d’heure au plus. Dans les
deux expériences incriminées cn a precédé autrement;
an s'est proposé de trouver la température pour laquelle
la tension de dissociation était exactement égale & la pres-
sion atmosphérique, soit le jour de l'expérience 770 mil-
limétres. Pour arriver & réaliser cette égalité entre la
tension de dissociation et la pression atmosphérique, on
a du faire varier alternativement la température dans un
sens et dans I'autre; par suite de variafions trop rapides,
I'équilibre n’aura pas été atteint au moment des obser-
vations. Pour ce composé, en effet, la tension de disso-
ciation n'atteint §a valeur limite qu’avec une trés grande
lenteur.
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4° EXEMPLE. — Bicarbonate d'ammoniaque. — Gomme
derniére application de la formule, je feraile calcul pour
le bicarbonate d’ammoniaque dont 1'étude expérimentale
n’a pas encore été faite; il seraitintéressant de vérifier les
prévisions théoriques formulées avant toute expérience.
C*0% + H? 0 + AzH® = AzH*0,HO0,2C0?,
L = 3014,

log p-p'- p"— 500 f 304 4T = constante,

La température de volatilisation de ce sel sous la
pression atmosphérique est de 77°,5. Il en résulte ,qu'a
cette température

p=p :p”:zg—oz 53mm

L'équation d’équilibre isotherme étant
p:p’-p” = constante,

on peut immédiatement construire le tableau suivant
d’une série de valeurs de ces trois pressions compatibles
avec I'état d’équilibre A cette méme température. Il suffit
de multiplier ces trois valeurs égales p, p', p”, par des
puissances de 10 positives et négatives telles que leur
produit soit égal & l'unité. Pour avoir d'autres valeurs il
1’y a plus qu’a interpoler :

? i "
0== 253, Qpmm 3 2530=m
id, 2= B3 25300 .
2hmm b 253==, () 2530
id. 2p== 3 25300
id. gm= B3 255000
Pmm K3 253mm 25300
id. 2fm= 3 253000
id. gmm 53 2530000

On voit donc qu’a température constaiite la tension de
dissociation peut prendre une valeur quelconque aun-des-
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sus d’un certain minimum qui correspond & I'égalité de
valeur des trois pressions p, p' et p”.

Tension de vapeur d’un mélange de liquides.
— Je traiterai, comme dernier cas, les tensions de va-
peur des mélanges de liquides; mais sur ce point les
données expérimehtales sont encore insuffisantes pour ar-
river 4 établir, d'une fagon seulement probable, la for-
mule compléte d'équilibre.

Dans le cas de déformation nulle, ¢’est~a-dire dans le
cas ol, ni la composition du liquide, ni celle de la va-
peur ne change, la loi rigoureuse d’équilibre (la loi de
Mariotte et Guy-Lussac étant admise) est

dP  , LdT _

La formule de I'équilibre isotherme des systémes gazeux
précédemment admise, appliquée & un semblable systéme,
donne pour condition d’équilibre, dans le cas ol la com-~
position du liquide reste invariable et ou celle de la
vapeur seule change,

dp dp’ .. LdT
n?—%n’?—-bﬂﬂ-—l;-::o,

’

‘7 et »' étant le nombre de molécules qui se condensent
simultanément pour un changement de volume effectué &
température constante, c’est--dire le nombre de molé-
cules existant dans un méme volume du mélange li-
quide. La chaleur latente L peut étre écrite, en appelant
L, la chaleur latente du premier liquide, L, celle du se-
cond ot A la chaleur dégagde par le mélange de n et »’
molécules des deux liquides,

L=nL,+n'La+13,

ce qui donne
’ n’ A
‘zg_ — 500 nL._’”t-,pi_*__

nd—bp+n' dT = 0,
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€quation s’appliquant seulement dans le cas ol la com-
position du liquide reste invariable; pour compldter la
formule, il faut tenir compte de cette variation; lé plus
simple serait de demander la loi & I'expérimentation di-
recte. A défaut de documents sur ce sujet, on peut faire
les hypothéses suivantes assez plausibles. Appelons P et
P’ les tensions maxima de vapeur des deux liquides
purs; ce sont les limites vers lesquelles tendent p et p’
quand la proportion de 'un ou de l'autre des liquides
tend vers zéré. Il semble, d’autre part, assez naturel que
p et p' dépendent de la chaleur de dissolution rutuelle
des deux liquides A. Ces diverses conditions sont satis-
faites par la relation

pr-p = P PW. B (1),
a la condition que ® (A) tende vers l'unité quand » ou »’
tendent vers zéro. Cette condition serait remplie par une
fonction exponentielle telle que A*, atfendu que A tend
vers zéro en méme temps que n ou n.

Cette équation peut encore s’écrire
nlogp + n'logp’ = nlogl + n'log P/ +-0(1),

ou, en tenant compte de la relation connue des tensions
de vapeur,

dp dp’
n—+4n—+4dnlo :
P + e + gp

ry?
dnL —;—:Zn L, dT +de(R)

= constante,
+ dn'log p’ — 500

Cette équation, ajoutée & celle donnde plus haut, en
mettant en évidence les différentielles totales, donne

d(nlogp)+d(n'logp’)— SOOd(n TL; dT)

500AdT
T3

= constante.

1
—500d<n’ %dT)— +dp(d)

Cette équation doit étre intégrable, ce qui exige que
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I'expression
AdT

soit une différentielle exacte.

Mais A s’annule avec n et n et, d’autre part, doit va-
rier avec T; on peut, dans une premiére approximation,
mettre cette expression sous la forme

X = 500 £(T)nen'®.

Pour que I'équation d’équilibre soit homogéne, il faut
que X soit du premier degré en n et ', ce qui exige que

ﬁ_T) renferme en dénominateur le volume du liquide 2

la puissance a4 b—1. On doit alors avoir, pour que
I'expression soit une différentielle exacte,

o(A) = +500n“n”’f'ﬁ,1;£—),

¢e qui donne finalement pour la formule générale d’éqni-
libre :

logp*p'™ — 500n I"T{iT — 500n’f2#

— conslante,
— B00non'® f—;,p

ou, en faisant disparaitre les chaleurs latentes de volati-
lisation et les remplacant par les tensions maxima, ce qui
est plus commode pour les applications :

10g(%>n<—g;>m—500n‘n”’ ‘L(T.E—)z 0.

Si I'on se proposait de soumettre cette formule au con-
trole de I'expérience, on pourrait commencer par suppo-
sera=—0b==1 et f(T) = K. On ne compliquerait la for-
mule gue si besoin était.

J’ai laissé en évidence dans cette formule n et n', deux
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quantités variables, mais il ne faut pas oublier qu’elles
ne représentent a elles deux qu'une seule variable indé-
pendante, attendu qu’elles sont reliées par la relation

1

n . n
ﬁ'*_ﬁ_i’

en négligeant le changement de volume qui accompagne
la dissolution mutuelle des deux liquides. Dans cette for-
mule N et N' sont les nombres de molécules des liquides
purs qui occuperaient le méme volume que le mélange
des n 4 n’ molécules. Nous pouvons poser :

n =zN,

n = {1—zx)N".
Substituons dans I’équation en prenant le cas simple od
a=5b=1, et ordonnons par rapport aux puissances
dex :

I’[NN'_/‘F—(T-D] +a2[Nog F—N1og &, +NN’f iy

, = 0.
-+ N'log %

Cette équation montre que, si 'on fixe T, p, p/, il
pourra, daxs certains cas, y avoir deux valeurs de x cor-
respondant & 'état d'équilibre, mais cela n'aura pas lieu
dans tous les cas; cela dépend des valeurs des coeffi-
cients de I'équation du second degré. Il faut que les deux
racines soient positives et inférieures & l'unité. Les
deux mélanges correspondant 4 chacune de ces valeurs
de z pourront rester au contact a 'état d'équilibre. C'est
Pexplication de ce fait assez curieux qu'un mélange de
deux liquides peut se séparer en deux couches de com-
position différente A certaines températures; tel est le
cas de la solution de nicotine dans I'eau, qui se sépare
vers 100° en deux couches distinctes renfermant toutes
deux de l'eau et de la nicotine. (’est seulement & partir
d'ane certaine valeur de la température, que 1'équation
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ei-dessus donne deux racines comprises entre () et 1 et
que, par suite, deux liquides différents peuvent émettre
une vapeur identique, condition nécessaire pour qu'ils
puissent subsister au contact.

CHAPITRE IX.

I:]QUILIBRE ISOTHERMFE, DES SYSTEMES LIQUIDES.

Nous n’avons jusqu'ici considéré & propos de I'équi-
libre indifférent que les changements de condensation
résultant des variations de la pression extérieure. Mais,
dans ces systémes, on peut faire subir aux corps dissous
des changements de condensation, de concentration, qui
ne se manifestent par aucun changement de pression, et
auxquels il semble, par suite, difficile [d’appliquer les
principes de la thermodynamique.

Je crois qu'il est utile, avant d’aborder ce sujet, de
résumer brievement l'état actuel de nos conniissances
sur la nature des dissolutions, beaucoup d’'idées erronées
circulant encore & ce sujet.

De la nature de la dissolation. — Une dissolu=
tion est un meélange absolument Aomogéne, c’est-a-dire
identique en tous ses points et dans toutes les directions.
J.e premier de ces caractéres établit la distinction avec
les mélanges mécaniques (matiéres pulvérulentes, émul-
sion), et le second caractére avec les mélanges isomor-
phes cristallins.

La distinction habituelle entrefcorps dissolvant et corps
dissous est tout & fait inexacte; la tendance naturelle que
nous avons i faire cette distinction provient de ce que
nous considérons surtout des dissolutions aqueuses, qui,
4 la température ordinaire, se présentent sous le méme

q
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état physique que I'eau, et ne peuvent, par suite, laisser
séparer & l'état solide que les sels dissous. Mals, au-des-
sous de zéro, il est aussi facile de séparer 'eau solide
que le sel; on peut aussi bien avoir une solution saturée-
de glace que de sel, les deux corps en présence jouent
évidemment le méme réle” dans ce cas. Il en est encore
de méme pour les dissolutions mutuelles des liquides 3
toute température.
Les dissclutions ne sont pas nécessairement liqui-
sdes. Les verres sont, par leur homogénéité, les phé-
nomenes de saturation et de sursaturation {dévitrification)
gqu’'ils présentent, de véritables dissolutions. Nous avons
eu, M. Mallard et moi, I'occasion d’observer ces faits avec
les verres d’acide borique d'une facon plus nette qu'on
n'avait encore pu le faire. Il est trés facile avec la chaux
d’obtenir & volonté des verres saturés d’acide borique ou
de borate de chaux qui laissent déposer l'un ou l'autre
de ces corps. Certains alliages métalliques, certains
mélanges de glace et sels, & point de fusion minimum,
doivent. par leur solidification, donner des corps présen-
tant un certain nombre de caractéres communs avec les
verres et les dissolutions. Ils se distinguent des mélanges
isomorphes par leur absence de cristallisation apparente.
Un des caractéres les plus importants de la dissolution
est la saturation. Deux corps & une méme température
ne sont généralement pas miscibles en toute proportion ;
sien présence d'une petite quantité d’eau on met un grand
excés d’'un sel, il se formera une dissolution qui restera
au contact du sel non dissous. On dit que cette dissolu-
tion est saturée. Pour un méme sel, le coefficient de so-
lubilité & saturation varie généralement avec la tempéra-
ture. Il peut également varier & température constante
avec I'état sous lequel se trouve le sel solide mis & dis-
soudre. Ainsi, les deux variétés dimorphes d'un méme
corps, la variété prismatique et la variété rhomboédrique
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de Yazotate de potasse, n'ont pas, & la tempdrature ordi-
naire, les méme coefficients de solubilité. Il en est encore
de méme pourles différents hydrates d'un méme sel; ainsi
le sulfate de chaux combiné & 04,5 d’eau est cinq fois
plus soluble que le sulfate combiné & 2 éq. d’eau. Des dif-
férences semblables s’observent pour les différents hy-
drates du sulfate de soude. La saturation est donc un
phénoméne d’équilibre qui nécessite, pour étre défini, la
présence au contact de deux états opposés d'un méme
systeme. Parler de dissolution saline saturée quand il n'y
a pas de sel au contact de la dissolution est un mot vide
de sens, attendu qu'il y a autant de saturations distinctes
que d’états différents sous lequel chacun des corps des
mélanges peut se séparer de leur dissolution mutuelle.
L’habitude frés répandue de considérer la saturation
comme un état défini &4 une température donnée est
aussi fautive que celle qui consiste & attribuer 4 une va-
peur une tension de saturation sans préciser le corps
au contact duquel elle se forme. La tension de vapeur
saturée de l'eau n’est pas la méme au contact de 1'eau
liquide, de la glace, d'une dissolution saline, d'un hy-
drate effleuri. .
Lorsquun corps solide est dissous dans l'eau, on
peut se demander si la totalité de l'eau dans laquelle
il est dilué joue ou non le méme role vis-a-vis de ce
corps. Dans un hydrate solide, par exemple, on peut
établir parfois une division bien nette dans l'eau d’hy-
dratation (phosphates, borates, etc.). Une partie de
leau dite de constitulion ne s'en va qu'd une tempéra-
ture ¢élevée, et ne peut étre enlevée an corps sans altérer
toutes ses propriétés, modifier profondément sa consti-
. tution; 'autre, dite de eristallisation, peut é&tre perdue
ou reprise avec la plus grande facilité; sa disparition
ve modifie pas les réactions chimiques du corps consi-
déré. De méme, dans une dissolution, il est & peu prés
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démontré que, dans certains cas, une partie de I’eau reste
4 l'état de combinaison chimique avec le corps dis-
sous, tandis que l'autre semble &tre & 1'état de simple .
mélange. L'idée qui se présente la premiére est de sup-
poser qu’a une température donnée le sel est au méme
état d’hydratation dans la dissolution que dans les cris-
taux obtenus par évaporation & cette température. Ainsi,
4 la température ordinaire, le sulfate de soude dissous
serait combiné & dix équivalents d’eau, tandis qu'il seraif
anhydre au-dessus de 33 degrés. Mais cette hypothése,
assez séduisante, est immédiatement combattue par ce
fait qu'une méme dissolution de sulfate de soude peut
indifféremment laisser cristalliser du sulfate a 10 HO,
.4 THO, ou anhydre, suivant lanature des germes cristal-
lins que I'on y introduit. Il ne peut donc y avoir aucune
relation nécessaire entre la composition d'un sel cristal-
lisé et celle de sa dissolution. En fait, les seuls cas ol l'on
puisse établir avec certitude l'existence d’hydrates sta-
bles dans les dissolutions sont ceux ol ces derniéres se
forment en partant des sels anhydres avec un dégage-
ment considérable de chaleur, et présentent des points
d’ébullition trés élevés, comme cela a lieu avec le chlo-
rure de zinc, le chlorure de calcium, la potasse, la
soude, etc. Dans la majeure partie des cas, au contraire,
les sels disaous sont vraisemblablement & 1'état anhydre;
cela résulte trés nettement des expdriences de Wiillner
sur les tensions de vapeurs des dissolutions.

Les sels doubles donnent lieu & des observations ana-
logues ; toutes les fois que leur formalion correspond &
un faible dégagement de chaleur, ce qui est le cas le plus
fréquent, ils paraissent étre complétement dissociés dans
la dissolution entre leurs deux sels constituants. Le sel
double ne prend naissance qu’en se séparant du liquide.
Ces faits ont été établis par les expériences de M. Raould
sur la congélation des dissolutions salines. Les sels
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doubles formés avec un grand dégagement de chaleur,
comme les cyanures doubles, certains hyposulfites dou-
bles, sont les seuls qui existent inaltérés dans leur
dissolution. I’existence de sels doubles stables en disso-
lution se manifeste trés nettement lorsquun des sels
constituants est naturellement insoluble comme le chlo-
rure d’argent, le chlorure cuivreux; leur dissolution dans
les chlorures alcalins démontre 'existence de combinai-
sons multiples stables en présence de I'eau.

Ces considérations sur la nature des dissolutions doi-
vent s'étendre aux alliages métalliques; mais sur ce
sujet, les expériences sont plus difficiles et font & peu
prés complétement défaut. On ne peut raisonner que par
analogie ; les phénoménes sont d'ailleurs compliqués en-
core par lisomorphisme d'un grand nombre de métaux
entre eux; au lieu de se séparer du liquide par refroi-
dissement sous forme de combinaisons & proportions
définies comme le font les hydrates salins, ils doivent
laisser déposer des mélanges isomorphes dont la compo-
sition varie avec cellg du liquide non encore solidifié.

Ces quelques généralités rappelées, voyons maintenant
par quel procédé on peut aborder 'étude de 1'équilibre
dans les systémes dissous; les deux principes de la ther-
modynamique ne sont plus directement applicables & ces
cas. Pour traiter cette question, j'aurai recours & l'arti-
fice suivant : je considére une masse gazeuse a 1'état
d’équilibre au contact d'un liquide; chaque gaz ou vapeur
va se dissoudre suivant sa loi de solubilité propre pour
donner, d'aprés la loi générale d’équivalence, un systéme
dissous également & 'état d’équilibre. La loi d’équilibre
du systéme gazeux connue, il sera possible d'en déduire
celle du systéme dissous & I'aide des lois de solubilité.
Malhevreusement, celles-ci ne sont qu'imparfaitement
connues, surtout dans le cas des mélanges. Elles ne pour-
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ront donc conduire qu'a des résultats seulement appro-
chés.

Dissolution des corps solides. — Nous appli-
querons d’abord cette méthode & I'étude des lois de la
solubilité des corps solides. Soit un corps solide volatil
comme l'iode et en méme temps soluble dans l'eau. Con-
sidérons le systéme triple en équilibre :

Iode solide — Dissolution saturée — Vapeur d'iode.

La loi des tensions de vapeur donne:

ap LdT
S — 500 “ =0

Les lois de la dissolution des gaz étendues aux va-

peurs

P dC L,dT
- = 500 o= =0

Retranchant membre 4 membre
dC Ls)
— — K00 ——T—— dT = 0;

ot L, — L, n’est autre que la chaleur L de dissolution du
sel, et C la condensation, qui est proportionnelle au
coefficient de solubilité. On a donc

dGC LdT
E——!’:O = 0.

Si I'on admettait que le gaz, au lieu de suivre la loi de
Henry, c’est-a-dire & température constante
P = KC,
suivait une loi plus compliquée,
\ P = KC,
on aurait la formule
dG LdT

i — — 500 S~ = 0.

G T
Cette hypothése est indispensable, comme nous le ver-
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rons plus loin, pour mettre d'accord, dans tous les cas,
les faits et la théorie.

La chaleur latente de dissolution L est celle de disso-
lution d'une molécule du composé dans une dissolution
de ce corps étant trés prés de la saturation ; cela résulte
de la méthode de calcul suivie. Il faut remarquer que
cette quantité L différe généralement beaucoup de la
chaleur de dissolution en liqueur étendue, la seule que
T'on ait déterminée jusqu'ici pour un nombre un peu con-
sidérable de sels; elle peut méme étre de signe contraire,
c’est le cas du chlorure cuivrique, dont la dissolution en
liqueur étendue dégage de la chaleur, tandis qu'elle en
absorbe en liqueur concentrée.

Le raisonnement fait plus haut suppose que le corps
est volatil & la température ordinaire, ou encore qu'il
posséde une tension de dissociation sensible comme
Thydrate de chlore. Mais les lois de Ja solubilité sont
évidemment générales et indépendantes de ce que le dis-
solvant est plus ou moins velatil que le corps considéré.
La formule établie dans un cas particulier doit s’appliquer
dans la généralité. On peut du reste arriver a cette for-’
mule en partant de lois experimentales tout autres que
celles de la solubilité des gaz; j'y suis arrivé en effet
pour la premiére fois en prenant comme point de départ
la loi de Wiillner sur les tensions de vapeur. Depuis,
M. van T'Hoff en a donné une autre démonstration en
s’appuyant sur les lois de l'osmose des dissolutions.

La méthode suivie ici ne permet pas de déterminer si
e coefficient ¢ differe de I'unité pour les corps non vo-
latils et encore moins, dans ce cas, de calculer sa valeur.
Si Yon établit la méme formule en partant de la loi de
Wiillner, comme je 'avais fait tout d’abord, on voit ainsi
que le coefficient 7 est égal au coefficient de la /for-
mule de Willner, qui représente la diminution propor-
tionnelle de la tension de vapeur résultant de la dissolu-
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tion d’'une molécule du corps. Il existe, en réalité, un
procédé plus simple pour calculer i, qui a été indiqué
par M. van T"Hoff depuis la publication de mes premitres
recherches. Remarquant que toutes.les dissolutions qui
ont le méme point de congélation ont la méme tension
de vapeur, il a montré que la valeur de : pouvait se
calculer en partant des points de congélation, dont la
détermination est plus facile et plus précise que celle des
tensions de vapeur. Cette valeur est proportionnelle & la
grandeur de A, que M. Raoult a appelée abaissement
moléculaire moyen du point de congélation. Pour les
corps gazeux qui suivent la loi de Henry et pour les~
quels, par suite, la valeur de ¢ est I'unité, on trouve.
que la valeur de A est 19. Pour les autres corps, on a
d’une facon générale

i=4.

19

Mais A varie un peu avec la concentration; il en est
donc de méme pour z. En calculant pour ¢ une valeur
déterminée, il faut se rappeler qu'elle ne saurait rigou-
reusement &tre employée que pour des dissolutions de
méme concentration que celles sur lesquelles on a me-
suré A. ’

Jo donmne dans le tableau suivant les valeurs du coefli-
cient z, calculées d’aprés les expériences de M. Raoult
qui se rapportent & des dissolutions renfermant environ
un équivalent par litre. Je ne donne que la premiére
décimale, cette détermination me paraissant suffisam-
ment précise pour une grandeur qui n’est pas rigoureu-
sement invariable. Les formules des corps sont écrites
dans la notation en équivalents H=1%" et 0 =8¢". Il
ne faut pas oublier dans I'emploi de ces nombres que la
chaleur de dissolution L doit &tre rapportée au méme
poids de matiére que celui représenté par les formules ci-
dessous auxquelles se rapporte la valeur de 3.
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Pour vérifier I'exactitude de la formule de solubilité en
y introduisant les valeurs des coefficients ¢ donnés ci-
dessus, il faut s’adresser de préférence & des sels pey
solubles, tous les raisonnements et calculs ci-dessus
s’appliquant & des solutions étendues. J’avais confmencé
ce travail de vérification quand a paru le travail de
M. van T'Hoff auquel je me Suis déja reporté plusieurs
fois. Il contient le tableau suivant, qui confirme l'exac-
titude de la formule d'une facon beaucoup plus compléte
qu'on n'aurait pu l'espérer. On peut le voir en compa-
rant les chaleurs de dissolution mesurées directement
avec celles qui ont été calculées au moyen de la formule
d’apres les courbes de solubilité :

TEMPE- | -SOLD- L
CORPS FORMULES o fe~————

RATURES | BILITE caleulé | trouvé
Acide oxalique. . . . .|  CAI2OS. 9 32 laes| 82 | 83
Bichromate de potasse.| KO0, Cr208. § " ‘éﬁ 118 | 865| 85
Hydrate de baryte. . .|  Ba0, Aq. f 10 | 352 b1 st | o7
Hydrate de chaux . ..} cao,mo. § {36 | G4 I}i,so —14 |—14
Azotate de baryte. . . .| Ba0,Az05. { e '1,10 A4 | a7
Chlorure mercurique. . HgtClz2. gg 1?:21 1,11 3 3
Chlorate de potasse . .| KO, CLOS, 12’3., s i»ms 11 10
Acide borique.. . . . .| BoO03,3HO. 13 é:gﬁ;—l }1,“ 5,8 5.6
Borax. . .. ...... Nao20 £ | }1,78 137 | 129

|

. dC 1 LdT

ey i Lk 0 rend immédiatement compte des for-

mes singuli¢res et restées inexpliquées jusqu’ici qu’affec-
tent les courbes de solubilité. ‘
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Elle montre d’abord, d’acecord en cela avec la loi de
T'opposition de la réaction et de I'action, que la solubilité
croit, décroit ou reste stationnaire avec la température
suivant que la chaleur de dissolution est positive, néga-
tive ou nulle. Je ne reviendrai pas sur ce sujet, que j'ai
d€ja traité plus haut.

Pour étudier de plus prés la forme des courbes, pre-
nons la dérivée seconde, dont dépend la grandeur et le
signe du rayon de courbure; on trouve, en négligeant le
terme %et supposant ¢ égal & l'unité :

d*C_dC/1dL  500L
dT* dT\LdT " T
(’est donc un produit de deux facteurs dont le premier

d .
4G s'annule en changeant de signe en méme temps que L,

dar
le second se compose de deux termes de signe contraire,
car l'expérience montre que pour tous les corps connus

% est négatif. Les valeurs de ces deux termes varient
avec la nature du corps et la température; les limites
cxtrémes dans les sels étudiés jusqu’ici sont :

pour 500 ]—{}, de 0 & 0,,

pour' %%, de oo a 0,001.

Il en résulte que, suivant le cas, le second facteur
-sera positif, nul ou négatif. Il en sera donc de méme
pour le produit des deux; il en résultera des variations
correspondantes pour le rayon de courhure qui donnera
une courbe concave, convexe, ou présentant un point
d’inflexion.

Discutons la courbe de solubilité de — o & -} «o pour
un sel fictif quelconque se dissolvant en absorbant une
quantité assez considérable de chaleur i la température
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prise comme point de départ, et partons d’une tempéra-
ture oi le cofficient de solubilité € soit encore infiniment
petit.
La formule
dC _ . 500-L
dT — T?

montre que Yinclinaison de la tangente sera infiniment
petite au début, ct la formule

°C _dcC 1@+500-L
dI*~ dT\LdT T2

montre que le rayon de courbure sera infiniment grand
et positif. La courbe sera donc asymptote & I'axe des z.

En faisant croitre la température, G et ZT

dimirue par suite de 1a diminution de L. qui fait

augmentent,

mais &
dT*
tendre la parenthése vers (0. Le rayon de courbure passe
par un minimum, puis il recommence & croitre pour de-
venir infini pour une certaine valeur de L qui annule la
parenthése; il change ensuite de signe. La courbe pré-
sente done 14 un point d’inflexion, de part et d’autre du-
quel elle posséde sur une certaine longueur une allure
sensiblement rectiligne. T continuant A croitre, L finit

dC
par s’annuler, et en méme tempsdT,
par un maximum et la courbe de solubilité pré-
sente une tangente horizontale. Le rayon de courhure

la solubilité passe

1

[/
ne devient pas infini parce qu'en méme temps que —=

dT

s’annule, le terme 1 dT devient infini, de telle sorte

que le prodnit reste fini. Aprés ce maximum

dT
2

. S A G
de signe, mais il n'en est pas de méme pour ‘—l——, En

dT

change
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continuant cette discussion on retrouverait un second
point d’inflexion et une seconde branche asymptote &
Iaxe des x. De telle sorte que la forme théorique normale
d’'une courbe de solubilité serait la suivante :

Courke théorique de solubilité.

\\
~N
/| N
// |
—-200 -100 0 100 200 300 +00 600
Températures. *

Solubilits
.

11 n'existe pas de corps dontla courbe de solubilité re-
produise dans son ensemble la courbe thégrique dessinée
ci-dessus; cela tient & ce que I'intervalle de température
le plus considérable dans lequel nous ayons déterminé
jusqu’ici des solubilités est de 200°; depuis —20° jusqu’a
4 180°. .Et il faudrait peut-&tre un intervalle de 1000°
pour avoir la courbe complete. Ghaque corps ne donne
qu'un fragment de la courbe; mais, pour un choix conve-
nable, il est facile de trouver des corps différents dont
les courbes réunies bout & bout reproduisent assez bien
la forme théorique.

Le début de Ia courbe, la portion asymptotique 4 grand
rayon de courbure, est fourni par certains sels de po-
tasse peu solubles, tels que le bitartrate.

La portion & rayon de courbure minimum s'observe
dans un certain nombre de sels dont la dissolution ab-
sorbe une grande quantité de chaleur, comme l'azotate
et le chlorate de potasse, ou certains sels trés hydratés:
le sulfate, le carbonate, le borate de soude.

Le point d'inflexion est donné par les sels trés nom-
breux dont les courbes de solubilité semblent étre recti-
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lignes. Ce ne sont pas réellement des droites, car en
prolongeant par I'expérience ces courbes, on trouve vers
les basses températures une convexité naissante tournée
vers 1'axe des abscisses, ¢’est le cas du chlorure de so-
dium ; ct en les prolongeant vers les températures éle-
vées on a, au contraire, une concavité. Le fait a été re-
connu par M. Coppet (*) pour le chlorure de potassium; ce
savant cite cette particularité comme un fait étrange,
contraire aux analogies connues. Cela augmente la va-
leur de cette vérification de la théorie, elle ne résulte.
certainement pas d'une idée précongue, d'une interpré-
tation forcée des expériences.

Le maximum de solubilité s’observe dune fagon trés
nette pour le sulfate de chaux a la température prévue
de chaleur de dissolution nulle. ,

Le point d’inflexion descendant, compris enire une
concavité et une convexité, est trés nettement accusé
sur la courbe de solubilité de I'hydrate de chaux dressée
par M. Lamy (™).

Enfin, la derniére branche asymptotique est donnée
par certains sels de chaux et de baryte peu solubles, no-
tamment les carbonates, sulfates.

L’équation de la courbe de solubilité ¢tant de la méme
forme que celle des tensions de vapeur, il semblo que
ces deux courbes devraient présenter des analogies plus
nombreuses qu’elles ne le font. Cette divergence tient &
ce que, tandis que les variations des chaleurs latentes
sont du méme ordre de grandeur dans les deux phéno-
meénes, les valeurs absolues de ces chaleurs latentes,
trés variables d'un corps & Vautre pour la dissolution,
sont au contraire sensiblement les mémes pour la vola-
tilisation de tous les corps qui ont des points d’'ébullition

(*} Coppet, Ann. de phys. et chim., 5° série, t. XXX, p. 811.
(**) Lamy, Ann. de phys. et chim., 5° série, t. XIV, p. 145.
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voisins. Les courbes de dissolution se rapprochent par
leur forme générale de celles des tensions de vapeur
seulement pour les corps qui ont une chaleur de disso-
lution considérable comme I'azotate de potasse.

J’ai admis implicitement dans les raisonnements faits
plus haut que le coefficient de variation de la chaleur
latente de dissolution était constant ou peu s’en faut,
comme cela doit &tre si cette variation ne dépend que du
jeu des chaleurs spécifiques. Si, pour une raison ou pour
une autre, co coefficient venait & varier lui-méme d’une
facon rapide, il en résulterait des perturbations dans la
courbe de solubilité sur lesquelles je reviendrai & propos
des équilibres complexes (page 177).

Equilibres dans les dissolutions. — Soit, par
exemple, la loi de partage des acides et des bases entre
deux sels ncutres. En admettant comme précédemment
la fiction que tous les sels sont volatils, nous aurons
pour la loi d’équilibre entre leurs vapeurs :

log ppr... + 5oof L’{iT = constante.

main T 3

P

D’autre part, la formule de dissolution de chaque

vapeur donnera, en multipliant chaque terme par n et
ajoutant:

z log p* —-2 log G 4 5002 L',lfi,T = constante,
puis retranchant ces deux équations membre 3 membre:

n (Vntif
log %— 800 L;lzT

= constanie;

L étant le nombre d'équivalents contenus dans l'unité
de volume de la dissolution; L est la chaleur latente de
réaction des =, n'... équivalents des corps dissous,
pour une transformation altérant infiniment peu I'état du
systéme ;¢’est-a-dire que 'on suppose dans le liquide en
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expérience un nombre de molécules de chaque corps qui
soit un multiple infiniment grand de n, 2/, ete...

Dans le cas ol 1'eau n’intervient pas seulement comme
dissolvant , mais joue un role chimique comme dans la
décomposition des sels dissous, clle figure par sa concen-
tration ou condensation propre G comme les autres corps.
Mais, pratiquement, on peut se dispenser d’en tenir
compte et considérer le logarithme de sa concentration
comme une constante qui se confond avec la constante
d’intégration du second membre. C'est qu'en effet, tandis
que la concentration d'un sel peut, pratiquement, &tre
souniise & des variations allant de 1 & 1.000 et méms
beaucoup plus, celle de 'eau ne peut guére varier, sauf
de rares exceptions, de plus de 0,1, c'est-a-dire 10.000
fois moins. On ne commet donc, en la négligeant, qu'une
errcur insignifiante en présence des -incertitudes de la
formule qui a été établie en s’aidant d’une loi de solubilité
des vapeurs trés contestable. '

Voyons dans quelles limites les conséquences que I'on
peut déduire de cette formule, sont vérifiées par 1’expé-
rience. En premier lieu, 1'équilibre isotherme est donné
par une formule exponentielle :

cr o

¢

— constante.

On sait que les expériences de M. Schleesing sur la
dissociation du bicarbonate de chaux en liqueur étendue
vérifient cette formule d’une facon en quelque sorte ma-
thématique. Ce sont ces expériences qui ont été le point
de départ de toutes les tentatives faites pour arriver par
des considérations théoriques a établir de semblables
formules exponentielles. Dans ces derniers temps,
M. Engel (*) a repris ces recherches et a montré que la
méme formule représentait encore les résultats de I'expé-

(*) Engel, C. r., 1885, t. CI, p. 949.
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rience pour des concentrations dix fois plus fortes que
celles pour lesquelles elle avait été établie par M. Schlee-
sing. C’est 14 une vérification trés importante de la loi
en question, car il est bien rare qu'une formule empirique
continue & s’appliquer quand on veut 1'étendre par extra-
polation en dehors des limites pour lesquelles elle a été
calculée. On peut donc dire que pour les dissolutions
étendues la formule exponentielle est rigoureusement
exacte, au moins pour des liqueurs suffisamment éten-
dues.

Sulfate de mercure. — J'ai cherché si, pour des sels
tres solubles, une loi semblable s'appliquerait encore.
Mes expériences ont porté sur la décomposition par I'eau
du sulfate de mercure. Le tableau suivant reproduit les
résultats de mes expdriences ; dans une dernidre colonne
je donne la valeur de la fonction

ol
Cn
calculée en prenant les coefficients les plus convenables.

Décomposition du sulfate Je mercure,
A la température de 13°.

Nombre d'équivalents de

Prodn
§08 libre Hgo, SO3 HO libre L
dans 10 [itres.  dans 4 litre. et combinée. G
C a
7,52 318 1.100 - 29,8
8,80 3,88 28,7
9770 4,70 29'2
11,5 5,92 30,3
14,9 8,90 1.090 28,7
17,3 12,90 26,8
175 130 21,0
24,0 18,0 38,2
24,0 20,2 1.080 26,0
a la température de 100°%

9,50 1.80 61,0
15,7y 3’85 71,0
30,0 13.85 49,0

10
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On voit que la formule s’applique encore avec une
assez grande approximation, surtout si I'on tient compte
de ce fait que la variation de concentration de l’eau,
dans ces expériences, a été completement négligée. Cette
variation ne dépasse guére d'ailleurs 2 p. 100.

Le tableau qui préceéde montre qu’a chaque température
le produit C** G~ est sensiblement constant, puisque, pour
des variations de la teneur de la liqueur en sulfate de mer-
cure variant dans le rapport de 1 27, le produit ne varie que
de 1 41,15 4 la température de 13°. On voit, de plus, que
les variations du produit ne suivent aucune loi réguliere,
ce qui permet de les imputer aux erreurs d'expériences.

Enfin, comme derniére conséquence qualitative de la
formule d’équilibre isotherme, les exposants de concen-
tration devraient étre indépendants de la température.
Mes expériences sur le sulfate de mercure aux tempé-
ratures de 13° ¢t de 100° montrent qu’il semble bien en
étre ainsi.

Mais il faut ajouter que cette derniére remarque ne
peut étre qu’approchée, car la chaleur latente n’étant
pas seulement fonction de la température, mais aussi de
la concentration, il faut, pour que Il'équation différen-
tielle soit intégrable, que I'équation d’équilibre isotherme
renferme un terme fonction de la température.

On peut se proposer de soumettre & des vérifications
numériques cette formule de I'équilibre isotherme dans
le cas ol I'on connait ¢; je citerai quelques-uns d'entre
eux pour lesquels cette application a déja été faite par
M. van T'Hoff, sous une forme un peu différente.

Sulfates insolubles et carbonates alcalins. — 1° Expé-
riences de MM. Guldberg et Waage sur la décomposition
limitée du sulfate de baryte par le carbonate de potasse :

Ba0,S0%+ KO, CO* 2 Ba0, CO*+ K0, S 0>

Le carbonate de baryte et le sulfate de baryte inso-
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lubles existent dans la dissolution & saturation, ¢’est-i-
dire & concentration constante, ils ne figurent donc pas
dans I'équation d'équilibre qui se réduit & :

Ciat C0%L, KO

Tr =K PO S5 KO

Cette équation montre tout d'abord que 'le rapport

o est sensiblement constant, puisque les exposants sont

presque les mémes. Il n’a varié, en effet, que de 3,8 &
4,7 pour des concentrations ayant varié dans le rapport de
1 &4 4. En tenant compte de la différence des exposants, on
arrive aux résultats contenus dans le tableau suivant :

C est le nombre d'équivalents KO, CO? par litre,
G, — K0,5S0% —

_Décomposition du sulfale de buryte par le carbonate de potasse,

K0, G0z KO, 503
v C .
c 1
observé observé calculé
1,64 0,35 0,36
3,20 0,79 0,73
3,60 0,90 0,89
4 1
44 11 1,1
3.5 1,32 1,42
5.56 1,4 1,43
14 1,65 1,87

L'accord est trés satisfaisant, étant donpé surtout que
I'on applique & des solutions assez concentrées, une for-
mule établie dans le cas de liqueurs étendues. La courbe
ci-aprés résume les résultats du tableau précédent.

}

— 1
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Action de KO, CO2 gur BaQ, SOS.
10

. /
//
g P
S
=1 =
| ,-,77/¥,,, I !_4
|
|
o | | |
0 4
O, 508,
Action des acides sur les sulfures. — 2° Expériences

de M. Ostwald sur la décomposition du sulfure de zinc
par les acides :

SO%Aq +ZnS = ZnSO3+ HS,
HCl+ZnS — ZnCl 4+ OS;

ici les corps solubles sont au nombre de trois, le sulfure
de zinc seul étant insoluble, I'équation d’équilibre est :

o K pour ——SO0%Ad
comgs -+ P Zno0,S0°+ HS

D’aprés les conditions de 'expérience, les concentra-
tions de ZnQ0, SO* et HS sont identiques, parce qu'il n'y a
pas de sulfate de zinc dans la liqueur acide initiale, méme
au contact du sulfure. Par conséquent on a :

C/ == Cn,
et, par suite :

C

v =K

Le tableau ci-dessous donne la comparaison de 1'expé-
rience et du calcul :
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S0%, HO HS
ak G
C i ————— |
observé observé l calculé
0,500 1,190 1,200
0,250 0,592 0.600
0125 0,300
0,062 0,155 l 0,450

L’accord est absolu.

Pour I'attaque par HCl on aurait de méme :

HCl
ZoCl+Hs’

C1o

CIO,E Cui,ﬁ

= K pour

ou en remarquant que G, =C,,

Cit

G

=K

ce qui conduit & dresser le tableau suivant :

wel HS
LI S
observé obscrvé calculé
1 0,0411 0,0315
0.5 0,090 0,0185
0,250 0,00864
0,12 0,00396 i 0,00403

L’accord existe encore entre la théorie et l'expérience

tout en étant un peu moins satisfaisant, surtout pour la
premiére expérience.

Arrivons maintenant & linfluence de la variation de
température. La formule montre tout d'abord que, con-
formément au principe de I'opposition de 1a réaction a
T'action, le sens de la déformation dépend du signe de la
chaleur latente. Mes expériences sur le sulfate de mer-
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cure et le chlorure d’antimoine confirment pleinement
ces prévisions. La décomposition endothermique du sul-
fate de mercure croit par 1'élévation de température; la
décomposition exothermique du chlorure d'antimoine
croit par un abaissement de température. L'expérience
se fait irés simplement en prenant une dissolution a I'état
d'équilibre et parfaitement limpide. On voit un nonvean
précipité se former en chauffant ou refroidissant la li-
queur, suivant le cas.

L’équation pour le systéme liquide étant semblable &
celle du systéme gazeux, nous devons retrouver les
mémes particularités dans la forme générale des courbes
d'équilibre. J'ai montré & propos de la dissociation du
bromhydrate d'amyléne que, comme conséquence de la
forme logarithmique des équations, l'intervalle dans le-
quel se produisait la majeure partie de la dissociation
était assez resserré et I'était d'autant plus que la cha-
leur latente de réaction était plus considérable. Le méme
fait s’observe dans la dissociation des systémes dissous,
notamment des hydrates salins. Je citerai, par exemple,
les hydrates du chlorure de cobalt, du chlorure cuivri-
que. Les changements de la coloration et de toutes les
autres propriétés de la dissolution qui résultent des
variations de la concentration ou de la température
indiquent bien nettement que ces sels existent & diffé-
rents états d’hydratation dans la liqueur. Dans le cas du
chlorure de cuivre au moins ces changements sont ac-
compagnés d’'un dégagement de chaleur énorme. Il en
résulte que la dissociation de I’hydrate le plus élevé doit
devenir a4 peu prés compléte dans un intervalle de tem-
pérature trés resserré. J'al reconnu que cet intervalle
n'est, en cffet, que de 20°, comptés depuis le moment ol
la coloration bleue du premier hydrate commence & se’
modifier, jusqu’au moment ou la coloration verte du se-
cond hydrate devient invariable.
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Les éléments manquent actuellement pour tenter des
vérifications numériques relatives & cette influence de la
température; on ne connalt pas, en général, les chaleurs
latentes de réaction dans les conditions de concentration
correspondant & 1'état d'équilibre. Et dans les systémes
liquides il n’est pas possible, comme dans les systémes
gazeux, de négliger I'influence de la concentration sur les
chaleurs latentes. Il n'y a qu'un cas ol cette chaleur la-
tente soit facile & déterminer, c'est lorsqu’elle est nulle.
Une simple expérience qualitative suffit pour le recon-
naitre. Dans ce cas, 1'équilibre n’est pag influencé par les
variations de température. Cette valeur exceptionnelle
des chaleurs latentes de réaction se rencontre beaucoup
plus fréquemment qu'on ne pourrait le penser; il suffit
de citer toutes les doubles décompositions des sels neu-
tres s'effectuant en liqueur étendue sans former de sels
doubles, ni donner de précipités. C'est une propriété gé-
nérale des sels neutres bien connue, qui est désignée ha-
bituellement sous le nom de thermo-neutralité des sels.
11 en est de méme encore pour les acides de méme force;
le partage de la base entre les deux acides doit &tre in-
dépendant de la température. C’est bien 14, en effet, le
résultat des expériences de M. Thomsen.

CHAPITRE X.

EQUILIBRES COMPLEXES.

Je n’al étudi¢ jusqu’ici que les équilibres simples, c’est
a-dire ceux dans lesquels le systéme considéré n'existe
simultanément que sous deux états différents. Mais il
peut arriver que le méme systéme puisse exister sous
trois états différents et méme plus. Je citeral par exemple
Veau, qui peut exister sous la forme solide, lLiguide ou
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gazeuse. Quelles sont les lois spéciales de ces équilibres
complexes ?

Il y a deux cas bien distincts & considérer : celui dans
lequel les trois états du systéme sont juxtaposés sans
mélange ct celui dans lequel il y a des mélanges plus ou
moins complets.

Systémes hétérogénes.— Ltudions d’abord le pre-
mier cas. Comme exemple, on peut citer les trois états
de I'eau et de tous les corps en général, la dissolution
des sels qui peuvent exister & plusieurs états d’hydra-
tation, etc... Il faut pour qu’il y ait équilibre, d’aprés la
loi d'équivalence formulée plus haut, que chaque corps
soit isolément en équilibre avec les deux autres. Si nous
considérons des conditions de pression, de concentration
telles que cet équilibre ait lieu, il est facile de voir que
I'on ne peut faire varier ces facteurs sans détruire 1'équi-
libre. Prenons par exemple le cas de la vapeur d’eau, les
deux équations d’équilibre avec 'eau et la glace sont :

log p — 500 ﬂ_’;i!'[: K,
log p — 500 %YE =K/,

La valeur de p est la méme dans les deux équations au
point d’équilibre ; en retranchant membre & membre on a:
soof L;L' dT = K —¥X,
qui montre que la valeur de T, pour laquelle il y a
équilibre, est entiérement déterminée. Par suite toute
modification de la température actuelle détruit I'équilibre
triple. G'est 14 un résultat bien connu sur lequel je n’in-
sisteral pas. Pour qu’il en soit autrement et qu'une infi-
nité de températures soient compatibles avec l'état d'é-
quilibre, il faudrait que L=L"; alors V'équation se ré-

duirait &

0=20;

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



SUR LES EQUILIBRES CHIMIQUES. 157

mais on ne connait pas de corps pour lesquels 1a chaleur
de fusion soit nulle.

Le méme raisonnement montrerait que, dans la disso-
lution des sels & pression constante, il n'y a qu'une seule
température pour laquelle I'équilibre entre les différents
hydrates du méme sel soit possible.

Lors done qu’on modifie la température, 1'équilibre
triple ne peut subsister; il faut de toute nécessité que
I'un des trois corps disparaisse pour que le systéme
puisse rester en équilibre, mais peu importe celui qui
disparait, I'équilibre devient de nouveau possible. Il y a
donc indétermination dans la direction de transformation
du systéme triple ; suivant les cas, ce sera I'un ou 'autre
des trois systémes doubles possibles qui prendra nais-
sance. Par exemple, en refroidissant au-dessous de zérole
systéme triple : glace, eaw, vapeuwr, il pourra se produire
le systéme glace-vapeur, c’est le cas normal qui se réalise
quand on ne prend aucune précaution spéciale; le systéme
eau en surfusion-vapeur, pourra étre obtenu en enlevant
du systéme triple la glace et en continuant le refroidis-
sement lentement dans des vases de petites dimensions.
Enfin, le syst®me glace-eau sera obtenu en placant le
systéme triple dans un vase résistant ou le volume ac-
cordé & la vapeur soit nul; le gonflement accompagnant
la formation de la glace remplira le vase, et & partir de
ce moment, les pressions qui se développeront par la
réaction des parois du vase maintiendront le systéme
double en équilibre.

Mais ces divers systémes n'ont pas le méme degré de
stabilité. Le systéme le plus condensé, celui ol il n’existe
ni vapeur, ni corps dissous, n'est évidlemment possible
que si on n'offre pas au corps dilaté le volume nécessaire
pour se former. Parmi les deux systémes contenant le
corps a l'état de vapeur ou de corps dissous, il y en a un
qui est plus stable que l'autre, c’est celui dans lequel
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la tension de vapeur, le coeflicient de solubilité, sont les
plus petits; c’est-3-dire celui dans lequel la quantité d’é-
nergie mécanique devenue libre par le fait de la réaction
d’équilibre est minimum,

Si nous reprenons les équations d’équilibre eau~vapeur
et glace-vapeur au point d’équilibre triple:

dp _ L
Faw. . . ... ........ g1 = P -500 = =

dp' _ L+ L
Glace. . . . ... ...... 27 = P 500 —

en appelant L la chaleur de vaporisation de 1'eau et L' Ia
chaleur de fusion de la glace

Le coeflicient angulaire = de la tangente & la courbe

d T
de la glace est plus grand que celui de l'eau; ils sont
dans le rapport des chaleurs latentes de vaporisation :

dp’
dT _ LU
dp — T L
aT

11 en résulte que la courbe de la glace passe en dessous
de celle de I'eau anx températures inférieures & zéro,
tandis qu'elle passe au-dessus aux températures sups-
rieures. Le systéme stable au-dessous de zéro est donc
glace-vapeur et au-dessus de zéro eau-vapeur.

La vérification directe de ces différences de tension de
vapeur de 1'eau et de la glace établies d'une fagon certaine
par la théorie ne peut pas étre vérifiée directemcent par
I'expérience ; les grandeurs qui entrent en jeu sont &
peine des dixiemes de millimeétre, ¢’est-a-dire inférieures
aux limites de précision que comportent de semblables
observations. La faiblesse de I'écart des pressions fient,
d’une part, & ce que la tension de la vapeur au point
triple est trés faible, environ 4 millimétres, et, d’autre
part, que la chaleur de fusion de la glace est trés faible
par rapport a celle de volatilisation de 'eau dont elle n’est
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que les 0,15. Mais il était probable que parmi les phé-
nomeénes d'équilibre triple semblable on en trouverait
qui se préteraient mieux & l'expérimentation directe.

Hydrate de chlore. — I'al réussi, en effet, avec I'hy-
drate de chlore, qui présente toutes les conditions dé-
sirables pour rendre les expériences faciles. Sa tension
de dissociation & zéro est relativement considérable; elle
est de 240 millimétres, ¢'est-a-dire 80 fois plus considéra-
ble que la tension de vapeur d’eau et sa chaleur latente
de dissociation varie du simple au triple suivant que l'eau
g’¢limine & 1l'¢tat solide ou & I'état de glace. Jai trouvé
pour la chaleur de combinaison du chlore et de l'eau
liquide 17 calories. L’équation d’'équilibre, en négligeant
les variations de L dans,le petit intervalle de température
qu’embrassent les expériences, est :

log p + 500 i,l.z = constante.

L’équation relative au cas ou l'eau g'é¢limine & I'état
de glace, s'obtient en diminuant L de huit fois la chaleur
latente de fusion.de H*Q* solide, soit 1122, ce qui donne,
pour L', 6 calories :

log p 4+ 500 % = conslante,

Ces formules peuvent se déduire de la formule générale
dont je me suis servi précédemment dans le cas ol 'ean
¢talt supposée s'éliminer & I'état de vapeur. Il suffit d'en
retrancher huit fois 1'équation relative aux tensions de la
vapeur d'eau. On ne doit pas oublier que dans les deux
formules ci-dessus la constante d'intégration varie avec
la nature de la dissolution considérée, cela résulte des
variations correspondantes que présente la constante
de I'équation des tensions de la vapeur d’eau. Il serait
impossible sans cela d’obtenir une équation des tensions
du chlore ot ne figurent pas les tensions de la vapeur
d’eau.
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Dans mes expériences, le point triple, qui est celui de
congelation de la dissolution de chlore mouillant les
cristaux, correspondait & la température de —1°. Cette
eau tenait une petite quantité¢ d’acide chlorhydrique qui
la rendait nettement acide et a suffi pour abaisser son
point de congélation un peu plus que ne l'aurait fait la
présence du chlore seul. La présence de cet acide chlo-
rhydrique était due & ce que, pour éviter avec certitude
la présence d'air qui aurait faussé toutes les mesures de
tension, j’ai employé le chlore tel qu'il sortait de 1'ap-
pareil producteur sans le laver. A cette température la
tension du chlore p commune aux deux courbes, a été de
290 millimetres. Le tableau suivant donne la comparaison
du calcul et de l'expérience jusqu'a — 6°, température
la plus basse & laquelle il a été possible de maintenir
T'cau en surfusion. On n'est méme arrivé & une tem-
pérature aussi basse qu’en employant I'ean sous forme
d’humidité imbibant un papier filtre; les orifices capil-
laires ol elle est logée permettent de la maintenir beau-
coup plus facilement & cet état hors d’équilibre.

PRESSIONS
-~ —
TEMPERATURES EAU LIQUIDE EAU 50LIDE
Observé Calculé Obsorvé Caleuls

+ 3 420 458

+ 1 340 364

—0 320 325

—1 290 290

— 2 230 1289

—3 210 233

— 3,5 » » 262 266
— 4 205 206

— 5 146 183

—6 153 164

=1 » » 230 235
—H . » 175 185
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Dissociation de 1'hydrate de chlore.

5002 — T 1 |
%00 Zi__,——-—
1 ;__ .
300
| T
£ ! 1 .
& 200 /.
100
0 -
=20 -10 [ +10
Températures.

Je n'ai considéré jusqu'ici qu'un cas simple, celui ol il
n'y a qu'un seul corps volatil; des considérations ana~
logues peuvent étre étendues au cas de plusieurs corps
volatils; seulement la discussion est un peu plus em-
brouillée parce que la présence dans la formule d’un
nombre de variables supérieur & deux, ne permet plus de
représenter par une courbe visible aux yeux la loi d’équi-
libre. Supposons, par exemple, deux corps gazeux et un
corps solide, tel serait le cas de la dissociation d'un sel
ammoniacal, qui, dans I'intervalle de température consi-
déré, pourrait éprouver une transformation telle qu'un
changement dimorphique. On aurait alors deux surfaces
se coupant suivant une ligne commune qui serait prati-
quement une isotherme. (est elle qui serait 1'équivalent
du point triple. En augmentant le nombre des variables,

on voit sans peine comment la discussion doit étre pour=
suivie.

Supposons maintenant que le corps qui éprouve le chan-
-gement d’état au point triple ne soit plus le corps solide
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ou liquide, mais ['un des gaz qui se condenserait parce
que sa vapeur acquiert une tension égale & sa tension
maxima; par exemple dans 1'équilibre de la vapeur d'eau
et de I'hydrogéne en présence du fer. L’'équation, dans
ce cas, est:

P \ LdT .
log T bOOf T = constante,
qui renferme trois variables indépendantes et représente
par conséquent une surface. Supposons que la tension de
la valeur d'eau p' arrive & égaler sa tension maxima qui
est définie par 1'équation

log p’—-SOOf LT—(—{—’E = constante.

L’eau se condensera et, & partir de ce moment, la ten-
sion de la vapeur p’ ne sera plus arbitraire, étant définie
par I'équation ci-dessus. Ajoutant membre & membre les
deux équations:

L+
T2

log p — 500 dT = constante.

L’équation d’équilibre se réduit alors & une simple
courbe; elle est d’ailleurs comprise tout entiére dans la
surface générale d'équilibre. De telle sorte que, dans ces
cas, la discontinuité résultant du changement d’état de
la. vapeur d’eau se manifeste par la limitation brusque
de la partie utile de 1a surface d’équilibre.

Solubilité des hydrates salins. — Nous retrouverons
dans les systémes liquides exactement les mémes parti-
cularités puisque les équations d’équilibre sont de forme
identique. Prenons la dissolution des sels '

LdT

ilog C — 500 = constante,

un changement brusque dans la valeur de la chaleur de
dissolution du sel résultant d'une medification dimor-
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- phique, d’un changement d’hydratation, de la fusion, ame-
nera certainement un changement brusque dans l'incli-
naison de la courbe de solubilité, ou plus exactement
chaque variété de sel aura une courbe de solubilité dis-
tincte et ces courbes se couperont au point de transfor~
mation mutuelle des variétés différentes de sel. L’angle
des tangentes aux deux courbes en ce point dépendra de
la différenee des chaleurs de dissolution. Cette existence,
pour un méme sel, de plusieurs courbes de solubilité se
coupant & angle vif a été signalée depuis longtemps par
Loewel dans le sulfate de soude et le carbonate de sondo.
Il a montré que les courbes du sulfate anhydre et du sul-
fate & dix molécules ne se raccordaient pas, mais se ren-
contraient sous un angle trés net et se prolongeaient au
deld de leur point d’intersection situé & 33 degrés. Il a
réussi 4 déterminer la solubilité du sulfate & dix molé-
cules d’eau jusqu’a 35°,5 et celle du sulfate anhydre jus-
qu'a 17 degrés. Il a reconnu aussi I'existence dune troi-
sieme courbe de solubilité relative & un nouvel hydrate :
le sulfate & sept molécules. Je reproduis ci-dessous la
courbe résumant les expériences de Liewel sur ce sujet :

Solubilité dn sulfate de soude d’aprés Leewel.
60

50— \&17‘*/ b5 93—
vo ~3/ ) S T
g
N S
A
30 =7

/o;
20 >
7\
10

|

o 50 100

Poids de NaO, S0 dans 100 p. d’eau.

Tewmpératures.

Les chimistes n’ont généralement pas accordé & ces
expériences importantes l'attention qu’elles méritaient.
Pendant longtemps on ne s’est pas préoccupé de l'in-
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fluence du changement d’hydratation sur la solubilits des
sels; dans ces derniéres années seulement, M. Goppet (*)
a signalé la méme discontinuité dans les courbes de solu-
bilité du bromure et de 'iodure de sodium. Mais il s’en
faut encore beaucoup que les chimistes acceptent la né-
cessité absolue d’un changement brusque de la direction
des courbes de solubilité correspondant & tout change-
ment brusque dans la nature du sel. Je rappellerai & ce
propos la discussion que j'al eue (™) avec MM. Chancel
et Parmentier au sujet de la solubilité de I'isobutyrate
de chaux. Je ne reviendrai pas sur ce sujet, ces savants
ne s'étant pas décidés a publier les chiffres bruts de leurs
expériences. M, Etard (***), dans un travail important sur
la solubilité des sels, a conclu également de ses re-
cherches que les changements d’hydratation des sels
n’amenaient que des variations progressives dans 'allure
des courbes de solubilité. Il admet que celles-ci peuvent
étre considérées comme formées de segments de droites
se raccordant par des arcs de cercle. Mais la plupart des
sels étudiés par M. Ltard se prétent mal a démontrer
I'existence ou la non-existence des raccords anguleux
des courbes; 'angle des tangentes est généralement trop
pelit pour pouvoir se manifester au milieu des causes
d’erreurs que présente la détermination des coefficients
de solubilité surtout au voisinage des points de transfor-
mation; il est trés difficile souvent de savoir lequel des
deux hydrates se trouve au contact de la liqueur, ou
méme si les deux ne s’y trouvent pas & la fois. La vérifi-
cation de la théorie ne peut étre faite que sur les sels
dont les hydrates successifs présentent des écarts consi-
dérables dans le nombre de leurs équivalents d'eau,

-

{*) Coppet, Ann. de phys. et chim., 3° série, t. XLIX, p. 32.
(™) C.r., t. CIV, p. 679.
(™ € r., t. XGVIII, p- 992, 1276, 1£32.
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comme le fait le sulfate de soude. Pour tous ceux-ci, la
loi en question est hors de discussion, on est donc en
droit de I’étendre aux sels pour lesquels les changements
de direction sont plus faibles et ne peuvent &ire mis en
évidence par 'expérience directe.

Il serait intéressant de vérifier cette conséquence de la
formule, qu'au point de transformation le rapport des
tangentes est égal au rapport des chaleurs de dissolution

ac
T _ 1L
a0~ T
aT

Lorsqu’on suit pour un méme sel, & des températures
croissantes, les changements brusques de direction de ]2
courbe accompagnant les transformations du sel, la
théorie veut que la rotation brusque de la tangente a la
courbe se fasse toujours dans le sens du mouvement deg
aiguilles d’'une montre. Cela résulte de ce que toutes les
transformations réversibles produites par une élévation
‘de température (changement d’hydratation, etc.) sont
nécessairement accompagunées d’'une absorption de cha-
leur. Ces prévisions sont conformes & l'expérience dans
tous les cas étudiés jusqu'ici.

Lorsque Yon part d'un point triple, la direction que
prend I'équilibre est indéterminde; il peut suivre I'une
ou Pautre des deux courbes de solubilité. Mais comme
pour la tension de vapeur, I’équilibre le plus stable cor-
respond au systéme dans lequel le coefficient de solubi-
lité est le moindre. Si donc on se place a une tempéra-
ture inférieure & celle correspondant & un point triple, le
sel dont la chaleur de dissolution est la plus grande sera
le plus soluble, mais sa dissolution ne sera pas trés stable
ef, pourra laisser cristalliser I'hydrate suivant dont la cha- -
leur de dissolution et la solubilité sont moindres. L’ex-
périence est trés nette avec le sulfate de soude anhydre,

11
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le gypse déshydraté; mis au contact de l'eau, ces sels
donnent une dissolution plus concentrée que celle du sel
hydraté, qui laisse bientdt précipiter ce dernier. C’est ce
que l'on appelle vulgairement une solutiod swursaturde;
ce n'est en réalité qu'une dissolution saturée du sel pris
sous un état qui n'est pas le plus stable dans les condi-
tions considérées. J'ul montré ailleurs le rdéle important
de ces phénoménes de sursaturation dans la cristallisation
des précipités amorphes, dans le durcissement des mor-
tiers (*). Ils interviennent d'une facon exactement sem-
blable dans les cristallisations produites avec I'interven-
tion des agents minéralisateurs. Un systéme hors
d’équilibre placé au contact d'un dissolvant ou d'un
volatilisant convenable s’y diffusera en quantité assez
considérable pour pouvoir s’en précipiter sous forme
cristallisée, si cet état est le plus stable dans les con-
ditions de l'expérience, et posséde par suite un coeffi-
cient moindre de solubiliteé.

Décomposition des sels par Leau. — Comme exemple
un peu plus compliqué d’équilibre complexe dans les dis-
solutions, je citerai la décomposition par 'ean du chlo-
rure d’antimoine. (elle-ci peut se faire de deux fagons
différentes en donnant I'un ou l'autre des oxychlorures :

SbO*Cl et ShO*CL

1’équation d’équilibre relative a la formule de chacun
de ces précipités représente une surface distincte d'équi-
libre. L’intersection de ces deux surfaces est une ligne
suivant laquelle les deux oxychlorures se trouvent en
équilibre au contact des mémes liqueurs. A la tempéra-
ture ordinaire, la composition de la dissolution de tran-
sition est, d'aprés mes expériences :

(*) Ann. des mines, mai-juin 1287.
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HCL ... oo i e et it 708"
SbCB . . ... ... e et e 9
HO.. o o i e e i i e e ns 963

1.04287 = 1 litre.

Les portions de ces surfaces situées au dela de la ligne
d’intersection correspondent encore & un état d'équilibre
qu’il est possible de réaliser, mais seulement d'une fagon
passagére.

On obtient alors des liqueurs sursaturées qui restent
d’abord limpides, mais laissent précipiter au bout d'un
temps plus ou moins long 'oxychlorure supérieur. Pour
réaliser I'expérience, on procede de la facon suivante :
dans une dissolution concentrée de echlorure d’antimoine
on ajoute peu & peu de 'eau en agitant vivement. Chaque
goutte d’eau donne un précipité blanc de l'oxychlorure
inférieur qui se redissout bientdt. En contfinuant ainsi,
on obtient une liqueur limpide ou laiteuse dont 1'état
d’équilibre correspond & la formation de l'oxychlorure
Sh*0*Cl. En 'abandonnant & elle-méme ou méme en l'a-
gitant vivement, elle se prend en masse avee formation
d’'oxychlorure ShO*Cl. La précipitation de ce dernier
composé n'est limitée aux fortes concentrations que par
une quantité d’acide chlorhydrique libre dans la liqueur
bien plus considérable. :

Formation des précipités.— Ily a une catégorie d'équi-
libres complexes dans les dissolutions qui présente une
grande importance, ce sont les équilibres qui se ratta-
chent a la formation des précipités; ceux-ci aménent
dans les équilibres des modifications spéciales dont les
lois sont connues sous le nom de lois de Berthollet. Deux
sels solubles mélés ensemble donnent généralement lien
a un échange partiel des acides et des bases; il se pro-,
duit un certain état d'équilibre qui varie avec la tempé-
rature, la concentration des liqueurs, suivant les lois
établies plus haut. Cette variation est progressive et gé-
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néralement trés lente, sinon nulle, tant qu'il ne se forme
aucun précipité, parce que les doubles décompositions
entre sels dissous ne donnent genéralement lieu & aucun
dégagement de chaleur, & aucune variation du nombre
total de molécules. Tel sera le cas de la double décom-
position du sulfate de soude et du chlorure de calcium
en liqueurs étendues. Mais en augmentant la concen-
tration, il arrivera un moment ou I'un des sels atteindra
sa limite de solubilité et commencera & se précipiter. A
partir de ce point, la loi d’équilibre éprouvera une va-
riation brusque dans son allure, comme cela arrive au
point triple. L’augmentation de la concentration totale
n'ameénera plus d'augmentation correspondante de la
concentration du sel insoluble qui demeure invariable;
pour que l’équilibre subsiste, il faut, & partir de ce mo-
ment, que la concentration du second sel, se formant en
méme temps que le sel insoluble, augmente beaucoup plus
rapidement. Le coefficient de transformation, qui jusque-
14 était resté & peu prés invariable, se met & croitre
d’'une facon continue. La réaction d’abord simplement
limitée devient de plus en plus compléte. En reprenant
I'exemple cité plus haut du sulfate de soude et du chlo-
rure de calecium, le simple partage qui se produit en
liqueur étendue se rapproche de plus en plus d’'une réac-
tion compléte une fois que le sulfate de chaux commence
4 se précipiter.

Deux sels de bases et d’acides différents mis en pré-
sence dans une dissolution donnent généralement lieu &
un partage qui obéit a la relation

(ne G/t . LdT )
log T bo()f = constante,

qui montre qu'ad température constante, le logarithme de
la fonction de concentration doit étre constant. Prenons
le cas oul w7 = n'{ =...= 1, ce quial'avantage de simpli-
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fier le langage sans rien changer & la généralité de la dis-
cussion. Nous aurons alors

i
(?T_ET C” =K (constante).

Je vais passer rapidement en revue les différentes con-
séquences qui découlent de cette formule dans les con-
ditions les plus habituelles des doubles décompositions
salines.

Siles sels C et (V sont mis en présence & équivalents
égaux, I'équation se réduit & ’

C .
@ = VK.

(Vest-a-dire qu'en augmentant progressivement la quan-
tité des sels du systéme initial, il se produit constam-
ment une nouvelle double décomposition de fagon & main-
tenir constant le rapport des deux états opposés du
systéme.

En continuant ainsi, il arrivera un moment ot 'un des
sels atteindra sa limite de solubilité, soit G’ par exemple,
dont j'appelerai S la concentration 3 saturation. On aura,
3 partir de ce moment, & température constante

(W S
v=Kkg

Le rapport de % ira donc en diminuant & mesure que

G ira en augmentant. Le coeflicient de partage constant
jusque-la ira en diminuant ; la transformation du premier
systéme dans le second deviendra de plus en plus com-
plete par le fait de 'insolubilité d’un des corps du second
systéme. G'est en cela que consistent les lois de Ber-
thollet; I'insolubilité d'un des corps ne rend pas la trans-
formation, qui serait naturellement limitée, absolument
complete; elle la rend seulement plus compleéte et d'au-
fant plus :
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1® Que le coefficient de partage K est plus petit;

2° Que le coefficient de solubilité S du sel précipité est
plus petit.

On ne tient généralement pas compte dans Y'applica-
tion des lois de Berthollet de T'influence de la grandeur
de ce coefficient de partage propre aux sels dissous. Si
on ne le fait entrer en ligne de compte, on ne peut s’ex-
pliquer comment des sels également insolubles tels que
le sulfate de baryte et de plomb, ne pecuvent pas étre em-
ployés indifféremment a la précipitation de I'acide sulfu-
rique. On peut encore moins s’expliquer les exceptions
eomplétes que présentent ces lois, exceplions qui se ren-
contrent surtout dans les déplacements mutnels des
acides. Ainsi 'acide carbonique ne précipite pas d'une
dissolution de chlorure de calcium le carbonate de chaux,
l'acide oxalique ne précipite que tres incomplétement
Yoxalate de chaux, malgré la solubilité infiniment faible
de ces deux sels. Cela tient & ce que dans ce cas le coef-
ficient K est énorme et par suite le produit K S peut
prendre une valeur encore notable malgré la faible va-
leur de S, 5'il en est ainsi, sile partage dépend en grande
pattie de la valeur de K, il semblerait que les lois de Ber-
thollet soient complétement illusoires. En réalité, elles
ont une valeur trés grande et sont d'une application fré-
quente parce que K, le coefficient de partage différe pen
de l'unité dans la majeure partie des cas. Sa grandeur
dépend principalement, ainsi qu’il résulte des expériences
de M. Berthelot, de celle de la chaleur de réaction L. Elle
prend des valeurs finies se rapprochant de l'unité, quand
L tend vers zéro. Or cefle valeur particulieére de L est
beaucoup moins exceptionnelle qu'on ne serait tenté de
le croire, car d’aprés la loi de la thermo-neutralité saline,
elle se trouve réalisée dans les doubles décompositions
stmples de tons les sels nentres, c'est-a-dire dans celles
ol il ne se produit ni sels doubles, ni dissociation notable
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des sels en présence. Dans l'action des acides sur les
sels, la chaleur de déplacement n'est que plus rarement
nulle; aussi les lois de Berthollet semblent-elles souvent
en défaut. On ne doit les employer que dans les dé-
placements mutuels des acides, dont la chaleur de satu-
ration est la méme. Ces particularités n’avaient pas
échappé & Berthollet, qui avait bien spécifié que ses lois
ne s'appliquaient qu'aux doubles décomposition des sels
neutres, ou aux déplacements mutuels soit des acides,
soit des bases de méme force, expression un peu vague,
qui a été précisée par M. Berthelot au moyen de la con-
sidération des chaleurs de saturation par les bases. Ce
n’est que postérieurement que 'on a donné 4 ces lois une
généralité qu'elles ne comportaient pas.

Si au lieu d'un sel du systeme final, ¢'était un sel du
systéme initial qui arrivait & sa limite de solubilité, la
transformation deviendrait de moins en moins compléte
2 mesure quon augmenterait la quantité des deux sels
introduits dans la dissolution. G'est évidemment le cas
inverse du précédent.

L'influence des variations de température sur la gran-
deur du coeflicient de partage K est sensiblement nulle
toutes les fois que la chaleur de réaction L est trés pe-

- tite, c'est-a-dire dans tous les cas ou les lois de Ber-
thollet sont applicables. Néanmoins l'influence des va-
riations de température joue un rdle considérable dans
les applications des lois de Berthollet, parce gu’elle in-
tervient en modifiant la solubilité relative des divers
corps en présence. Il pourra arriver, en effet, suivant que
l'on opére & froid ou & chaud, que ce sera un sel de l'un
ou autre groupe qui arrivera b sa limite de solubilité le
premier; par suite, le sens dans lequel la réaction tendra
4 devenir plus compléte; sera renversé, G'est ce qui se
passe dans le iraitement Balard des eaux-méres des

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



172 NECHEWCUES EXPERIMENTALES ET THEORIQUES
marais salants. Le systéme complexe dissous :
NaCl —Na0,80° — MgCl —MgO0,S03,
donne par évaporation & la température ambiante :
Mg0,S0% + Nacl,
tandis qu’au-dessous de zéro il se forme exclusivement :
Na0, SO% + MgCl

Cela résulte de l'inégale variation de solubilité des deux
sullates avec la température. Le sulfate de soude com-
plétement insoluble aux basses températures se précipite
quand on refroidit le mélange ; en évaporant a la tempé-
rature ordinaire, c’est le sulfate de magnésie qui se dé-
pose le premier.

Il pourra arriver au contraire qu'en changeant la tem-
pérature, la solubilite moindre passe d'un sel A I'autre du
méme état du systeme. On pourra, dans ce cas, utiliser
ces différences d’insolubilité pour rendre la réaction abso-
Iument compléte par des alternatives de précipitation &
chaud et & froid qui permettront d'éliminer celui des sels
qui s’est accumulé dans la dissolution et s’oppose par sa
présence & ce que la réaction devienne totale. Ce cas
est réalisé¢ par la double décomposition de l'azotate de
soude et du chlorure de potassium. A chaud, il se dépose
du chlorure de sodium et & froid de l'azotate de potasse.

Une fois que 'un des sels a commencé & se précipiter,
si l'on continue & augmenter la concentration, sans chan-
ger la température, un second sel pourra atteindre a son
tour sa limite de solubilité et la loi d’équilibre subira de
nouveau une variation brusque. Le second sel qui se pré-
cipitera pourra appartenir soit au méme systéme que le
premier, soit au systéme opposé.

Supposons d’abord qu'il appartient au méme systdme:
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4 partir de ce moment, la valeur de C” et C"” demeure
invariable, il en est de méme pour G et G'. Cest-a-dire
que si l'on ajoute des quantités croissantes de scls du’
premier systéme, ils se transformeront intégralement en
sels du second systéme, qui se précipiteront au fur et &
mesure. G'est ainsi qu'en évaporant une dissolution &
équivalents égaux de chlorure de magnésium et de sul-
fate de soude, on obtient un mélange de sulfate de ma-
gnésie et de chlorure de sodium rigoureusement exempt
des sels introduits primitivement dans la dissolution.

Si, au contraire, les deux sels arrivés & saturation ap-
partiennent au systéme opposé, le rapport de concentra-

tion des deux autres sels g demeure constant. Ce cas se
présente, par exemple, dans I'action du sulfate de potasse
sur le carbonate de baryte. Les expériences de MM. Guld-
berg et Waage ont montré, en effet, que le rapport était
constant et égal & 4:
C(KO0,CO0%)

T K0,50°) — &

C’est encore ce qui arriverait dans la préparation de
l'azotate de potasse si l'on continuait l'évaporation a
chaud jusqu'au moment ot le chlorure de potassium
commencerait & se précipiler. A partir de ce moment,
KO, Az0®

NaO. AzO® deviendrait constant.
J

le rapport
J’ai considéré jusqu’ici le cas simple ot le systéme ini-
tial mis en expérience consistait en un mélange de deux

sels pris & équivalents égaux. Mais la formule donnée
plus haut est indépendante de cette hypothese :

C-¢

o = K

Partons d’'un mélange & équivalents égaux et ajou-
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tons un excés de l'un des sels de fagon a faire croitre
(. L’équilibre sera nécessairement altéré, une nou-
velle quantité du systéme initial sera iransformée, et
i diminuera. 81 nous accroissons alors la concentration
générale du systéme par évaporation ou autrement, 1'al-
tération des conditions d’équilibres résultant de 1'excés
de C', de l'action de masse de ce corps, pourra faire que
le premier corps qui atteindra sa limite de solubilité ne
sera plus le méme que si I'on n'avait pas ajouté un excés
de C'; le nouvel équilibre qui se substituera au premier
sera donc aussi différent. Le sens dans lequel la réaction
tendra & devenir la plus compléte pourra n'étre pas le
méme que primitivement. Cest ainsi que dans le sys-
téme :

Na0,50%— Na0, CO* — Ba0,S0* — Ba0, CO?,

la présence d'un excés de carbonate de soude, en dimi-
nuant la concentration du sulfate de baryte pour aug-
menter celle du carbonate, pourra faire que ce der-
nier sel arrive a saturation le premier. On obtiendra
alors, par le procédé bien connu de Dulong, 12 décompo-
sition du sulfate de baryte par le carbonate de soude.
Cette réaction que I'on présente souvent comme une
exception aux lois de Berthollet en est, au contraire, une
confirmation delatante.

Il faut se rappeler, du reste, dans toute cette discus-
sion, que les solubilités des sels dans les dissolutions
salines plus ou moins concentrées sont beaucoup plus
faibles que dans l'ean pure, et que leurs rapports ne res-
tent pas nécessairement les mémes.

Systémes homogénes. Vaporisation des sels
d AzH?. — Arrivons maintenant au second cas des équi-
libres complexes; celuil ol plusieurs des états opposés
du systéme peuvent étre mélés; tel est le cas de la va-
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porisation du chlorhydrate d’ammoniaque déja cité. Je
rappelle les trois équilibres simultanés qui sont en pré-
sence :

(1) AzII*C] (sol.) = AzH*Cl {vap.),
(2) AzHCI (sol.) = AzH®+ H(l,
3) AzH*Cl (vap.) = Az H3 + HCL

La généralisation de la loi d’équivalence nous a con-
duits 4 admettre que la tension de vapeur du systéme
complexe était égale 4 la somme des tensions de vapeur
des deux systémes simples (1) et (2) supposds isolés.
Voyons si cette conséquence peut s'accorder avec les
lois d’équilibres établies jusqu’ici.

Soit L la chaleur latente de vaporisation d'une molé-
cule de AzH*Cl (vap.); L, la chaleur latente de vapori-
sation d’'une molécule de mélange (AzH?* -+ HCI). Soient
P et P, les pressions de chacun de ces systémes gazeux;
» et n, le nombre de molécules de chacun de ces sys-
témes existants actuellement, et m le nombre de mold-
cules de (AzH*®+4- HCI) produites par la dissociation d’une
molécule de AzH*Cl.

Les lois des tensions de vapeur des systémes simples
(1) et {2) et du systéme complexe sont :

ap LdT
800 [ S =0,
d[fjf —300 I"Td,T =0,
ap dP, nL4+nL, .
n—P—+n, T, ~500f —T,—dl = 0.

La loi d’équilibre du sysiéme simple gazeux (3), en re-
marquant, que la chaleur de dissociation du systéme ga-
zeux = L —mL,, donne:

ap _ dPy L—mL

— 500 ~— "M gT —
p P, 500 T dT = 0.

11 est bien évident que les valeurs de P et P,, satisfaisant
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aux deux premieres équations, satisfont aussi aux deux au-
tres. L’hypothése énoncée plus haut n’entraine donc au-
cunc contradiction. Mais, nédanmoins, elle ne résulte pas
nécessairement des équations générales de 1'équilibre.

On peut se proposer de chercher si ces équations n’en-
trainent pas, entre la tension de vapeur du systéme simple
et celle du mélange, certaine reclation ndcessaire, qui
comprendrait I'égalité comme cas particulier. En appe-
lant p et p,, les pressions dans les deux systémes mélan-
gés de AzI*Clvap. et AzH® + HCI que nous ne supposons
plus égales aux pressions P et P, des systémes isolés,
les deux derniéres équations deviennent :

n%ﬁ Iy _ 500 Ll gr = o,

+n =
’ Py

gﬁ;m%_sooz‘__T_’Lj dT =0,
p m T

d'ol1 I'on lire, en les rapprochant des deux premiéres :

dp dP dp, 4P\ _
n(_l'— T)+nl(1’x TP =90

(f2— ) (2R,

r P Py P,
ce qui exige que 'on ait :
dp dp
_—— — =K
p P 0 ou p P,
dp, _ dP,
=0 ou = K, P,.
I P, Py 1By

Cette relation retombe sur le cas d’égalité des pres-
sions en faisant K=1=X,.

11 serait trés important de pouvoir démontrer expéri-
mentalement 'exactitude de cette hypothése ; je ne con-
nais malheureusement pas de phénoméne s’y prétant.
Les courbes de tension rentrant dans cette catégoria
présenteraient une allure toute différente de celle des
corps se vaporisant sans altération. On sait que ces
derniéres ont des formes trés réguliéres et trés sembla-
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bles. Tracées sur un méne tableau pour un grand nombre
de corps différents, elles sont toutes sensiblement paral-
leles et ne se rencontrent jamais. Pour un corps, au con-
traire, dont la vapeur se dissocie, la courbe devrait mon-
ter bien plus rapidement et venir, par suite, couper ses
voisines.

Dissolution. — On rencontre dans les systémes liquides
des phénomenes d'équilibre semblables ; je discuterai seu-
lement ici un cas simple : eclui de la dissolution. Consi-
dérons, par exemple, un sel comme le chlorure de cuivre
qui peut exister dans la dissolution & deux états d’hydra-
tation différents : le sel vert et 1o sel bleu. A chacun de
ces hydrates existant seul dans la dissolution doit cor-
respondre une courbe particuliére de solubilité, et & leur
mélange en équilibre une troisidme courbe. C’est cette
derniére seule qui sera stable, mais les autres peuvent
néanmoins avoir une existence réelle, quoique passagére.
Avec les sels de chrome, par exemple, on peut avoir,
outre la solution mixte, la solution verte et la solution
violette, mais ces deux-la seulement d'une facon passa-
geére. D’aprés le principe d’équivalence, le coefficient de
solubilité correspondant i la solution mixte devra étre la
somme des coefficients de solubilité des deux dissolutions
simples, de méme que, pour la vaporisation mixte, la ten-
sion de vapeur est la somme des tensions simples.
Muis c’est la un renseignement théorique sans grand
intérét pratique; il ne peut étre vérifié par I'expérience,
car on ne connait dans aucun cas les courbes de solubi-
lite simple.

On peut néanmoins, en suivant une marche un peu
différente, arriver dans ce cas a4 quelques conséquences
sur la forme des courbes de solubilité. I'ai étudié, en dis-
cutant la formule des courbes de solubilité :

Log G — 9(:_0 EATE’I = constante,
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I'influence des variations de la chaleur de dissolution L.
JI’al montré que, par suite du jeu des chaleurs spécifi~
ques , L allait en diminuant avec la température pour
tous les sels connus jusqu'ici; d'ou il résulte 1'existence
d'un maximnm dans les courbes.

J'al montré, en second lieu, que toutes les transfor-
mations réversibles du sel correspondant & un gain de
chaleur, aménent également une augmentation de la
chaleur de dissolution. Par suite, aux points d'arrét, les
tangentes & la courbe se déplacent toujours dans le
sens des aiguilles d'une montre quand on suit la direc-
tion des températures croissantes.

De ces deux chefs, par conséquent, il ne doit jamais y
avoir de minimum dans les courbes de solubilité; puis-
que la chaleur de dissolution ne peut passer par zéro que
dans une seule direction, en partant d'une valeur positive
pour arriver & une valeur négative. Si, au contraire, la
transformation réversible se produit dans la dissolution,
correspondant toujours & un gain de chaleur, elle ame-
nera une augmentation de la chaleur de dissolution. I en
résultera que, pour des chaleurs de dissolution faibles,
il’ pourra se produire un changement de signe dans wuun
sens opposé & la direction normale. La courbe présen-
tera en ce point un minimum. On connait un sel présen-
tant un minimum de solubilité, c’est lisobutyrate de
chaux. Sila théorie est exacte, on doit, & la méme ten-
pérature, constater une variation de toutes les propriétés
de la dissolution : densité, chaleur spécifique, conducti-
hilité ¢lectrique, tension de vapeur, comme cela a licu
avec le chlorure de cuivre dissous. Ce serait 14 uns
conséquence intéressante a soumettre au controle de
l'expérience.

La transformation d'un sel dissous ne se fait pas subi-
tement et totalement comme pour un sel solide dont les
deux états opposés ne sont pas miscibles; elle est seule~
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ment progressive, mais d’autant plus rapide que la cha-
leur gagnée par le systéme dans sa transformation est
plus considérable. La courbe représentant en fonction de
la température la proportion pour cent de l'un des deux
états est asymptote & deux horizontales et présente en
son milieu un point d'inflexion. Il en résultera que la
courbe représentative de la chaleur de dissolution mixte
présentera une forme analogue et se raccordera tangen-
tiellement aux courbes des chaleurs de dissolution des
deux variéiés opposées du sel. Le dessin suivant repré-
sente une courbe théorique semblable qui ne doit pas
différer beaucoup de celle du chlorure de cuivre pour une
concentration voisine de 200 grammes par litre.

Chaleur de dissolution de CuCl, 2HO.

3
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Voyons l'influence de cette variation de la chaleur de
dissolution sur le rayon de courbure des courbes de solu-
bilité. Je reprends la formule :

d*C  dC/4 dL | 5000
aT = d_T(E It t T)

Cherchons , comme nous l'avons fait dans le cas gé-
néral, les points singuliers de la courbe, ¢’est-a-dire les
maxima, minima, et les points d’inflexion.
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Les maxima et minima correspondent aux valeurs

nulles de g% et, par suite, de L. II y en aura normale-
ment un et accidentellement trois. Dans ce dernier cas, la
courbe présentera un minimum entre deux maxima. Ce
serait le cas de l'isobutyrate ; mais les deux maxima sont
en dehors des limites de température abordables par l'ex-
périence.

Les points d'inflexion correspondant aux valeurs nulles
de la parenthése, sont normalement au nombre de deux,
accldentellement au nombre de quatre et plus rarement
de trois. Pour les déterminer, il suffit de tracer les cour-
bes ayant pour ordonnée :

. 50012

la premicrey = ="
dL

. 1 .
1a seconde yl == a7

Leurs points d’intersection donnent les températures
correspondant & ces points d’inflexion.
Je donne ci-dessous un exemple théorique de ces deux
courbes :
Points d'inflexion des courbes de solubilité.
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Deux des points d'intersection peuvent se réunir en un
seul; on a alors en ce point un contact de troisiéme ordre
entre la courbe de solubilité et sa tangente; ¢’est-a-dire
un énorme méplat dans la courbe de solubilité.

11 faut remarquer que, par suite de ce fait que la trans-
formation du systéme dissous se fait & peu prés comple-
tement dans un intervalle limité de température, la
courbe totale de solubilité se compose, en réalité, de deux
fragments des courbes de solubilité de chacun des sys-
témes simples se raccordant par un fragment de courbe
complexe correspondant & la période d’équilibre.

Je donne ci-dessous quelques exemples théoriques de
courbes de solubilité représentant les cas les plus inté-
ressants :

Anomalies des courbes de solubilits.

1 i 2 3 ) Z
/N 4T | T
A REsd A
) Températures,

La courbe n° { présente un maximum, un minimum et
deux points d'inflexion supplémentaires;

La courbe n° 2, seulement un point d’inflexion supplé-
mentaire ;

La courbe n°® 3, deux points d'inflexion supplémen-
taires, c’est 4 ces derniers cas que se rapporte la courbe
de la page précédente.

Ces anomalies seront réunies dans un intervalle de
température d'autant plus resserré que la variation de
la chaleur de dissclution résultant de la transformation
du sel dissous est plus considérable.

Il serait intéressant de rechercher parmi les sels ceux

12
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qui pourrajient présenter de semblables anomalies. A
U'isobutyrate de chaux déja cité, on pourrait ajouter, sans
doute, le chlorure de calcium, le chlorure de cobalt. Le
chlorure de cuivre, augquel j'avais pensé tout d’abord, ne
présente aucune particularité parce que, dans toute I'é-
chelle des températures abordables, la transformation
d’équilibre ne se produit que pour des dilutions de la dis-
solution bien supérieures a celles de saturation.

Une semblable discussion pourrait facilement étre
étendue 4 d’autres systémes liquides en équilibre, mais
cela ne présente pas d'intérét en l'absence de données
expérimentales permettant un contrdle quelconque. 11
suffit seulement de retenir que, dans ces phénoménes
complexes, les courbes représentatives des résultats
d’expérience peuvent présenter des anomalies singuliéres
b premiére apparence, et qu'il ne faut pas les rectifier de
sentiment en attribuant & des erreurs d’expérience les
gibbosités que 'on peut rencontrer.

CHAPITRE XI.

CONSTANTE D’INTEGRATION.

Toutes les relations numériques établies jusqu'ici se
présentent sous forme d'équations différentielles ; c’est une
conséquence nécessaire de leur origine commune. Elles
découlent des deux principes de la thermodynamique
qui peuvent se ramener, comme l'on sait, aux deux lois
suivantes :

La variation de [ énergie interne d un systéme maiériel
et la variation de son entropie sont des différentielles
exacles.

Les équations d'équilibre reposant sur ces deux lois
sont intégrables, mais elles renferment alors une cons-
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tante arbitraire d'intégration que I'on peut déterminer si
I'on connait dans un état donné d’'équilibre les grandeurs
correspondantes des divers facteurs. C'est ainsi que j'ai
procédé dans les vérifications numériques données ci-
dessus, je suis toujours parti d'un ensemble de données
expérimentales corrcspondant 4 un des états du systéme.

Dans le cas de 'acide carbonique par exemple, je suis
parti de la valeur du coefficient de dissociation 0,4 & Ia
température -de 3.000°. Mais les déterminations faites &
ces températures élevées sont trés difficiles et méme ra-
rement possible. Pour la vapeur d'eau par exemple, on
ne posséde aucune donnée qui permette de faire le méme
calcul que pour I'acide carbonique. Il est possible cepen-
dant de tourner cette difficulté en partant de systémes
maintenus en équilibre sous l'influence de I'électricité.
Soit I'équation d'équilibre correspondant & l'électrolyse
de l'eau liquide pour deux molécules

0006log——92 —2f—d’1‘ 2K,

ou, en appelant p et p’ les pressions de l‘hydrogéne et de
l'oxygeéne,

o,ooz(z log 2 +10gT)—92——2f— dT=2K-

Retranchons 1'équation des tensions de vapeur de V'eau
pour deux molécules

T)” . 9 N ,
0,002 - 2 log T—szdT=2K-

On obtient, pour les cas ol la force électromotrice est
nulle, I'équation

0,002(210g +log E—210g % )-2/‘ dT = 2(K —K)),

qui n’est autre que I'équation de dissociation de la vapeur
d’eau.
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La constante K’ est connue; pour avoir K, on peut par-
tir de la force électromotrice de la pile & gaz qui, & la
pression de 760 et la température de zéro, différe peu
de 1 volt. — On trouve, tout calcul fait et en convenant
de prendre l'intégrale du terme en T & partir de -} 273°,
¢’est-a-dire du point de fusion de la glace :

10333 92

2K = 0,006 log 273 773 =

On en déduirait, pour la vapeur d’eau, 4 la température
de 3.000° et sous la pression atmosphérique, un coeffi-
cient de dissociation de 0,37; c’est-a-dire que la vapeur
d’eau se comporte d'une facon tout & fait semblable 3
celle de 'acide carbonique.

11 est bien vraisemblable que la constante d'intégra-
tion doit, comme les coefficients de I'équation différen-
tielle, étre une fonction déterminée de certaines propriétés
physiques des eorps en présence. La détermination de la
nature de cette fonction aménerait la connaissance com=
plete des lois de I'équilibre. Elle permettrait de déterminer
a priort, indépendamment de toute nouvelle donnée expé-
rimentale, les conditions complétes d’équilibre corres-
pondant & une réaction chimique donnée.

On n’est pas arrivé jusqu'ici & déterminer la nature
exacte de cette constante; on peut seulement, en s’aidant
de la loi générale d’équivalence que j'ai énoncée plus
haut, montrer qu'il existe certaines relations précises
entré les constantes relatives aux phénoménes de disso-
ciation simple, et celles qui se rapportent aux réactions
plus complexes de double décomposition de substitution.
Ces relations permettraient de calculer immédiatement
les derniéres de ces constantes si 'on connaissait les
premiéres.

Avant d'aborder cette étude, il faut préciser le sens
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que je donne 4 ce mot : constante d’intégration. Une
intégrale deéfinie, c’est-a-dire prise entre des limites
déterminées ne comporte pas de constante semblable.
Reprenons par exemple ’équation des tensions de vapeur
simplifiée, en admettant la constance de la chaleur de
vaporisation,

ap LdT
P

=0,

qui, intégrée entre les limites T et T,, donnera :

fr apP 500 fr LdT_ 0,
T

ou, tous calculs faits, en admettant que L est indépendant
de T:

log— +500L< i):o,
L

équation qui ne comporte pas de constante.

Mais faisons passer dans le second membre les termes
constants en T, et P, dont I'ensemble est une constante,
il v1ent :

log P 4 500 % constante;

c’est la forme sous laquelle j’ai employé jusqu’ici cette
équation. Le premier membre est I'intégrale définie entre
des limites particulires et indépendantes pour chacun
des termes de l'équation. Pour le terme en P l'intégrale
est prise entre P et 'unité, pour le sccond terme entre la
température T et 1'oa. Il en résulte que la constante du
second membre dépend des unités de pression, de tem~
pérature et de ses limites arbitraires 1 et I' oo,

Application de la loi générale d’équivas=
lence. — Reprenons l'exemple simple de 'eau sous ses
trois états au point triple. 11 y a trois lois d’équilibre
relatives :
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I'une & la vaporisation de la glace;
la seconde 4 la fusion de la glace;
la troisiéme & la vaporisation de l'eau.

Les trois équations correspondantes doivent étre satis-
faites par des valeurs communes des deux facteurs de
I’équilibre. Il en résulte une équation de condition qui se
réduit a : |

K=K'—K”,

en appelant K, K/, K” les trois constantes d’'intégration.
Cela résulte immédiatement de ce qu'une condition sem-
blable se trouve naturellement remplie par les coefficients
des deux facteurs de l'équilibre. Soit en effet les trois
équations de vaporisation et fusion de la glace, de vapo-
risation de l'eau, dans lesquelles L et L” sont les chaleurs
latentes de vaporisation de la glace et de I'ean 4 volume
constant, Vet V' les volumes de ces deux corps.

(1) Vaporisation de la glace. AR JogE — AV X + %‘ =K,
. , P’ B F
(2) Vaporisation de I'eau. .. AR log T AV TET= K,
. pY  L—1L
(3) Fusion de la glace, . ... A(V—V) T = K",

Ces trois équations étant satisfaisantes au point triple
pour des valeurs communes de la pression et de la tem-
pérature, il vient, en faisant la somme algébrique des trois
équations (1), (2}, (3) :

K—K + K'=0.

I’ai supposé, pour simplifier les formules, V, V'et L,L’
indépendants de P et de T; maig le raisonnement serait
identiquement le méme en prenant l'équation compléte.

La méme relation entre les constantes d'intégration
existe dans les phénoménes de substitution et de disso-
ciation. Soit par exemple l'action de Y'acide carbonique
sur '’hydrate de chaux

Ca0, HO + CO* = Ca0, CO* 4 HO.
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L'équation d’équilibre est :
AR loo e !‘—k =K,

en appelant L et L’ les chaleurs de dissociation du car-
bonate et de I'hydrate de chaux. A chaque température
les tensions de dissociation correspondantes de I'hydrate
et du carbonate de chaux doivent satisfaire & 1'équation
ci-dessus. Soient les équations de dissociation :

ARIO"—- +T =K,

AR logE—I—‘__K”

On en déduit comme plus haut
K=K —K”

D’une facon générale le méme raisonnement montrerait
que, sil'on considére deux cycles de réaction équivalents,
la somme algébrique des constantes de l'équation d'équi~
libre relative 4 chaque réaction est la méme pour les
deux cycles. Or toute réaction chimique complexe peut
étre remplacée par un cycle de réaction ne comprenant
que des combinaisons et des décompositions; par cone
séquent la constante d’intégration relative & une réaction
chimique quelconque peut &tre déduite des constantes
relatives aux phénoménes de dissociation simple; de
méme pour les transformations dimorphiques, change-
gements d’état, ces constantes peuvent se déduire de
celles de la vaporisation simple.

Tensions de vapeur. — Le probléme de la dé-
termination des lois complétes de 1'équilibre se trouve
donc ainsi considérablement réduit. Il ne reste qu’a
déterminer les constantes de la vaporisation simple, de
la dissociation simple, qui permettront de calculer immé-
diatement les constantes de tous les autres changements
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d’état et réactions chimiques. Pour rechercher si ces
constantes sont reliées par certaines lois simples qui
permetiraient de calculer @ prior: celles que I’expérience
n’a pas fait connaitre encore, il faut dresser le tableau
de celles de ces constantes qui sont aujourd’hui expéri-
mentalement connues.

Je donne ci-dessous ces calculs pour les phénoménes
de vaporisation simple. Prenons d'abord la formule ap-
prochée que I'on obtient en négligeant la variation de la
chaleur latente avec la température

0,002 log P + % =K.

Si nous prenons P égale & la pression atmosphérique,
c'est-a-dire 10.333 kilogrammes, T sera la température
normale d’ébullition qui est donnée par les courbes de
tension de vapeur; L est la chaleur latente de vaporisa-
tion rapportée & un poids moléculaire. On peut 'em-
prunter aux données calorimétriques ou la déduire des
courbes des tensions de vapeur. La premiére méthode
cst moins précise par suite des difficultés que présentent
les mesures calorimétriques en dehors de la température
ambiante et par suite des anomalies des densités de va-
peur, qui entrainent des variations correspondantes des
poids moléculaires. Pour se servir des courbes des ten-
sions de vapeur, on emploie 1I'équation différentielle
dP T_L

07002ﬁ PR

qui permet de calculer % en prenant deux expériences

voisines du point d'ébullition.
Les chiffres suivants permettront de juger du degré

d’accord des deux méthodes du calcul de —%
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L
\ ¥
Corps volatils, d'apras d'aprés les mesures
les tensions. calorimétriques

gg , 0,0220 0,0245
chopt 0,0230 0,0217
sQ2 0,0238 0,0235
CH*O? 0,0260 0,0250
GtHe0* 0,0278 0,0280

VYoici les résultats du caleyl rangés par ordre croissant
des valeurs de K.

La valeur de 0,002 log P=0,002 log10.333 = 0,0185.

Corps volatils. % K
PhCB, Ph blanc. . ... ... 0,0212 0,0397
Co*, HS, CS?, C**H¢, C*Cl* .
CUHPHCL, CPH*HBE . . . . . 0,0214  0,03990  vajeur
S, CCl4, SiCl, C*HCI® . . . . . 0,02i6 0,0401 Y moyenne de
Hg ....... c e .. 0,0220 0,0405 | K = 0,0406
Br, IH, C*H®, G’“II“’ C”H‘“O’ 0,0230 »
SO, AzH’ BoCl3 C"H"HCl 0,0238 0,0513
HO....... P 0,0256 0,0441
CPH*0%, CI°H!20%, CHMIO*. . . . 0,0260 0,0445
CH®O.L. .. ......... . 0,0278 0,0463

On reconnait, & premiére vue, sur le tableau ci-dessus,
que, pour les corps les plus différents ayant des points .
d’ébullition variant de —78° & 4 448°, les valeurs de K
sont peu différentes (1. L'alcool, qui s’éloigne le plus, doit
sans doute é&tre mis de cdté; Regnault fait remarquer
que ce corps a toujours présenté dans ses expériences
des anomalies inexplicables; il est trés vraisemblable
gque sa déshydratation entraine la formation de petites
quantités d’éther et que, par suite, les expériences ont

(*) Cette loi a été énoncée pour la premiere fois par Deprez
sous une forme un peu différente : Les chaleurs latentes de vola-
tilisation de tous les corps sont proportionnelles & leur den51te
de vapeur mesurée a la température d’ébullition.
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porté sur un mélange de liquides et non sur un com-
posé défini. On peut en dire autant du groupe précédent,
alcool méthylique, acide acétique, etc. De telle sorte que
I'ean est le seul corps pour lequel la constante soit cer-
tainement supérieure & 0,0413. En la laissant de cété, on
voit que pour tous les autres corps, la constante reste
comprise entre 0,0397 et 0,0%413, co qui donne une va-
leur moyenne de 0,0406, précisément égale a celle du
mercure. Les écarts de part et d'autre de la moyenne
sont donc de 2 p. 100 en plus ou en moins.

On ne saurait contester qu'il y ait 1a l'indication d'une
loi relative aux constantes des tensions de vaporisation;
elle devra étre recherchée en partant de la loi plus appro-
chée des tensions de vapeur obtenue en tenant compte
des variations de L avec la température :

LdT
0,002 log P— | ==K,
ou
L dL dT _ ..
0,00210gP+T— T T 7

remarquant que Z—g = ¢—¢’, différence des chaleurs spé-

cifiques, ne varie que peu ou point avec la température,
on est conduit & essayer la formule

0,002 log P + I—,I‘,—(c——c’) log T=K;

mais je ne suis jusqu'ici arrivé dans cette voic & aucun
résultat satisfaisant.

La loi obtenue ici de l'identité approximative de la
constante d'intégration des formules de tension de va-
peur est trop grossiérement approchée pour présenter un
intérét pratique quelconque. Les variations de la con-
stante, quoique assez faibles en valeurs absolues, suffisent
pour entrainer des variations énormes des tensions par
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suite de la relation qui existe entre la variation d'un
nombre et celui de son logarithme.

L’identité rigoureuse des constantes de I'équation ap-
prochée serait incompatible d'ailleurs avec 'égalité des
tensions de vapeur au point de fusion de l'eau et de la
glace par exemple.

Ces constantes doivent avoir des valeur légérement
différentes et telles qu'il soit possible d’en déduire, pour
les changements d’état, la fusion des corps solides, la
loi de Person qui consiste, comme 1'on sait, en ce que la
chaleur de fusion est égale au produit de la différence
des chaleurs spécifiques du corps sous ses deux états,
multipliée par la température absolue de fusion diminuée
de 113°:

=(c—¢)(T —113),

La loi approchée énoncée ci-dessus, de 'égalité des
constantes d'intégration des formules de tensions de va-
peur, n'est vraie que pour les corps qui se volatilisent
sans altération; elle n’est plus du tout applicable aux
mélanges liquides dont la composition change par le fait
méme de I'évaporation. L’étude de la courbe des tensions
de vapeur d'un corps permet ainsi de décider si l'on a
affaire & une espéce chimique définie et stable ou & un
mélange. Il suffit d’en déduire la valeur de la constante
et voir si elle se rapproche de la valeur normale 0,00306.
Comme application de cette méthode, je citerai 1'étude du
phosphore rouge. On trouve pour sa constante :

Ph rouge ordinaire. . .. . 0,00645,

¢’est-a-~dire plus du double du nombre moyen. Cela in-
dique que le phosphore rouge ordinaire n'est pas une es-
péce chimique définie, mais trés vraisemblablement un
mélange 4 proportion variable de phosphore blanc et
phosphore rouge cristallisé. Cette maniére de voir est
d’'accord avec les expériences de MM. Troost et Haute-
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feuille sur la chaleur de formation du phosphore rouge;
ces savants ont reconnu que la quantité de chaleur dé-
gagée par la transformation du phosphore blanc en
phosphore rouge était d’autant plus considérable que le
phosphore rouge avait été préparé & une température
plus élevée et qu'elle atteignait sa plus grande valeur
pour le phosphore rouge cristallisé. Cela indique bien
que la constitution du phosphore rouge ordinaire est
éminemment variable comme peut 1'étre celle d’'un mé-
lange. On ne peut pas opposer a l'existence d'un mélange
de phosphore blanc son insolubilité dans le sulfurede car-
bone. Gela prouve simplement que 1'on n'a pas affaire &
un simple mélange mécanique. Dans un mélange homo-
géne le phosphore rouge suffit pour protéger le phos-
phore blanc contre 'action dissolvante du sulfure de car-
bone; de méme que, dans les verres, la silice protége le
silicate de soude qui lui est intimement mélé contre I'ac-
tion dissolvante de l'eau.

Cette différence, entre les constantes des équations re-
latives aux corps isolés et aux mélanges, se traduit,
comme je I'ai déja dit plus haut, par des allures différen-
tes des courbes de fensions reconnaissables & premiére
vue. Toutes les courbes ayant méme constante ont un
air général de parallélisme; elles ne se coupent pas les
unes les autres quand on les trace sur un méme tablean.
Celles qui ont une constante différente s'élévent plus ou
moins rapidement et vont couper toutes leurs voisines.

Tensions de dissociation. — On peut, pour les
phénomeénes de dissociation simple, faire les mémes
comparaisons que pour la vaporisation. Il y a plusieurs
cas & considérer dans la dissociation suivant qu’il inter-
vient dans les réactions un ou plusieurs corps gazeux,
suivant que les corps solides ou liquides sont ou non
miscibles. Je prendrai d’abord le cas le plus simple, celui
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olt un seul corps se trouve 4 1'état gazeux, et ol les corps
solides ou liquides ne sont pas miscibles; c’est, par exem-
ple, le cas de la dissociation du carbonate de chaux. La
formule approchée d'équilibre est encore dans ce cas :

0,002 log P—-,[ri =K.

On déduit des courbes des tensions de dissociation les
valeurs suivantes de K :

Corps dissociés. T K
PAH. . . .. .. ... 0,0230 0,045y Valeur
CaO,CO%. .. ... ....... 0,0234 0,0419 ; moyenne de
Ir0?*. . . oo oo « . 0,0243 0,0428) K: 0,0421
C*Az* —Ca0, HO —ZnCl, 3AzH3%.  0,0278 0,0463
Cal, 3AzH® _ . ... .... . - 0,0287 0,0472
AgCl,3AzH® . . . . ... ... 0,0291 0,0476

On voit qu'ici encore les valeurs de K varient peu,
quoique notablement plus que pour la vaporisation. Mais
il est impossible de décider si ces variations sont réelles
ou résultent seulement des erreurs de mesures toujours
trés grandes dans ces expériences. Les trois premiers
corps Pd*H, Ca0,CO? et Ir(* sont les seuls pour lesquels
les courbes de tension de dissociation soient déterminées
avecune précision relative); les variations de la constante
sont relativement faibles, elles n’atteignent pas 2 p. 100
en plus ou en moins de la valeur moyenne (),0421. Les
causes d’erreur que comportent les expériences sur les
corps que j'al laissés de cOté sont les suivantes.

Le paracyanogéne, qui a été étudié par MM. Troost et
Hautefeunille, donne, d’aprés ces savanis, des tensions
trop faibles aux basses températures i cause de la len=
teur de la transformation et beaucoup trop fortes aux
températures élevées & cause de la décomposition du cya-
nogéne avec mise en liberté d’azote.

L’hydrate de chaux se préteraita des expériences assez
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précises si I'on réussissait & éviter d’'une facon compléte
la condensation de l'eau dans le manometre, mais je n’ai
pu y arriver.

Les chlorures ammoniacaux ont été étudids par
M. Isambert & une époque & laquelle on ne soupgonnait
pas encere la lenteur extréme avec laquelle les tensions
de dissociation s’établissent. Ces expériences, qui ont
eu une importance considérable en donnant la démons-
tration définitive de la loi des tensions fixes des dissocia-
tions, ont, en général, été conduites trop rapidement
pour donner avee certitude la valeur absolue de cette
tension de dissociation. J'ai essayé de reprendre quel-
ques-unes de ces expériences en maintenant tres long-
temps les températures stalionnaires, j'ai obtenu des
résultats voisins de ceux de M. Isambert, mais présentant
des irrégularités que je n'ai pu arriver & faire dispa-
raitre, aussi ai-je abandonné cette étude.

La valeur moyenne de la constante des tensions do dis-
sociation 0,0421, differe pen de celle des tensions de va-
peur 0,0406. Il en résulte que les courbes relatives & ces
deux phénomeénes sont sensiblement paralléles entre
elles. Le fauit avait déja été signalé par M. Isambert,
qui avait rapproché les courbes de ses chlorures ammo-
niacaux de celles de la vapeur d'eau. Il résulte, en
outre, de cette égalité des constantes l'égalité des cha-
leurs latentes de vaporisation et de dissociation des
corps qui, & la méme température, ont les mémes ten-
sions de vapeur et de dissociation. Le fait est en contra-
diction avec l'idée généralement répandue que les phé-
nomeénes chimiques proprement dits mettent en jeu des
quantités de chaleur plus considérables que les phéno-
ménes prétendus physiques. §’il semble en &fre ainsi,
¢’est que l'on compare souvent des corps qui se vapori-
sent ou se dissocient & des températures trés différentes
comme le font I'eau et le carbonate de chaux. Mais si
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I'on avait les données expérimentales nécessaires pour
comparer la vaporisation du zinc 4 la dissociation du
carbonate de chaux, on trouverait sans doute des chaleurs
latentes trés voisines. Ce rapprochement fournit donc une
confirmation de plus des idées de H. Sainte-Claire Deville
au sujet de l'identité des phénoménes de vaporisation et
de dissociation.

Enfin, cette loi est d’accord avec ce fait bien connu
que la stabilité d'un corps est d’autant plus grande que
sa chaleur de formation est plus élevée. Sielle était ri-
goureusement exacte, il en résulterait que les tempéra-
tures absolues de dissociation seraient rigoureusement
proportionnelles aux chaleurs latentes de dissociation.
En fait, cette proportionnalité n'est qu’approchée.

Quelque approximative que soit cette loi, elle est néan-
moins susceptible d'applications importantes et peut
conduire & la prévision d'un certain nombre de faits inté-
ressants. L.es composés métalliques pouvant se dissocier
d’une fagon analogue au carhonate de chaux, sont extré-
mement nombreux, je citerai les oxydes, carbonates,
sulfates, azotates. La chaleur de formation de tous ces
corps est connue, on peut donc en déduire leur tempé-
rature approximative de dissociation, et, par suite, les
conditions de formation et de destruction de ces com-
posés.

Dissociation de 'ozyde d'argent. — I'ai appliqué cette
méthode d'investigation & l'oxyde d’argent. Ce corps
passe pour ne pouvoir se former directement & aucune
température. Il se détruit, au contraire, avec la plus
grande facilité, bien que formé avec un dégagement de
chaleur notable. Il y avait 1 une exception apparente a
la régle que j'ai énoncée ci-dessus,

La décomposition de ce corps absorbe une quantité de
chaleur de 14 calories, d'aprés les observations de
Thomsen, pour la mise en liberté d'une molécule d’oxy-
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géne O* =32%, En prenant pour% la valeur moyenne

de 0,0236, bn voit que la température de dissociation
sous la pression atmosphérique devrait étre de 320°, avec
une incertitude en plus ou en moins de 60°. 11 en résulte
que l'argent doit, d’une fagon & peu prés certaine, s’oxy-
der directement sous la pression atmosphérique aux tem-
pératures inférieures & 260°, et l'oxyde, au contraire, se
décomposer dans les mémes conditions de pression au-
dessus de 380°. Cette derniére conséquence est parfaite-
ment conforme & 1'expérience, c’est méme dés 300° que
la décomposition de 'oxyde commence & se produire trés
nettement. L’oxydation du métal, au contraire, ne se
produit pas dans les conditions prévues. On ne peut pas
cependant en conclure immédiatement & l'inexactitude de
la loi prise comme point de départ dans ce calcul. On
sait, en effet, que toute réaction chimique possible ne se
produit pas nécessairement. Ce n’est, généralement,
qu'au-dessus d'une certaine température qu'un systéme
de corps mis en présence commence 4 entrer en réaction
pour se rapprocher de son état normal d’équilibre. Au-
dessous de 400°, I'hydrogéne ne réagit pas sur l'oxy-
géne, bien que 1'état de stabilité corresponde & la for-
mation de I'eau. De méme, le fer, le zinc, et méme le
magnésium , tous corps trés oxydables, ne fixent pas
l'oxygéne & basse température. Il est blen certain que,
pour l'argent et son oxyde, il doit exister un semblable
espace mort de température dans lequel aucune des deux
réactions opposées ne peut se produire. Si la tempéra-
ture & laquelle l'activité de ces corps commence i se
manifester correspond & une tension de dissociation supé-
rieure & la pression atmosphérique, il en résultera que
'argent ne pourra jJamais s’oxyder sous la pression
atmosphérique; il ne pourra commencer & le faire que
sous la pression correspondant & la température limite
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ci-dessus définie, L'oxyde d’argent commence & se décom-
poser & 300°, c’est & partir de cette température qu'on
peut espérer oxyder l'argent. Il semble, en effet, trés
vraisemblable que la période d’activité commence simul-
tanément pour les deux réactions opposées; cela résul-
terait de I'hypothése qui a servi de point de départ &
M. Lemoine, dans sa théorie des équilibres chimiques.
Ce savant admet que l'état d’équilibre d'un systéme chi-
mique correspond & des proportions des différents corps,
telles que la somme algébrique des vitesses des deux
transformations opposées soit nulle. Cela exige que, dés
qu'une des deux réactions commence & se produire avec
une vitesse sensible, il en soit de méme pour la réaction
opposée.

Quoi qu'il en socit de l'exactitude de ces considérations,
J'al tenté 'oxydation de I'argent & 300° et j'ai pleinement
réussi. J’ai enfermé dans un tube en verre scellé un
gramme d'argent pulvérulent précipité avec du perman-
ganate destiné & fournir 1l'oxygene. Ces deux corps
étaient séparés par un tarmpon de verre pilé; on faisait
varier la proportion de permanganate de facon & avoir
des pressions différentes de l'oxygéne. Pour toutes les
pressions supérieures & 15 atmosphéres l'oxydation de
largent a été trés netie. I1 n'a, néanmoins, jamais été
possible d'oxyder totalement l'argent; on a oxydé au
plus 0¢*,5 sur 1 gramme aprés trois jours de chauffe. La
couche superficielle d’oxyde d'argent semble donc limi-
ter la réaction, par un phénoméne purement mécanique
d’ailleurs comme cela se passe dans l'oxydation d'un
grand nombre d'autres métaux.

Il résulte de cette expérience que la tension de disso-
ciation de I'oxyde d'argent doit, & 300°, &tre inférieure
3 15 atmospheres. En faisant directement l'expérience,
J’al reconnu qu'a cette température, aprés trois jours de
chaufle, la tension de dissociation de l'oxyde d'argent

13
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avalt atteint 10 atmospheres. C'est seulement une limite
inférieure parce que la décomposition étalt encore trés
lente & ceite température, et qu’il n'est pas certain que
I'équilibre fat atteint. On peut seulement en conclure
qu'a 300° la tension de dissociation de l'oxyde d’argent
est comprise entre 10 et 15 atmosphéres.

On peut partir de cette valeur de la tension de disso-
ciation pour calculer la chaleur latente de dissociation
de I'oxyde en s’aldant toujours de la loi de ’égalité des
constantes, on trouve ainsi

11=! gu licu de 14=1.

Il semble donec que la valeur de la chaleur d’oxydation
de 'argent soit trop forte de 25 p. 100 environ. Ou bien,
si le nombre de 14 calories est exact, il en résulterait
que le degré d’approximation de la loi de 1'égalité des
constantes est plus faible encore que je ne l'avais admis.

Travail mazimum. — J'al indiqué antérieurement com-
ment, des constantes relatives  la dissociation simple, on
pouvait déduire celles des phénomenes de substitution
ou de double décomposition. En admettant dans une pre-
miére approximation la loi de I'égalité des constantes de
“dissociation, il en résultera que toute réaction complexe
pouvant étre décomposée en un cycle de combinaisons
ou décompositions simples analogues & celle du carbo-
nate de chaux, aura une constante d'intégration nulle.

Prenons, par exemple, 'action de I'acide carbonique sur
I'hydrate de chaux, dont la formule d’équilibre est '
L—1

T

mmm%5+ —K—K=0.

La connaissance de la chaleur de réaction L— L’ per-
mettra de calculer immédiatement le rapport des pres-
sions p et p’ de CO® et HO correspondant a 1'état d'équi=
libre pour chaque température. On trouve ainsi que vers
100 degrés, ce rapport doit avoir une valeur voisine

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



SUR LES KQUILIBRES CHIMIQUES. 199

de 1/10000. Il en résulte que si I'on met du carbonate de
chaux en suspension dans de l'eau saturée de chaux et
portée & I'ébullition, il doit se dégager de I'acide carbo-~
nique. Cette conséquence de la théorie, qui peut sembler
un peu paradoxale au premier abord, est parfaitement
conforme a I'expérience. J'ai pu reconnaitre d'une fagon
trés nette ce dégagement d'acide carbonique; il faut seu-
lement avoir soin d’opérer dans un appareil hermétique-
ment clos pour éliminer avec certitude I'action de l'acide
carbonique de 1'air.

La nullité de la constante d’intégration dans ces phéno-
menes de substitution conduit & des conséquences plei-
nement d’accord avec le principe du travail maximum de
M. Berthelot. Les formules montrent, en effet, qu'en de-
hors de la période de dissociation, c’est-a-dire aux basses
températures, le systéme de corps qui tend a se produire
d'une facon & peu prés exclusive est celui qui correspond
au dégagement maximum de chaleur, c¢’est-a-dire, dans
V'exemple précédent, que I'acide carbonique doit déplacer
4 peu prés totalement l'eau de 'hydrate de chaux; c’est
bien ainsi que les choses se passent en réalité,

Dissociation des systémes homogénes. — Jus-
quici je n'al envisagé que la dissociation des corps soli-
des se décomposant d’'une fagon analogue au carbonate
de chanx, c'est-a-dire en donnant un solide et un gaz,
systemes dont la formule d'équilibre approchée est

0,002 log P + %: K.

C'est & ces composés seulement que peut s'appliquer
la loi approximative énoncée ici : 1'égalité des valeurs de
la constante K.

Pour les systémes se dissociant d'une fagon plus com-
plexe, on aurait des formules différentes; il n'y a pas lieu
évidemment de chercher & rapprocher directement les
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constantes de ces nouvelles formules des précédentes,
parce que, ces formules n’étant pas homogenes, la valeur
des constantes dépend des unités de mesure adoptées.

Mais il est possible de diviser ces systémes disso-
ciables en une série de familles ayant une méme équation
d’équilibre et de comparer entre elles les constantes d'un
méme groupe. Nous aurons par exemple le groupe des
sels ammoniacaux analogues au chlorhydrate

0,002 log pp' + % =K;
celui de 'acide chlorhydrique
p L_ ..
0,002 log 7 +5=K;
celui de la vapeur d'eau, de 1'acide carbonique

pep L .
0,002 log 7 + T= K;

celui de I'hydrure de potassium

0,002 log T’C—ﬁ +5=K.

Il semble, bien que l'on ne posséde pas d’expérience
suffisante pour 1'établir, que dans chacun de ces groupes,
la constante K doit conserver sensiblement la méme va-
leur. Cela résulte de ce que, de méme que dans la dis-
sociation simple, les composés analogues présentent une
stabilité croissante avec leur chaleur de formation.

Ainsi, pour le groupe de l'acide chlorhydrique, nous
avons la progression :

Composés, L T
HCl® 141 vers 2000
H:Br* 27 vers 600
B — 4,6 vers 300

De méme pour les sels ammoniacaux. Si nous négli-
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geons la petite quantité de vapeur non dissociée qui peut
exister dans le mélange d’AzH" et acide fourni par la vo-
latilisation de ces sels, le coefficient de dissociation sera
de 0,5 et par suite aura une méme valeur pour tous ces
sels & leur point normal d'ébullition : '

Composés. L t K

AzH*Br 45,6 380 0,104
AzH'I 45,2 350 0,105
AzH+Cl 42,5 340 0,104
AzH'S? 23 50 0,105
AzH‘Cy 20,5 25 0,103

On voit que la valeur de K est sensiblement uniforme
avec une valeur moyenne de 0,104.

On peut chercher & la rapprocher de celle des vapori-
sations ou dissociations simples, en remarquant que s’il
n'y a dans le mélange gaZeux ni ammoniaque, ni acide en
excés, on peut appliquer la formule

.0,00210gP+-I,i—,‘=K,.

En exprimant p et p’ en fonction de P, I'équation
propre aux sels ammoniacaux devient

1
0,002 log (;—)) + IT‘ =K;

mais L = 2L, ;il vient donc, en faisant cette substitution
et divisant par 2,

0,002 log P + LT‘ = 25 + 0,002 log 2 = K,
d’olt

K, = % +0,0014'= 0,0534
valeur différente, sans pourtant s’en écarter énormément,
de 0,0406 trouvé pour la vaporisation simple.

Cette température de dissociation des sels ammonia-
caux sous la pression atmosphérique differe de celle de
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leur vaporisation simple, qui doit exister bien que nous
ne puissions l'observer. Mais de ces deux phénoménes
nous ne pouvons observer que celui qui se produit & la
température la plus basse. Avec d’autres corps, le brom-
hydrate d’amyléne, le perchlorure de phosphore, on peut
seulement observer le point d’ébullition normal, la disso-
ciation ne commencgant & se produire qu'a une tempéra-
ture plus élevée.

Ces différences peuvent se rattacher aux chaleurs
latentes de dissociation et de vaporisation.

Reprenons I'exemple du bromhydrate d’amyléne en rap-
portant les calculs 4 une molécule.

La vaporisation normale doit étre donnée par la for-
mule : :

0,002 log P + % =K

La vaporisation dans la période de dissociation sensi-

blement totale serait donnde par :
1y
0,002 log P’ + - =K.
Si nous voulons comparer les deux points d’ébullition
sous la pression atmosphérique, nous aurons :
L iU

7 i =K—K.

"~ 8i K—XK’ était rigoureusement nul, le signe de la
différence T—T’ serait le méme que celui de 2L — L.
La chaleur de dissociation devrait done étre supérieure
au double de celle de volatilisation pour que le point
d’ébullition normale puisse &tre observé. Dans les sels
ammoniacaux ol on ne peut I'observer on est conduit &
penser que cette condition n’est pas remplie. Le coeffi-
cient 1/2 qui figure ici est le rapport du volume de la va-
peur dissociée a la vapeur non dissociée. J'ai admis que
AzH*C], qui donne deux molécules de gaz dissociés, n'en
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donne qu’une de vapeur comme le fait le bromhydrate
d’amyléne.

Les considérations que je viens de développer ici ont
seulement pour but de montrer que, de méme que les
coefficients de 1'équation différentielle d’équilibre présen-
tent des relations trés simples, ceux de la méme équa-
tion intégrée doivent satisfaire & des relations sembla-
bles. Mais je n'ai pas la prétention d’avoir fait connaitre
ces relations. La loi approchée que j’ai indiquée est tout
A fait insuffisante pour les applications ; 4 peine permet-
elle de prévoir, & une centaine de degrés pres, la tempé-
rature de dissociation d'un composé. Il n’est pas possible
d’ailleurs de trouver une loi exacte en se contentant de
I’équation approchée dont je me suis servi:

0,002 log P + % =
ou

!
0,002 log ]—; + % — K,

dans laquelle on suppese L constante; elle ne saurait
étre appliquée dans un intervalle de plus d'une centaine
de degrés. Il faut changer la constante K & mesure que
la température varie et I'on a ainsi une série de courbes
tangentes & la courbe réelle d’équilibre qui est leur enve-
loppe. Il devient bien évident qu'on ne peut espérer
trouver une loi quelconque pour une semblable constante
qui varie d'une fagon continue. Pour tenir compte de la
variation de L avec la tempdrature, il faut compléter ces
équations par un terme convonable :

L’ dL’ dT

P
0’00210gT+T— TI,—--—,—[‘—=K.

r

. d .
Le terme -BEI‘ n'est autre chose que la différence ¢ — ¢’

des chaleurs spécifiques 3 volume constant des corps en
réaction. Cette équation, déja trés approchée, n'est pas

IRIS - LILLIAD - Université Lille 1



20% RECHERCUES EXPERIMENTALES ET THHEORIQUES

encore rigoureuse, car on a admis la loi de Mariotte et
négligé le volume des corps solides ou liquides. Elle
présente une approximation bien suffisante pour les
pressions inférieures 4 10 atmosphéres. Au dela, il faut
compléter la loi de Mariotte par un covolume a et tenir
compte du volume V des solides. On a alors I'équation :
0,00210gl,;—-(a+v)¥+1T‘-— %-%:K,
qui parait devoir convenir jusqu'aux densités gazeuses
correspondant & des pressions de 100 atmosphéres a la
température ordinaire.

Enfin, si l'on voulait aller plus loin, jusqu’au point
critique des vapeurs, il faudrait une formule plus com-
plexe encore, qu'il serait facile d’établir en partant de
I’équation caractéristique des vapeurs de Clausius.

Ce n’est qu'avec cette formule compléte que I'on peut
espérer trouver pour K des lois exactes, ou définir cer-
taines limites pour les intégrales des diflérents termes du
premicr membre telles que K reste nul.

11 semble, en effet, bien vraisemblable & priori que ces
limites pourront étre trés €loignées de celles qui corres-
pondent aux conditions normales de pression et de tempé-
rature sous lesquelles nous opdrons habituellement, se
rapprocher, par exemple, du zéro absolu, des pressions
infiniment petites ou infiniment grandes, etc. Pour citer
un exemple, il semble bien, d’aprés ce que l'on sait des
vapeurs, qu’au point critique olt la vapeur et le liquide
se confondent, I'équation d’équilibre doit tendre vers la
forme d'une identité 0 =0. Cela permettrait de détermi-
ner K si Pon pouvait intégrer I'équation des tensions de
vapeur entre les températures actuelles et le point criti-
que. Ce n’est qu'avec une équation rigoureusement exacte
que l'on pourrait tenter un semblable calcul.
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CHAPITRE XII.

RESUME.

Arrivé au terme de cette étude, je crois devoir résumer
les résultats obtenus sur les équilibres chimiques, mais
auparavant je vais chercher 3 préciser la place qu'occupe
dans la chimie cette branche de la science.

Pour éclairer cette question, je prendrai encore comme
terme de comparaison les systémes purement mécaniques.
1’étude de ces derniers peut se diviser en trois parties :

Cinématique,
Dynamique,
Liésistances passives,

que I'on retrouve identiques dans les systémes chimiques.

Le premier objet des études chimiques est I'étude des
combinaisons chimiques indépendamment des circons-
tances qui aménent leur production, étude des propor-
tions suivant lesquelles les corps se combinent, étude
des propriétés des différents corps simples ou composés
permettant de les distinguer les uns des autres, étude
des phénomenes qui accompagnent les réactions chimi-
ques : dégagement de chaleur et d’électricité. Les lois
les plus importantes relatives 4 ceite premiére partie
de la chimie ont été établies au commencement de ce
siecle, leur découverte a marqué les débuts de la chimie
comme science véritable. CG'est d'une facon analegue
que la cinématique étudie les déplacements des diffé-
rents organes, des machines, leurs propriétés générales,
le transport du travail mécanique qu'ils peuvent effec-
tuer indépendamment des circonstances qui peuvent
les mettre en mouvement. 8i, & premiére vue, il peut
sembler y avoir des différences importantes entre ces
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parties corrélatives de deux sciences voisines, c’est que,
pouvant construire les organes des machines et les varier
4 l'infini, nous avons pour leur étude des facilités con-
sidérables que nous ne rencontrons pas en chimie. Il faut
imaginer, par la pensée, un sauvage intelligent tombant
dans notre monde civilisé et étudiant les machines qu'il y
rencontre, locomotives, roues hydrauliques, sans pouvoir
en construire de nouvelles ni modifier les anciennes.
G’est 1 notre situation vis-a-vis des corps naturels,
véritables machines dont nous pouvons seulement ob-
server les déformations normales, sans les modifier par
I’expérimentation.

Le second objet de la chimie est I'étude des circons-
tances qui amenent les déformations, les transforma-
tions réciproques des corps en présence, déformations
dont 'étude particuliére a da, bien entendu, &tre faite
antérieurement, de méme que l'¢tude dynamique du
mouvement d’une machine doit étre précédée de 1'étude
cinématique de ses organes. Les lois relatives aux pro-
portions des corps qui entrent en réaction établissent
entre les déplacements chimiques des divers corps en
présence, des liaisons semblables & celles qui existent
entre les divers organes d'une machine reliée par des
articulations, engrenages de forme déterminée et inva-
riable. Nous n’avons pas besoin cependant, pour étudier
le mouvement d'une machine, d’avoir une connaissance
compléte de ses organes, de savoir s’ils sont en bois ou en
fer, si les transmissions se font par engrenages ou par
courroies. Il nous suffit de connaitre la grandeur des
déplacements correspondants des diverses parties de la
machine compatibles avec les liaisons. De méme pour
les études de dynamique chimique, nous n'avons pas
besoin de connaitre toutes les propriétés des corps en
présence, il nous suffit de connaitre les changements de
volume, dégagement d’électricité et de chaleur, compati-
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bles avec les liaisons du systéme, c’est-a-dire correspon-
dant & une réaction chimique déterminée.

En chimie comme en mécanique, 1'étude du mouve-
ment, de la déformation d'un systéme, peut étre ramenée
a I'étude de V'équilibre. Tout systéme hors d'équilibre se
déplace pour arriver & une position d'équilibre stable.
Connaissant les conditions de I'équilibre, nous pouvons
prévoir immédiatement le sens du déplacement d’un
systéme quelconque.

(Uest cette branche de la chimie qui a fait 1'objet
exclusif du présent mémoire. )

La troisiéme partie, qui a trait aux résistances passives,
ne présente en mdécanique qu'une importance tout a fait
secondaire, parce que, connaissant les lois qui régissent
ces résistances, nous nous arrangeons dans nos machines
pour les faire disparaitre & peu prés complétement. Dans
les systémes chimiques que nous devons prendre comme
- nous les trouvons, ces résistances jouent un réle consi-
dérable, la connaissance exacte de leurs lois présenterait
une importance trés grande. Les résistances passives se
manifestent par l'impossibilité oli se trouvent certains
systémes hors d'équilibre de se rapprocher de leurs
positions d'équilibre stable. Elles se distinguent des con-
ditions influant sur I'équilibre, des facteurs de I'équilibre
ou forces, en ce qu’elles s’opposent également au dépla-
cement dans tous les sens comme le fait le frottement,
ne déterminent jamais de mouvement dans aucune direc-
tion. Les résistances passives sont le plus grand obstacle
que nous rencontrions dans la production des réactions
chimiques déterminées, la découverte des lois qui les ré-
gissent est peut-&tre le plus grand pas qui reste a faire
dans la chimie ; la connaissance de ces lois permettrait,
sinon d’annuler ces résistances passives, au moins de les
tourner dans tous les cas par des artifices convenables.

Par T'importance si grande des quelques procédés em-
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piriques que nous possédons actuellement pour échapper
3 l'influence de ces résistances passives, on peut prévoir
le champ immense ouvert & la chimie du jour ou nous
aurons une connaissance des lois de ces phénoménes
aussi complete que celle que nous avons des lois du
frottement. Les procédés empiriques employés actuelle-
ment :

Elévation de température,
Lumiere,

Action de présence,
Germes organisés,

ont €été indiqués par des recherches faites au hasard,
des titonnements qui exigent un travail énorme pour
n’arriver parfois 4 aucun résultat; qu’il nous suffise
de rappeler les tentatives sans nombre de synthéses
organiques restées infructueuses.

Revenant maintenant & 1'objet spdéeial de ce mémoire,
I'équilibre chimique, je vais rappeler rapidement les ré-
sultats acquis.

Un systéme chimique renfermant des corps correspon-
dant aux deux états opposés d’une méme réaction, par
exemple un mélange CO?, GO et O renfermant les corps
CO* d’une part, GO et O de l'autre, correspondant aux
deux états opposés de la réaction

€0*=CO + 0,

est dit en équilibre par rapport & cette réaction chimique
lorsqu’il ne peut éprouver de déformation chimique, c’est-
a-dire voir varier les proportions relatives des corps en
présence par le fait de I'accroissement dans un sens ou
dans l'autre de la réaction chimique considérée, que par
suite des variations de certaines conditions, et de plus
qu'il revient & son état primitif lorsque les conditions
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qui ont varié reviennent & leur état primitif. En un mot,
un systéme est dit en équilibre que lorsqu’il ne peut
éprouver que des déformations réversibles.

A chaque réaction dont un systdme chimique peut &tre
le sidge, correspond un état d’équilibre particulier. Dire
qu'un systéme est en équilibre doit &tre considéré comme
une expression dénuée de sens tant que 'on n’a pas spé-
cifié par rapport & quelle réaction on considére lI'équi-
libre. Pratiquement, on se dispense généralement de le
faire, parce que dans la plupart des cas iln’y a pas d'é-
quivoque possible au sujet de la réaction que 1'on consi-
dere.

La réversibilité, caractére nécessaire de 1'équilibre, est
souvent masquée par les résistances passives qui s'op-
posent & toute déformation dans une direction quel-
conque. C'est le cas du systéme

HCl+ 0 =HO + Cl,

qui vers 400 degrés n'éprouve encore aucune transforma-
tion, quelle que soit la composition initiale du mélange. On
peut, dans certains cas, tourner cette difficulté, en faisant
intervenir une action de présence qui rende possible les
transformations chimiques du systéme. Les actions de
présence n’ont aucune influence sur I'état d’équilibre d'un
systéeme.

Les conditions qui influent sur I'état d’équilibre d'un
systéme, et que j'ai appelé les facteurs de l’équilibre,
sont :

Facteurs externes :

Pression.
Température.
Force électromotrice.
Facteurs internes :
Etat chimique
Etat physique | des corps en présence.
Condensation
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Le sens de la déformation d'un systéme produit par la
variation d'un des facteurs de 1'équilibre est défini par la
loi suivante de réciprocité, que j'ai proposé d’appeler lot
d’opposition de [action & la réaction :

Toute variation d'un fucteur de I'équilibre améne une
transformation du systéme qui tend d faire éprouver au
[facteur considéré une variation de signe contraire d celle
qu’on lut a communiquée.

C'est-a-dire que toute €lévation de température pro-
voque une réaction avec absorption de chaleur, toute élé-
vation de pression une réaction avec diminution de vo-
lume, de méme pour la force électromotrice. G'est le cas
de la fusion, de la volatilisation de tous les corps, des
transformations dimorphiques de l'iodured’argent, delabo-
racite, de la dissociation du carhonate de chaux, de I'acide
carbonique, de la solubilité des sels; cette derniére croit
ou décroit avec la température suivant le signe de la cha-
leur de dissolution. Toutes les fois que I’on voit une réac-
tion chimique amenée par une élévation de température
se produlire avec un dégagement de chaleur, on peut étre
assuré qu’elle n'est pas réversible dans les conditions oft
elle s’est produite. On se trouve en présence d'un sys-
téme maintenu hors d’équilibre par des résistances pas-
sives; 1'élévation de température a seulement, en détrui-
sant ces résistances passives, permis au systéme de se
rapprocher d'un état normal d’équilibre. C’est ainsi que
se produit la transformation de certains oxydes métal-
liques en oxydes cuits, du phosphore blanc en phosphore
rouge. )

Cette loi d’opposition de l'action & la réaction n’est
autre que la condition de stabilité de I'équilibre. Dans le
cas ol la déformation chimique du systéme peut se
produire sans entrainer de variation d'un ou de plusieurs
des facteurs de I'équilibre, on se trouve en présence d’un
cas d'équilibre indifférent. C’est-4-dire qu'une variation
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infiniment petite du facteur considéré suffit pour en-
trainer la transformation totale du systéme. C'est le cas
de la fusion, de la volatilisation de 'eau, de la dissocia-
tion du carbonate de chaux, de I'électrolyse des sels &
température constante. Une variation infiniment petite
de la pression, de la force électromotrice, provoque une
réaction complete.

En faisant varier simultanément plusieurs des facteurs
de I'équilibre, on peut compenser leur action mutuelle de
fagon & ce que le systdme n’éprouve aucune déforma~
tion. Les deux principes de la thermodynamique montrent
que la relation entre les variations simultanées des fac-
teurs de I'équilibre correspondant & une déformation nulle
est donnée par I'équation différentielle

dT +£3 B + Y d;, 0,

dans laquelle «, 8, v représentent les quantités d'énergie
gagnées par le systéme sous forme de chaleur, électri-
cité et travail dans une méme transformation effectuée &
température, pression et forme électromotrice constantes.

Pour intégrer cette équation, il faut demander & 'ex-
périence les relations qui existent entre «, B, v et les va-
riables indépendantes T, E, P. Pour la compléter, en te-
nant compte de la condensation relative des corps en
présence, il faut également demander & 'expérience les
lois qui régissent ces phénomeénes. On ne peut alors
obtenir que des résultats approchés ne présentant plus
les mémes caractéres de rigueur que ceux qui ont €té ré-
sumés en premier lieu. ‘

On est arrivé ainsi, pour les systémes gazeux, & la for-
mule

’
0,002 En log % — Ll—d; = constante,

en admettant les lois de Mariotte et de Gay-Lussac et
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négligeant les volumes des corps qui se séparent a I'état
solide ou liquide, et pour les dissolutions & la formule

0,002 E nilogC— —LTX — constante.

2
Dans ces formules, les lettres ont la signification sui-
vante :

LetL!, chaleurlatente de réaction, & pression et volume constants;

n, #’, n”, nombres de molécules entrant simultanément en réac-
tion pour dégager la quanlité de chaleur L;

p, P’y pressions individuelles des différents gaz;

C, C’, concentration des différents corps dissous;

7, 1, coefficients proportionnels a I'abaissement moléculaire du

point de congélation.
-

La constante de l'intégration ne peut pas étre déter-
minée d'une facon compléte dans l'état actuel de nos
connaissances; mais il est possible d'établir des relations
entre les constantes des réactions voisines, en s’appuyant
sur une loi expérimentale générale, dite loi d'équivalence
des systémes en équilibre et qui s’énonce ainsi :

Deux éléments équivalents dans un systéme en équilibre,
c'est-a-dire qui peuvent se substituer l'un @ lautre sans
altérer [état d'équilibre, seront encore équivalents dans
tout autre systéme ow s pourront se substituer lun d
Tautre, et, de plus, se feront mutuellement équilibre s'ils
sont opposables l'un a 'autre.

On peut citer comme exemple ’égalité des tensions de
vapeur de I'eau et de la glace au point de fusion ; 1'égalité
des coefficients de solubilité de deux hydrates d'un sel &
leur point de transformation, etc.

C’est cette loi expérimentale qui sert en statique de
base & la définition des forces.

Il en résulte pour les phénomeénes chimiques que la
constante d'une réaction complexe est €gale 4 la somme
algébrique des constantes relatives aux réactions simples
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de combinaison ou de décomposition dans lesquelles peut
étre décomposée la réaction complexe.

Il est probable qu'il existe des relations simples entre
les constantes des réactions élémentaires, mais ces rela-
tions ne sont pas encore connues d'une facon exacte.

TROISIEME PARTIE
CONSIDERATIONS THEORIQUES.

CHAPITRE XIII,

Je me suis, dans ce travail, systématiquement abstenu
de formuler aucune hypothése, non pas que je mécon-
naisse l'intérét qu’elles peuvent présenter dans les re-
cherches scientifiques, mais en chimie il a été fait un tel
abus d’hypothéses, présentées par leurs auteurs comme
autant de vérités évidentes ou démontrées par l'expé-
rience, que leur emploi dans cette science est tombé dans
un certain discrédit. Ainsi, eraignant d’infirmer les résul-
tats obtenus en les rapprochant des considérations théo-
riques, méme les plus plausibles, j’al réservé un sujet
aussi délicat pour ce dernier chapitre, placé aprés les
conclusions elles-mémes.

Les hypothéses peuvent jouer un double réle : servir
d’abord & résumer, dans un énoncé sunple, des lois expé-
rimentales multiples. Si elles se montrent dans tous les
cas d'accord avec les faits, elles finissent par perdre
tout caractére hypothétique et par prendre la valeur de
véritables lois physiques. Cl'est & cet état qu’est arrivée
agjourd’hui la loi d'Ampére sur l'action mutuelle des
courants élémentaires, ou encore le théoreme de Carnot

14
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auquel les vérifications expérimentales a posterior: ont
donné une consécration beaucoup plus effective que les
démonstrations directes reposant sur l'impossibilitd du
mouvement perpétuel. De semblables lois élémentaires
permettent i l'esprit d’embrasser d’une facon beaucoup
plus nette 'ensemble des faits et contribuent ainsi puis-
samment au développement de la science.

Les hypothéses peuvent encore servir comme moyen
d'investigation en guidant vers des recherches nouvelles,
mais & ce point de vue leur eflicacité me semble bien
moins grande qu'on ne le croit parfois. Les découvertes
qu’on leur attribue sont dues le plus souvent uniquement
aVesprit d'observation des savants quiles ont employées;
Ia meilleure preuve en est qu’'en dehors des mains des ex-
périmentateurs,les hypothéses les plus exactes sont tou-
jours restées stériles. Les théories relatives aux équi-
libres chimiques en fournissent, cornme je vais le montrer,
le meilleur exemple.

Fonction caractéristique de M. Massieu. ——
Avant de formuler aucune hypothése au sujet des équi-
libres chimiques, je rappelleral brievement la définition
de deux fonctions mathématiques : I'entropie de Clausius
et la fonction caractéristique H' de M. Massicu, qui joucnt
un grand réle dans la théorie mécanique de la chaleur;
et je montrerai comment les lois établies précédemment
peuvent étre exprimées au moyen de ces fonctions.

L’entropie 8 est l'intégrale non définie de I'expression

dQ . ] . . . . ' .
T qui, d’aprés le second principe, est une différentielle
exacte pour toutes les transformations réversibles :

aqQ

S = T

Il est préférable, pour le sujet qui nous occupe ici, de
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mettre cette fonction sous une forme particuliére, en
prenant comme variables indépendantes les facteurs de
T'équilibre P, T, E. On a pour cela :

dQ) =dU— APdV — A'EdlL

En appelant dV et dl, les variations du volume et de
la quantité d’électricité correspondant au dégagement de
chaleur d(). D'ou l'on tire:

dﬂ_—: du + APdV . A'EdI
T T T T

vdT PV 2B g (E
d(1)+ L +Ad(,l) AVd( >+x (T>_A1d(.T.>.

D’oiu il vient, pour la valeur de 8 :

s=0 + 22Y AT ﬁm() z( >—A‘fld( )

La fonction caractéristique H' de M. Massieu est par
définition :

H'= ST — U-— APV — A'E[;
d’ou il vient:

e o)« ) )

Je rappellerai ici les relations connues, qui permettent
d’exprimer U, V, I en fonction de H'. Je les ai seulement
généralisées de fagon & tenir compte des phénoménes
électriques :

’ !
U= Tdﬂ+Pd“+Efld%—H',
1 4’
V=—31ar" .
= A am
X dE

Ceci posé, je vais montrer que I'on peut exprimer trés
simplement au moyen de la fonction H' 1a condition géné-
rale d'équilibre établie pour les systémes chimiques ho-
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mogeénes ou hétérogeénes, en excluant seulement le cas
de mélanges liquides de composition variable :

dT dp
7——{—@ -13-=0-

Remarquant que l'on a les relations :

@ = Zn(U-i— APY + A’EI),

B=—A'El,
= —APY,
il vient
an’ il drr au’
En (ﬁdT—TdT-%- o5 9P+ T dE

ou, apres division par T :
fa H
2 " (T - F) =0
i3y
; nd (T) =

qui donne par intégration

En%I_K.

La constante K dépend de la constante arbitraire de

¢'est-a-dire

’

Pentropie S renfermée dans T On peut disposer arbi-
trairement de cette constante de facon & annuler K.
I’équation se réduit alors, aprés multiplication parT, &

271.11’:0 ")

(*) M. Duhem avait déja indiqué cette relation pour les sys-
témes présentant une tension fixe de vapeur ou de dissociation :
la vaporisation de l'eau, la dissociation du carbonate de chaux,
des sels ammoniacaux. La démonstration que j'en donne est
beaucoup plus générale, puisqu’elle s'applique a tous les sys-~
témes en équilibre, sous la seule réserve que leur composition
reste invariable, et aux systémes gazeux homogeéncs sans aucune
restriction.
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H' et par suite S représentent alors des intégrales parfai-
tement définies. Je dois dire pourtant qu'il n’est pas ab-
solument démontré que l'on puisse, dans tous les cas,
annuler K. On est seulement conduit & 'admettre comme
généralisation de la loi d’équivalence qui exige que, pour
un cycle fermé de réactions, on ait entre les constantes
la relation :

K+ K +..=0,

condition qui est évidemment satisfaite si toutes ces con-
stantes sont séparément nulles.

On voit donec que, dans tout systéme en équilibre, la
fonction H' rapportée & des quantités éqnivalentes de ma-
tieres prises sous les diflérents états opposés de 'équi-
libre a la méme valeur quel que soit le nombre d’état
différents du méme corps ou systéme de corps existant
simultanément & 1'état d’équilibre. .

Ainsi pour les systémes gluce, eau, vapeur, & zéro, on
aura

H,=H,=H,

Pour I'iode solide, vapeur, dissous, on aura la méme
égalité. .

On remarquera que cette équation d'équilibre présente
de grandes analogies avec celles de I'équilibre des sys-
temes mécaniques. Sil'on appelle m, »',... le nombre de
molécules des divers composés en présence, on a

n—dm,

et, par suite, pour I'équation d’équilibre

Z H'dm = 0.

Pour les systéemes mécaniques, 1'équation générale d'é-

quilibre est
2 Fdz =0,
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H" et F ne dépendent que de I'état actuel de chacun des
corps en présence, dm ei, dz, au contraire, ne dépendent
que des liaisons qui régissent les déplacements compa-
tibles du systéme. H' est donc la véritable mesure de la
force chimique de chaque corps; ¢’est une grandeurinhé-
rente au corps ct indépendante des conditions dans les-
quelles ils se trouve placé. On peut considérer cette
force comme la résultante des forces chimiques élémen-
taires ou facteurs de 1'équilibre : pression, température
et force électromotrice, de méme que la force totale
d'un ressort en acier aimanté serait la résultante des
trois forces élémentaires : pesanteur, tension élastique
et attraction magnétique.

Cherchons maintenant quelles sont les propriétés sim-
ples que l'on pourrait attribuer a la matidre pour que les
lois ci-dessus énoncées en découlent. La vérification pro-
gressive de ces propriétés aujourd’hui hypothétiques
{inira, si elles sont exactes, par leur donner un caractére
de certitude aussi grand que celui des deux principes de
lIa thermodynamigue.

Principe de Clausius. — Clausius a énonce, il y
a longtemps déja, I'hypothése que toutes les transforma-
tions non réversibles de la matiére qui peuvent se pro-
duire amenaient une diminution de l'entropie. Cest-a-
dire qu'en passant d'un état & un autre en suivant un
trajet non réversible, la somme
aQ
T
était plus petite qu’en suivant un trajet réversihle. Cette
somme d’ailleurs est la méme, d'aprés le théoréme de
Carnot, pour tous les trajets réversibles réunissant deux
mémes états du systéme. Quelques savants semblent ad-
mettre que ¢’est 14 une loi dont I'exactitude a été défi-
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nitivement établie par Clausius. Sa démonstration re-
pose en réalité sur un postulatwin. : Impossibilité de
faire passer de la chaleur d'un corps froid 4 un corps
chaud sans une compensation équivalente, qui n’est pas
évident par lui-méme (*) et saurait encore moins étre
démontré directement par lexpérience. Les consé-
quences de cette loi vérifiées expérimentalement sont
encore irés peu nombreuses; on ne peut guére citer
que le mélange dec gaz & des pressions différentes, le
contact de corps & des températures différentes. Avant
d’admettre d’une fagon définitive son exactitude, il fau-
dra s’appuyer sur un nombre de faits plus considé-
rable. Un grand nombre de calculs et de formules ont
néanmoing été édifiés sur cette donnée, mais ils n’ont
conduit jusqu’ici, au moins en ce qui concerne la chi-
mie, & aucun résultat pratique un peu important. Cette
hypothése entre les mains des mathématiciens est restée
stérile, pourtant elle pouvait conduire & prévoir le prin-
cipe général d’oppositiondelaction et de la réaction auquel
nous sommes arrivés, M. Van T'Hoff et moi, par des con-
sidérations purement expérimentales.

Considérons un systéme en équilibre & la température T,
échauffons-le & pression constante & la température T4 dT.
Pour rester i I'état d’équilibre, il devra éprouver une
transformation chimique dont la chaleur latente de réac-
tion 4 la tempdrature T sera désignée par L. A la tem-
pérature T +dT cette chaleur de réaction deviendra

L — (¢, — ¢;) dT.

Faisons décrire au systéme le cycle non réver-
sible (**} :

(*) Bertrand, Thermodynamique, p. 266.
(**) Ce raisonnement est la généralisation d'un ealcul sem-
biable donné par M. Potier, Journal de Physique, février 1886.
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1° Echauffement sans réaction de T a T+ d'T;

2° Réaction a la température T 4 dT;

3° Refroidissement sans réaction de T4+ dT a T;

4° Réaction a la température T.

La variation de l’entropie suivant ce cycle doit é&tre
négative, ce qui donne, en appelant € une quantité plus
petite que I'unité :

€ —¢)dT | L —(e;—¢)dT L
(—"l‘+:¢l'l‘ e —5<0

T+dT T
et, par suite, quand dT tend vers 0 :

LdT

T <0

en négligeant le terme

(€, —e) (1 —e)dT”

T2

bl

qui est un infiniment petit du second ordre. Ce qui veut
dire que la chaleur de réaction résultant de la transfor-
mation amende par une variation de température est de
méme signe que cette variation de température, c'est-
a-dire que toute élévation de température d'un systéme
en équilibre améne une déformation correspondant & une
absorption de chaleur. G'est bien !4 I'énoncé du principe
d’'opposition de l'action 2 la réaction en ce qui concerne
la température.

En ce qui concerne la pression et la force électromo-
trice, le raisonnement serait de tout point semblable, je
ne le répéte pas. On verrait qu'en tenant compte de la
loi de Mariotte les travaux latents de réaction aux pres-
sions P et I’ 4+ dP s’annulent mutuellement et il ne
reste que les différences des travaux de compression &
réaction nulle.

Toute cette démonstration peut également étre faite
d'une fagon assez simple en faisantintervenirJafonction H':
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on déduit, en effet, du principe de Clausius la condition
I, > Hy,
pour que le systéme puisse passer de 'état 1 4 1'état 2.
Il en découle immédiatement les résultats annoncés en
mettant la fonction II” sous la forme que je lui ai donnée

plus haut et différenciant par rapport & T, P ou E.

Je ferai remarquer que le principe de Clausius, mis
sous cette derniére forme, n’est autre que la condition de
déplacement des systémes mécaniques sous l'influence de
forces dont la résultante n'est pas nulle

F, > F,.

Un corps soumis & 'action de deux forces opposées et
inégales se déplace dans le sens de la plus grande. C'est
donc une analogie de plus entre la fonction H' et les
forces mdéeaniques.

L’exactitude incontestable de la loi générale de I'op-
position de I'action et de la réaction donne donc une véri-
fication nouvelle et importante du principe de Clausius.
11 faut remarquer cependant que la vérification ne porte ‘
en réalité que sur des cycles comprenant deux transfor-~
mations irréversibles égales et de signes contraires. Il
en était de méme dans les phénoménes rappelés plus
haut; & la détente, au refroidissément irréversibles cor-
respondaient une compression, un échauffement égale-
ment irréversibles. ‘

Principe de Gibbs. — Une seconde hypothése,
applicable aux équilibres chimiques, a €té proposée par
M. Gibbs il y a quinze ans. Elle est la suivante :

L’entropie d'un mélange gazeux & l'état de transfor-
mation chimique est la somme des entropies des gaz
constituants. Lorsqu’on considére un mélange gazeux de
composition invariable, ce principe peut &tre démontré
en s’appuyant sur les lois expérimentales du mélange
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des gaz. Mais dés que les rapports des masses en pre-
sence varient par le fait de réactions chimiques, il n'y
a plus aucune démonstration possible ni rigoureuse, ni
seulement approximative. Le principe en question n’est
plus qu'une hypothése absolument arbitraire. Pour jus-
tifier son emploi, il faut établir que les conséquences qui
en découlent sont dans tous les cas conformes aux ré-
sultats de 'expérience.

L'hypothése de M. Gibbs, appliquée aux mélanges ga-
zeux, donne, par un calcul trés simple, la loi complete de
I’équilibre de semblables systémes.

Appelons 5 I'entropie du mélange, 8,, S, ... celles des
gaz constituants rapportés aux poids moléculaires et
m,, m, ... les nombres des poids moléculaires constituant
actuellement le mélange. Nous aurons la relation

S =E m.S,.

Une variation quelconque de pression et de tempéra-
ture du mélange primitivement en équilibre aménera une
transformation chimique. .a variation de I'entropie cor-
respondante sera

ds = ¥ m.ds, + Z S,.dm.

La quantité de chaleur mise en jeu provient tant de la
chaleur de réaction que du travail de détente et de la
variation de température. Pour ¢liminer ces deux der-
niéres faisons éprouver au méme mélange les mémes va-
riations de pression et de température en supposant qu’il
n'y ait pas de réaction chimique. La variation correspon-
dante de I'entropie sera

d, s —_—Zmds,.

Retranchant membre 2 membre, il vient

dS —d,S= ¥ S,.dm,
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en observant que 1'on a

L
dS-—-d,S:T,

L étant la chaleur latente de réaction & pression et tem-
pérature constantes.

Appelant n, 7' ... le nombre de molécules entrant si-
multanément en rcaction qui représentent précisément
dm, dnd, et remarquant que I'on a

L:EnU+A2nPV,

il vient, en mettant l'entropie sous la forme que j'ai
donnée antérieurement :

EnfUd(%) + Azfv:z(}—;) =0,
c’est-a-dire
ZnH': 0.

Dans.l’équation ci-dessus En-U n'est autre chose

que la chaleur latente L’ de réaction & volume constant,
on retombe donc bien ainsi sur la formule précédemment.
obtenue. Pour pouvoir I'intégrer, il faut connaitre 'ex-

. . P
pression de V et de U en fonction de 5 et de %
La formule caractéristique de Clausius pour les gaz et
vapeurs donne entre V, P et T la relation :
_ _RT ST
P=y—tm+ar

d’olt 1'on peut tirer aisément d(?) en fonction de V et

substituer dans l'équation d’'équilibre, & condition de
prendre V comme variable indépendante. Mais 1'on ne
connait pas l'expression correspondante de U; le calcul
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ne peut donc pas étre poussé plus loin d'une fagon com-
plétement rigourcuse.
T)

Dans la plupart des cas, le terme (—V/(-f'—@)’ est assez

petit pour pouvoir &tre négligé. On a alors :
V=R II) + a.

Dans ce cas, on démontre aisément (*) que U est indé-
pendant de V, ¢’est-a-dire

U= U,,+f'ch.

L’équation d’équilibre devient alors :

Anznlog¥+ A2n¢§+2nﬁrd<%) —K,

le second terme en « étant négligeable pour les gaz par-
faits qui suivent la loi de Mariotte.

(lctte formule repose & la fois sur le théoréme de
Carnot et sur le principe de Gibbs; l'intervention de ce
dernier se fait exclusivement sentir sur la loi de I'équi-
libre isotherme que l'on peut aisément déduire de la for-
mule générale.

Remarquant qu'a température constante on a, en con-

sidérant 1’énergie interne comme indépendanie de la

pression :
nT 1
2 ——A—fUd (T) = constante,

11 vient définitivement pour la condition d’équilibre

isotherme
. EandP = constante,

{(*; Bertrand, Thermodynamique, p. 148.
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qui donne pour les gaz parfaits, en remarquant que

PV '

-+ = constante ;

T
E" logP = constante,

ou
PrP'v'... = constante,,

ce qui est bien la loi de 'équilibre isotherme établie par
I'expérience.

Il y aura sans doute moyen d’étendre la méme hypo-
thése aux meélanges liquides en attribuant & chaque
corps une pression et une énergie individuelles fictives
dont les sommes devront étre égales & la pression et
a l'énergie totales des mélanges. Ces pressions et ces
énergies pourraient peut-é&tre s’exprimer en fonction
de la condensation seule de chacun des corps. On
aurait ainsi la solution générale des probleémes d'équi-
libre chimique, & la constante prés que renferme H'.
Enfin, il existe bien vraisemblablement, comme je l'ai fait
voir plus haut, des lois simples relatives & cette con-
stante d’intégration, mais c’est & peine, dans l'état ac-
tuel, sil'on peut en entrevoir la nature; je ne hasarderai
4 ce sujet aucune hypothése.

On remarquera que, dans ce cas encore, pour déduire de
I'hypothése de Gibbs toutes les conséquences mathéma-
tiques qui en découlent, il a fallu I'intervention de 1'expé-
rience. C'est elle seule qui a indiqué la place importante
qu'il fallait donner dans les formules aux chaleurs la-
tentes de réaction. M. Gibbs et aprés lui M. Duhem (7)

(*) M. Duhem a formulé récemment une réclamation de prio-
rité au sujet de la formule d'équilibre des systémes gazeux. I1
soutient que cefte formule telle que je I'ai donnée, aprés M. van
T’ Hoff, en faisant intervenir les chaleurs latentes de réaction
découle immédiatement de celle qu'il a donnée aprés M. Gibbs,
et que j'ai reproduite plus haut. Je ne saurais admeltre cette
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dtaient arrivés par des calculs trés pénibles & une for-
mule :

2n10gP=N'—-P’log T——}iiT
applicable seulement aux gaz parfaits, N', P', M étant
trois constantes dont l’expression développée était trop
complexe pour se préter 4 une détermination directe.
Une semblable formule n'était donc, au moins en ce qui
concerne la température, susceptible d’aucune vérifica~
tion expérimentale.

prétention, car M. Duhem n’a fait intervenir dans ses formules
les chaleurs latentes que dans le cas de réactions sans change-
ment de volume, et encore n'y est-il arrivé qu’en étendant aux
gaz et vapeurs la loi de Dulong et Petit (Duhem, Pofentiel ther-
modynamique, p. 44 & 98).
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