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TRAITÉ

DE

CHIMIE GÉNÉRALE.

M ÉTAUX.

GÉNÉRALITÉS SUR LES MÉTAUX.

Tous les métaux sont solides à la température ordinaire, à l’exception

du mercure, qui est liquide.

La plupart des métaux possèdent un éclat particulier qu’on désigne

sous le nom d'éclat métallique ; ils le perdent quand on les amène à un

grand état de division : ils se présentent alors sous la forme de poudres

ordinairement noires ou grises qui redeviennent brillantes lorsqu’on les

frotte avec un corps dur.

Les métaux pris en masse sont tous opaques, mais la lumière peut les

traverser s’ils sont réduits en feuilles d’une grande minceur. C’est ainsi

qu’une feuille d’or battu parait verte lorsqu’on l’interpose entre l’œil et la

lumière.

La couleur ordinaire des métaux est le blanc gris; cependant l’or est

jaune, le cuivre est d’un rouge particulier.

Les métaux sont en général inodores; cependant l’étain, le cuivre, le

fer, le plomb, exhalent une odeur désagréable, surtout quand on les

frotte avec la main.

Quelques métaux ont une saveur particulière et désagréable, le fer et

l’étain, par exemple.

Les métaux sont plus lourds que l’eau, à l’exception toutefois du po-

tassium et du sodium : l’écrouissage augmente ordinairement leur den-

sité. Nous donnons, dans le tableau suivant, la densité des principaux

métaux.

il. 1



GENERALITES SUR LES METAUX.

Densité des principaux métaux.

Platine.

laminé

passé à la filière

forgé

Or. f
forgé,

(fondu,

Iridium. . . .

Tungstène . .

Mercure . . .

Palladium . .

Rhodium,. . .

Plomb fondu

.

Argent fondu.

Osmium . . .

Bismuth fondu

Cuivre en fil

22,069

21,041

20,333

19,361

19,258

18,680

17,600

13,548

1 1,300

10,649

11,352

10,474

10,000

9,822

8,878

Cuivre rouge fondu

Molybdène. . . .

Cadmium

Nickel fondu . . .

Cobalt fondu . . .

Fer en barre . . .

Fer fondu ....
Manganèse ....
Étain fondu. . . .

Zinc fondu ....
Antimoine fondu.

Chrome

Titane

Sodium

Potassium ....

8.788

8,611

8,60Zi

8,279

7,811

7.788

7,207

7,500

7,291

6,861

6,712

5,900

5,300

0,972

0,865

La dureté des métaux est très variable
;
quelques uns, comme le plomb,

l'étain, sont très mous; d’autres, comme le fer, l’antimoine, sont fort

durs
;

la présence de petites quantités de carbone, d’arsenic, de phos-

phore, augmente en général la dureté des métaux.

La ductilité est la propriété que possèdent les métaux de s’allonger en

fils, lorsqu’on les étire en les faisant passer à la filière.

La malléabilité est la propriété dont jouissent les métaux de se réduire

en feuilles minces par Faction du marteau ou du laminoir. Les métaux

ou les alliages qui ont subi l’action du marteau, de la filière ou du lami-

noir, deviennent presque toujours durs et cassants
;
pour continuer à les

réduire en fils ou en lames, il faut les recuire de temps en temps et lès

laisser refroidir lentement. Les métaux sont différemment ductiles et

malléables
;
nous classerons ici les principaux métaux d’après l’ordre de

leur ductilité et de leur malléabilité.

Ordre de ductilité.

Or.

Argent.

Platine.

Fer.

Ordre de malléabilité.

Or.

Argent.

Cuivre.

Étain.

Cuivre.

Zinc.

Étain.

Plomb.

Platine.

Plomb.

Zinc.

Fer.

La malléabilité et la ductilité sont eu général augmentées par la

chaleur.

La ténacité est la force qui s’oppose à la rupture; cette propriété est

très variable pour les différents métaux. On compare la ténacité des mé-



GÉNÉRALITÉS SUR LES MÉTAUX.

taux entre eux en recherchant les poids qui déterminent la rupture de

fils de même diamètre; des fils métalliques de 2 millimètres de diamètre

rompent sous les poids suivants:

Fer

k.

..... 269,159

Cuivre 137,399

Platine 126,000

Argent 85,062

k.

Or 68,216

Étain 26,200

Zinc 12,710

Plomb 9,000

La ténacité des métaux diminue généralement avec la température, à

part quelques exceptions. La ténacité de l’argent décroît plus rapidement

que la température; le contraire a lieu pour le cuivre, l’or, le platine et

le palladium. La ténacité du fer est plus faible à 100° qu’à 0°, mais à

200° elle est plus forte qu’à 0°.

Le tableau suivant indique les variations que présente la ténacité de

différents métaux mesurée à 0°, à 100° et à 200°; les résultats de l’expé-

rience ont été ramenés par Je calcul à une même section de 1 millimètre

carré :

à 0°. à 100°. à 200".

Or 18400 15426 12,878

Platine 22,625 19,286 17,277

Cuivre 25,100 21,873 18,215

Argent 28,326 23,266 18,577

Palladium 36,681 32,686 27,077

Fer 205,605 191,725 210,270

(
M. Baudrimont.

)

Quand les métaux sont élastiques et sonores, ces propriétés sont d’au-

tant plus développées qu’ils ont plus de dureté. Cette remarque paraît

s’étendre aux alliages : ainsi le bronze, formé de cuivre et d’étain, est

plus dur et aussi plus sonore que chacun de ces deux métaux.

La cassure présente différents aspects importants à considérer dans les

métaux, car ils permettent souvent de les distinguer les uns des autres.

x\insi la cassure est lamel/euse dans le bismuth, l’antimoine, grenue

dans l’étain, etc.

Les métaux peuvent affecter des formes cristallines régulières, qui sont

en général, l’octaèdre, le cube ou les formes qui en dérivent. Quelques

métaux cristallisent en rhomboèdres, l’antimoine, par exemple.

Les métaux sont de tous les corps simples ceux qui conduisent le

mieux la chaleur et l’électricité. Les métaux peuvent être rangés dans

l’ordre suivant par rapport à la conductibilité pour la chaleur :

Or . .

Argent

Platine

Cuivre.

10Q00

9730

9810

8932

Fer .

Zinc .

Etain.

Plomb

3763

3638

3039

1793

(
M. Despretz.)
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On peut classer ainsi les différents métaux d’après leur conductibilité

électrique :

Cuivre

Or

Argent

Zinc 2850

Platine ....... 1880

Fer

Étain

Plomb

Mercure

rotassium

(
M. Becquerel.

)

La fusibilité des métaux est très variable. Les uns, comme le plomb,

Fétain, fondent bien au-dessous du rouge ou même au-dessous de 100°,

comme le potassium
;
d’autres, comme le platine, le rhodium, l’iridium,

ne fondent qu’au foyer de fortes lentilles ou à la flamme du chalumeau à

gaz oxygène et hydrogène.

Le tableau suivant donne l’ordre de fusibilité des principaux métaux :

Mercure — 30

Potassium + 58

Sodium 90

Étain 230

Bismuth 246

Plomb . . . 312

Cadmium 360

Zinc 370

Antimoine 432

Argent 1022

Cuivre 1092

Or 1102

Fonte grise 1587

Acier,— Entre la fonte et le fer.

Manganèse. — Entre la fonte et le fer.

Nickel. — idem.

Fer forgé 2118”

Palladium

Molybdène

Uranium.

Tungstène

Chrome .

Titane . .

Presque infusibles, s'agglo-

mérant seulement à un

feu de forge violent.

Cérium .

Osmium.

Iridium .

Rhodium.

Platine. .

\ Infusibles au feu de forge

f
le plus violent

;
fusibles

l au chalumeau à gaz hy-

)
drogène et oxygène.

ACTION DES MÉTALLOÏDES EN GÉNÉRAL SLR LES MÉTAUX.

Le chlore, le brome, l’iode, le soufre, l’arsenic se combinent très faci-

lement avec la plupart des métaux
;

le phosphore s’unit directement à

certains métaux, surtout à ceux de la première section
;
les combinaisons

du carbone, du silicium et du bore avec les métaux sont peu nombreuses

et s’obtiennent en général par des moyens indirects.

ACTION DE L'OXYGÈNE, DE L’AIR ATMOSPHÉRIQUE ET DE L'EAU

SUR LES MÉTAUX.

Quelques métaux, comme le potassium, le sodium, absorbent l'oxy-

gène à la température ordinaire
;
mais la plupart des métaux ne sont

oxydés par l’oxygène qu’à l’aide d’une température plus ou moins élevée.

Quelques métaux tels que l’or, le platine, le palladium, le rhodium, l’iri-
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dium, n’absorbent l’oxygène à aucune température. Certains métaux,

comme le fer, le cobalt, etc., obtenus dans un état de division extrême,

en réduisant leurs oxydes par l’hydrogène, absorbent l’oxygène de l’air

à la température ordinaire en devenant incandescents.

L’air sec agit sur les métaux comme l’oxygène
,
mais avec moins

d’énergie
;
l’air humide oxyde les métaux plus rapidement que l’air sec

;

il se forme alors des oxydes qui sont ordinairement hydratés et carbo-

natés.

Plusieurs métaux peuvent décomposer l’eau à la température ordi-

naire, tels sont le potassium et le sodium; d’autres, comme le fer, le

zinc, l’étain, l’antimoine, etc., n’agissent sur l’eau qu’à une tempéra-

ture voisine du rouge. Certains métaux tels que l’or, le platine, n’exer-

cent aucune action sur l’eau
,
même sous l’influence d’une température

rouge.

Les acides déterminent quelquefois l’action de l’eau sur certains mé-
taux à une température à laquelle ces métaux ne décomposent pas

l’eau
;
l’oxygène de l’eau s’unit dans ce cas au métal pour former un

oxyde qui se combine avec l’acide, tandis que l’hydrogène se dégage.

Certains acides
,
comme l’acide azotique, l’acide sulfurique concentré,

peuvent même céder une partie de leur oxygène aux métaux,

CLASSIFICATION BUS MÉTAUX.

La meilleure classification des métaux a été proposée par M. Thénard
;

nous l’adopterons, sauf les modifications introduites par M. Régnault,

qui d’ailleurs laissent subsister entièrement les bases de la classifica-

tion de M. Thénard.

Les métaux sont classés en six. sections d’après leur degré d’affinité

pour l’oxygène, que l’on constate :

1° Par l’action que l’oxygène exerce sur les métaux
;

2° Par l’action de la chaleur sur les oxydes, et par la réduction plus

ou moins facile de ces oxydes
;

3° Par la décomposition que les métaux font éprouver à l’eau directe-

ment ou en présence des acides,

Première section. — Les métaux de la première section absorbent

l’oxygène à une basse température
;
leurs oxydes résistent à la tempéra-

ture la plus élevée et ne sont décomposés que très difficilement par les

corps avides d’oxygène. Ils décomposent l’eau à froid en dégageant de

l’hydrogène. Les métaux de cette section sont :

Le potassium ,
le sodium

,
le lithium

,
le baryum, le strontium

,
le calcium.

Deuxième section. — Les métaux de la seconde section absorbent

l’oxygène à une température peu élevée
;
leurs oxydes sont en général
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aussi difficiles à réduire que les précédents. Mais ces métaux ne décompo-

sent l’eau qu’entre 100 et 200°, et quelquefois seulement au rouge som-

bre. Les métaux de cette section sont :

Le glucinium, /’aluminium ,
le magnésium

, le zirconium
,
le thorium,

Vyttrium
,
le cérium

,
le lanthane

,
le didyme

,

/e manganèse, Vuranium,

l’erbium et le terbium.

Troisième section. —• Les métaux de la troisième section n’absorbent

l’oxygène qu’à une température assez élevée; leurs oxydes, indécom-

posables par la chaleur, sont facilement réduits par l’hydrogène, le

charbon, l’oxyde de carbone. Ces métaux ne décomposent l’eau qu’au

rouge ou à la température ordinaire en présence des acides. Les métaux

de cette section sont :

Le fer ,
le nickel, le cobalt, le zinc, le cadmium, le chrome

, le vanadium.

Quatrième section. — Les métaux de la quatrième section se distin-

guent des précédents en ce qu'ils ne décomposent pas l’eau en présence

des acides, bien qu’ils la décomposent au rouge. Mais comme ils ont une

grande tendance à former des acides, ils décomposent l’eau en présence

des bases énergiques, comme la potasse. Les métaux de cette section

sont :

Le tungstène, le molybdène, l’osmium
,
le tantale

,
le titane, l'étain

,
l'an-

timoine, et probablement, le niobium
,
le pélopium et l'ilménium.

cinquième section. — Les métaux de la cinquième section ne décom-

posent la v apeur aqueuse que lentement et à une température très élevée
;

leurs oxydes ne sont pas réduits par la chaleur. Ces métaux sont :

Le bismuth, le plomb, le cuivre.

Sixième section. — Cette section comprend les métaux appelés nobles
,

qui ne décomposent pas l’eau, et dont les oxydes sont réduits par la

chaleur. Ces métaux sont :

Le mercure, Cargent, le rhodium, l'iridium
,
le palladium, le ruthénium,

le platine, l'or.

Un peut remarquer que les métaux de la première section forment les

bases les plus énergiques; ceux de la seconde donnent des bases moins

énergiques, et quelques uns des acides; dans la troisième, on trouve,

parmi les oxydes d’un même métal, des bases et des acides
;
la quatrième

donne surtout des acides.

Sms métaux sont quelquefois divisés :

1" En métaux alcalins, qui sont ; Le potassium
,
le sodium, le lithium.

T Eus métaux alcalmo-tcrreux, qui sont ! Le baryum, le strontium, le

calcium.
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3° E*i métaux terreux, qui sont : Valuminium
,
le magnésium

,
le glu-

cinium
,
le zirconium, l’yttrium, l’erbium, le terbium, le thorium

,
le pélo-

pium, le niobium, le cérium
,
le lanthane , ledidyme.

h" Eu méiaaax proprement «làts
,
qui sont ; Le manganèse

,
le fer ,

le

chrome, le cobalt, le nickel
,
le zinc, le cadmium, Vétain, le titane, l'anti-

moine
,
le bismuth, le plomb, le cuivre

,
l’uranium, le molybdène

,
le vana-

dium, le tungstène ,
le tantale, le mercure, l'argent

,
l'or, le platine, Vosmium

,

Viridium, le rhodium, le palladium, le ruthénium.

AUIAGES.

On donne le nom d’alliages aux produits qui résultent de la combi-

naison ou du mélange de plusieurs métaux.

Les métaux manifestent souvent beaucoup d’affinité les uns pour les

autres. Le mercure se combine à la température ordinaire avec un grand

nombre de métaux. Quand on plonge du platine en feuilles minces dans

de l’étain en fusion, il se produit un grand dégagement de chaleur; il en

est de même lorsqu’on mêle du cuivre et du zinc qu’on a d’abord fondus

séparément.

Les métaux peuvent former des combinaisons à proportions définies;

Ainsi quand on fait fondre de l’étain et du plomb mélangés en propor-

tions quelconques et qu’on suit la marche d’un thermomètre plongé dans

le bain métallique, on observe que la température s’abaisse peu à peu et

reste toujours stationnaire à 187°. Ce point fixe correspond à la solidifica-

tion d’un alliage qui peut être représenté par la formule PbSn 3
. On con-

naît aussi les alliages ZnSn3 ,BiS:i 3,PbBi3 (M. Rudberg). Des expériences

analogues ont été faites sur les alliages ternaires de zinc, d’étain et de

plomb; on a obtenu un alliage défini ZnSn 3,2PbSn3 qui se solidifie à

168°. (MM. Svanberg.)

Le plus souvent, les alliages doivent être considérés comme des mé-

langes de différents métaux, en excès plus ou moins considérable, avec

des combinaisons définies formées par ces mêmes métaux. Ces combi-

naisons (ou même les métaux isolés lorsque leurs points de fusion sont

très éloignés des autres) se séparent pendant le refroidissement du bain

métallique et se solidifient successivement en se superposant d’après

l’ordre de leurs densités. Ce phénomène est connu sous le nom de liqua-

tion; on le met quelquefois à profit pour opérer la séparation des métaux

et notamment celle du plomb et de l’argent. 11 est souvent très difficile

d’obtenir des alliages homogènes, à cause des phénomènes de liquation.

Les propriétés physiques des alliages participent en général de celles

des métaux qui les composent.

La densité d’un alliage est rarement égale à la densité moyenne des

éléments dont il est formé; on ne peut guère citer que les alliages de
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cuivre et de. bismuth, pour lesquels cette égalité existe. Ou observe une

augmentation de volume quand on fait fondre : l’or avec le cuivre, le

fer, l’étain; le platine avec le plomb; le fer avec l’antimoine, le bismuth,

le zinc: le cuivre avec le plomb; l’étain avec le zinc, le plomb, l’anti-

moine; le zinc avec l’antimoine
;
le mercure avec le bismuth. 11 se pro-

duit au contraire une diminution de volume quand on fait fondre : l’or

avec l’argent, le plomb, le bismuth, le zinc
;
l’argent avec le cuivre, le

plomb, l’étain, le bismuth, le zinc, l’antimoine
;
le plomb avec le zinc, le

bismuth, l’antimoine
;
le mercure avec l’étain, lè plomb

;
le bismuth avec

l’antimoine. (Kraft et Gellert.)

Le point de fusion d’un alliage est toujours inférieur à celui du métal

le moins fusible et très souvent à celui du métal le plus fusible qui entre

dans la composition de l’alliage.

Les propriétés chimiques des alliages se composent de l’ensemble des

propriétés chimiques de leurs éléments. Cependant les alliages formés

par des métaux dont les oxydes peuvent se combiner entre eux s’oxydent

bien plus rapidement que les métaux isolés : ainsi l’alliage de 3 parties

de plomb et 1 partie d’étain s’enflamme au contact de l’air quand on le

chauffe au rouge sombre et se transforme en potée d
3

étain (mélange

d’oxydes de plomb et d’étairi).

Les alliages se préparent le plus souvent par l’action directe des mé-

taux les uns sur les autres,

Nous ne traiterons pas ici d’une manière générale de l’extraction des

métaux
;
tout ce qui a rapport au gisement et au traitement de leurs mi-

nerais sera donné avec détail en parlant de chaque métal en particulier.



GÉNÉRALITÉS SUR LES OXYDES MÉTALLIQUES,

On donne le nom d’oxydes métalliques aux composés binaires formés

par la combinaison des métaux avec l’oxygène.

Les oxydes sont divisés en quatre classes, savoir :

1° Les oxydes basiques
;

2° Les oxydes acides (acides métalliques)
;

3° Les oxydes indifférents
;

k° Les oxvdes salins.
t/

Les oxydes basiques se combinent avec les acides pour former des sels
;

ceux qui sont produits par les métaux de la première section ont la pro-

priété de verdir le sirop de violettes, de ramener au bleu la teinture de

tournesol rougie par les acides, et de faire passer au rouge brun la cou-

leur jaune du curcuma.

Les oxydes acides possèdent les propriétés des acides, neutralisent les

bases, forment avec elles des sels, et rougissent souvent la teinture de

tournesol.

Les oxydes indifférents sont ceux qui ne se combinent, ni avec les aci-

des, ni avec les bases. Les bi-oxydes de baryum
,
de calcium

,
de manganèse ,

de strontium, etc., sont des oxydes indifférents.

Les oxydes salins sont ceux qui résultent de la combinaison de deux

oxydes d’un même métal, l’un fonctionnant comme acide, l’autre comme
base : ainsi, l’oxyde rouge de manganèse Mn 30 4 peut être considéré

comme une combinaison de Mn20 3 et de MnO : dans ce cas, Mn203 joue le

rôle d’acide
;
le minium Pb2Q 3 est un oxyde salin formé par la combi-

naison de PbO2 (acide plombique) avec PbO
;
l’oxyde de fer magnétique

Fe30 4 peut être représenté par Fe203 + FeO • le sesqui-oxyde de fer

fonctionne alors comme un acide.

Nous présentons dans un tableau général la composition de tous les

oxydes classés d’après leurs propriétés chimiques : on remarquera que

la même combinaison d’un métal avec l’oxygène peut jouer le rôle

d’acide avec les bases fortes, et le rôle de base avec les acides : tels sont

les oxydes d’aluminium, de zinc, d’antimoine, le bi-oxyde de cuivre, le

protoxyde d’étain, l’oxyde de plomb, etc,

i

OXYDES MÉTALLIQUES BASIQUES.
N

Alumine Al 203

Sesqui-oxyde d’antimoine . . . Sb203

Sous-oxyde d’argent Ag20
Protoxyde d’argent AgO

Baryte BaO
Sesqui-oxyde de bismuth. . . . Bi20 3

Oxyde de cadmium CdO
Chaux GaO
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Protoxyde de cérium . . CeO

Sesqui-oxyde de cérium. Ce 203

Protoxyde de chrome . . CrO

Sesqui-oxyde de chrome. Cr 20 3

Oxyde de cobalt intermé-

diaire. — Composition

inconnue.— Donne une

dissolution verte avec

l’acide oxalique.

Oxyde de cobalt CbO

Sesqui-oxyde de cobalt. . Cb203

Se dissout dans l’acide

acétique.

Protoxyde de cuivre . . . Cu20

Di-oxyde de cuivre . . . CuO

Protoxyde d’étain .... SnO

Protoxyde de fer FeO

Sesqui-oxyde de fer . . . Fe203

Clucine G1203

Protoxyde d’iridium. . . IrO

Di-oxyde d’iridium. . . . IrO 2

Lithine. . . LiO

Magnésie MgO
Protoxyde de manganèse. MnO
Sesqui-oxyde de manga-

nèse !Mn 203

LES OXYDES MÉTALLIQUES.

Protoxyde de mercure. . Ilg20

Peroxyde de mercure . . IlgO

Protoxyde de molybdène. MbO
Di-oxyde de molybdène. . MbO 2 ?

Oxvdc de nickel -NiO

1 Protoxyde d’osmium. . . OsO ?

!
Sesqui-oxyde d’osmium . 0s203 ?

!

Bi-oxyde d’osmium . . . OsO2

Protoxyde de palladium. PdO

Protoxyde de platine . . PtO

Bi-oxyde de platine . . . PtO2

Protoxyde de plomb. . . PbO

Potasse KO
Sesqui-oxyde de rhodium . Rh20 3 ?

Soude NaO

Strontiane StO

Protoxyde de titane . . . TiO

Thorine ThO
Protoxyde d’uranium

(lirane) UO
Sesqui-oxyde d’uranium. F 2O3

Yttria Y

O

Oxyde de vanadium. . . VO2

Oxyde de zinc ZnO

Oxyde de terbium. . . . TrO

Oxyde d’erbium ErO

OXYDES MÉTALLIQUES ACIDES (ACIDES MÉTALLIQUES).

Alumine

Oxyde d’antimoine. . . .

Acide anlimonique. . . .

Acide bismuthique. . . .

Acide chromique

Acide perchromique. . .

Sesqui-oxyde de chrome

(acide ch romeux). . .

Acide cuivrique. — Com-

position inconnue

.

Oxyde de cuivre

Protoxyde d’étain ....
Acide stannique

Acide métastannique. . .

Acide ferrique

Bi-oxyde d’iridium. . . .

Acide indique

Acide manganique. . . .

Acide permanga nique . .

Peroxyde de manganèse.

Al2O3
,
HO Acide molybdique .... MbO3

Sb203,IIO Acide aureux (protoxyde

Sb205 d’or ) Au20
Bi20 5 Acide aurique Au2O3

CrO3 Acide osmieux OsO 3

Cr207 Acide osmique OsO 4

Bi-oxyde de palladium. . PdO2 ?

Cr203 ,l OllO Bi-oxyde de platine . . . PtO2

Protoxyde de plomb. . . PbO,HO
Acide pîombique PbO 2

CuO, 110 Acide tantalique Ta 2O3

SnO,HO Oxyde de titane 'TiO

SnO2
,HO Acide titanique TiO 2

Sn 50 lo,10ll0 Acide tungstique TuO 3

FeO3 Oxyde de tungstène . . . TuO2 ?

IrO2 Acide uranique .... E 203

IrO3 ? Acide vanadeux VO2

MnO 3 Acide vanadjque VO3

Mn20 7

MnO2 ?

Oxvde de zinc ZnO
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OXYDES MÉTALLIQUES INDIFFÉRENTS.

Peroxyde d'argent AgO2

Bi-oxyde de baryum BaO2

Bi-oxyde de calcium CaO2

Peroxyde de cuivre CuO 2

Sesqui-oxyde d’iridium ir203

Peroxyde de manganèse MnO2

Sesqui-oxyde de nickel Xi203

Bi-oxyde d’osmium OsO2

Sous-oxyde de plomb Pb20

Sous-oxyde de potassium .... K20

Peroxyde de potassium KO2

Protoxyde de rhodium .

Sous-oxyde de sodium .

Peroxyde de sodium . .

Peroxyde de strontium .

Protoxyde de tantale . .

Oxyde de tungstène. . .

Sous-oxyde d’uranium .

Protoxyde de vanadium

Sous-oxyde de zinc. .

Peroxyde de zinc . . . ,

OXYDES MÉTALLIQUES SALINS.

Ahtimoniate de protoxyde d’antimoine

Bismuthate de bismuth

Chromate de protoxyde de chrome, .

Chromate de sesqui-oxyde de chrome

Stannate de protoxyde d’étain ....
Métaslannate de protoxyde d’étain. .

Oxyde de fer magnétique

Oxyde de fer des battitures

Oxyde rouge de manganèse

Oxydes de cobalt intermédiaires . . .

Molybdate de molybdène

Plombâtes de protoxyde de plomb
(
mi-

niums)

Oxydes intermédiaires de rhodium. . .

Tilanate de titane

Oxyde bleu de tungstène

Oxydes d’uranium intermédiaires. . . .

Yanadate d’oxyde de vanadium . . . .

(Sb205,£b203
).

Bi20 5,Bi20 3
.

Cr0 3,CrO.

Cr03,Cr203
.

Sn02,SnO.

Sn 5O 10,SnO.

Fe20 3,FeO.

( (FeO) 4,Fe203
.

( (FeO
y

6,Fe203
.

I
Mn20 3,MnO.

( Cb0,Cb20 3
.

(
(Cb0) 4,Cb203

.

(
(\lb03

)

4,Mb02
.

( (Mb0 3
)

2,Mb07
.

' Pl)0 2,Pb0.

\ Pb02,‘2Pb0.

i Pbü2,3PbO.

V PI)02,5PbO.

, (Bh0) 3,Rh203 \

(RhO) 2,Bh203 ?

( BhO,Bh20 3
J

Ti02,TiO.

Tu03,Tu02
.

C (U0) 2,U 203
.

(
uo,i 2o 3

.

I vo3,vo.

BhO
Na 20
Na2G3

SIC2

TaO

TuO2

U 403

VO
Zn20
ZnO2

Aellon de la chaleur sur les oxydes.

Les oxydes des métaux de la 6 e section perdent leur oxygène, et sont

ramenés à l’état métallique par l’action de la chaleur.

Aucun des autres oxydes n’est réduit complètement parla chaleur.
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mais certains acides métalliques, comme l’acide cliromique, l’acide fer-

rique, les acides manganique et permanganique, l’acide plombique,

quelques peroxydes, comme ceux de manganèse et de cuivre, perdent

une partie de leur oxygène lorsqu’on les chauffe.

Les oxydes métalliques sont d’ailleurs presque tous fixes. La plupart

ne fondent qu’à une température très élevée.

Action «le la pile.

Tous les oxydes, à l’exception des oxydes terreux, peuvent être décom-

posés par la pile. Lorsqu’on met un oxyde en contact avec les deux pôles

d’une pile, on voit bientôt le métal réduit apparaître au pôle négatif.

Quand le métal peut s’amalgamer, on facilite la décomposition de

l’oxyde en se servant du mercure : on donne à l’oxyde légèrement hu-

mecté la forme d’une coupelle que l’on remplit de mercure. Cette cou-

pelle est mise sur une plaque métallique, qui communique avec le pôle

positif de la pile, tandis cpie le pôle négatif est plongé dans le mercure
;

on obtient au bout d’un certain temps un amalgame qui, par la distilla-

tion, donne le métal de l’oxyde,

Action üe l’oxygène.

Plusieurs oxydes absorbent l’oxygène lorsqu’ils sont en contact avec

ce gaz ou avec l’air, soit à la température ordinaire, soit à une tempéra-

ture élevée : tels sont les protoxydes de potassium, de sodium, de ba-

ryum, de manganèse, d’étain, de cuivre, de plomb, etc.

Les hydrates de protoxyde de fer, d’étain, de cuivre, de manganèse,

absorbent rapidement l’oxygène de l’air, et se changent en de nouveaux

oxydes qui ont pour formules : Fe203
;
SnO2

;
CuO

;
Mn20 3

.

Action de l’hydrogène.

L’hydrogène réduit sous l’influence de la chaleur les oxydes des quatre

dernières sections
;

il faut excepter cependant l’oxyde de manganèse et

l’oxyde de chrome.

L’hydrogène ramène à l’état de protoxyde les peroxydes des deux pre-

mières sections, ainsi que le peroxyde de manganèse.

Certains oxydes, surtout ceux de la dernière section, sont réduits par

l’hydrogène à une température peu élevée.

Les oxydes purs donnent toujours des métaux purs quand on les ré-

duit par l’hydrogène : c’est ainsi que l’on prépare souvent des métaux

à l’état de pureté dans les laboratoires.

Action du carbone.

Le carbone réduit les oxydes métalliques à une température plus ou

moins élevée, excepté les oxydes terreux (ou ceux de la deuxième sec-

tion) et les oxydes alcalino-terreux.
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Le carbone, dans son action sur les oxydes, peut produire de l’acide

carbonique ou de l’oxyde de carbone, suivant la proportion du carbone

employé et l’affinité du métal pour l’oxygène. Si l’oxyde est facile à ré-

duire comme les oxydés de cuivre et d’argent, on obtient toujours de

l’acide carbonique. Si la réduction ne s’opère qu’à une température très

élevée et si le charbon est en excès, il se produit de l’oxyde de carbone.

Lorsque la réduction a lieu à une température voisine du rouge, on ob

tient à la fois de l’oxyde de carbone et de l’acide carbonique.

On se sert du charbon dans les exploitations métallurgiques pour ex-

traire les métaux de leurs oxydes. Le charbon produit, en brûlant, la

chaleur nécessaire à la réduction et transforme en même temps l’oxygène

de l’oxyde en oxyde de carbone ou en acide carbonique. Les métaux

retirés de leurs oxydes par ce moyen retiennent ordinairement une pe-

tite quantité de carbone. Le fer, par exemple, obtenu dans les hauts

fourneaux, peut contenir depuis 2 jusqu'à (3 centièmes de carbone. Le

manganèse et le chrome réduits par le charbon dans un creuset brasqué

retiennent aussi du carbone.

Aeiioti du chlore,

Le chlore décompose la plupart des oxydes et produit des chlorures

métalliques en se substituant à l’oxygène des oxydes : la glucine, l’alu-

mine, la thorine et l’yttria, ne sont décomposées par le chlore que sous

l’influence du charbon et à une température rouge.

Lorsqu’on soumet les oxydes alcalins et les oxydes alcaiino-terreux à

l’action du chlore en présence de l’eau, il se produit, suivant la concen-

tration des liqueurs et la quantité de chlore employée, des chlorures

métalliques, et des chlorates ou des hypochlorites. A la température de

100°, et sous l’influence du chlore et de l’eau, la magnésie se transforme

en chlorure de magnésium et hypochloritc de magnésie.

Vers 100°, la potasse et la soude monohydratées perdent leur oxygène

sous l’influence du chlore et se transforment en chlorures de potassium

et de sodium.

Lu grand nombre d’oxydes, tels que les protoxydes de fer, de man-

ganèse, etc., passent à des degrés supérieurs d’oxydation sous l’influence

du chlore en présence de l’eau, et surtout en présence d’une base éner-

gique lorsque les métaux sur lesquels on opère peuvent former des acides.

L’action du brome et de l’iode sur les oxydes est analogue à celle du

chlore.
Aciion du soufre.

Le soufre agit en général, à une température élevée, sur les deux élé-

ments des oxydes, et produit des sulfures métalliques, et de l’acide sul-

fureux ou de l’acide sulfurique. Cette réaction est souvent accompagnée

d’un dégagement de chaleur et de lumière. Les seuls oxydes qui ne
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soient pas attaqués par le soufre sont les bases terreuses. La potasse, la

soucie, la baryte, la chaux qu’on chauffe légèrement avec du soufre,

forment des polysulfures et des hyposulfites ou des polysulfures et des

sulfates si la température est élevée.

Action du phosphore.

Le phosphore agit sous l’influence de la chaleur, sur presque tous les

oxydes et produit un mélange de phosphate et de phosphure. Si la réac-

tion se passe en présence de l’eau, on obtient avec les oxydes alcalins et

alcalino-terreux un mélange de phosphate et d’hypophosphite, et il se

dégage des phosphores d’hydrogène et de l’hydrogène.

Action des métaux.

L’action des métaux sur les oxydes donne lieu aux phénomènes sui-

vants :

1° Les métaux s’emparent de tout l’oxygène de l’oxyde, en éliminant

le métal
;
dans ce cas ils se combinent souvent avec le métal réduit pour

former un alliage.

2° Dans l’action d’un métal sur un oxyde, il peut se faire une réduc-

tion incomplète et un oxyde moins oxygéné que le premier, qui reste

libre ou se combine avec l’oxyde qui s’est formé.

3° Le métal peut enfin n’exercer aucune action sur l’oxyde.

Le potassium et le sodium, qui ont une grande affinité pour l'oxygène,

décomposent presque tous les oxydes métalliques.

Préparation des oxydes.

11 existe un grand nombre de procédés de préparation des oxydes;

nous ne citerons que les principaux.

On obtient les oxydes métalliques :

1" Par l’action de l’oxygène ou de l’air atmosphérique sur les métaux

chauffés au rouge: c’est ainsi que se préparent les oxydes de plomb, de

zinc, de cuivre, etc.

2° En attaquant les métaux ou les oxydes par des corps oxydants, tels

que l’acide azotique, l’azotate de potasse, le chlorate de potasse.

3° Par la calcination des azotates, des carbonates, quelquefois même
des sulfates, des oxalates.

6° Par la voie humide, en précipitant les sels métalliques solubles par

la potasse, la soude ou l’ammoniaque. Dans ce castes oxydes sont presque

toujours hydratés.

5° En faisant bouillir dans l’eau un carbonate soluble, avec un oxyde

qui forme un sel insoluble avec l’acide carbonique
;
l’oxyde du carbonate

soluble reste en dissolution : cette méthode n’est applicable qu'aux

alcalis.
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6° En traitant par l’eau oxygénée certains oxydes hydratés ou en disso-

lution, tels que les oxydes de cuivre, de zinc, de calcium, de baryum, de

strontium, etc.

7° En soumettant à l’influence du chlore certains oxydes, comme les

protoxydes de manganèse, de cobalt et de nickel, on fait passer à l’état

de chlorure une partie du métal uni à l’oxygène, et bon obtient un degré

d’oxydation plus élevé.

Dans l’action du chlore sur les oxydes métalliques, il se produit des

oxydes plus ou moins oxygénés, suivant les proportions respectives

d’oxyde et de chlore employées. Ce fait est exprimé par les deux

formules suivantes, qui démontrent que dans l’action du chlore sur le

protoxyde de manganèse, il peut se produire du sesqui-oxyde ou du

peroxyde de manganèse :

2MnO -f Cl = MnO2
-f MnCl

;

3MnO + Cl = Mn203 + MnCl. (M. Berthier.)

Les carbonates des oxydes précédemment désignés peuvent être sub-

stitués aux oxydes et produire, comme eux, des peroxydes sous l’in-

fluence prolongée du chlore. Dans cette réaction
,

l’acide carbonique

éliminé par le chlore se dégage.
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Avant Lavoisier, le nom de sel était appliqué indistinctement à un cer-

tain nombre de corps dont la composition et les propriétés ne présen-

taient souvent aucune analogie entre elles. 11 suffisait qu’une substance

fût solide, cristallisable, transparente, soluble dans l’eau, pour qu’on lui

donnât le nom de sel : ainsi l’acide borique était appelé sel sédatif de

Homberg. Lavoisier établit le premier la véritable nature des sels et en

donna la définition suivante :

Un sel est un corps formé par la combinaison d’un acide avec une base ,

dans lequel les propriétés de l'acide et de la base se trouvent plus ou moins

neutralisées.

A l’époque où Lavoisier proposait cette définition du sel, les hydracides

n’étaient pas encore connus. On pensait qu’un sel résultait nécessaire-

ment de la combinaison d’une base avec un oxacide et devait contenir

les éléments de l’acide et de la base. Plus tard, on démontra l’existence

d’une nouvelle classe d’acides, les hydracides
,
qui, en s’unissant aux

bases, forment en général de l’eau et des composés binaires.

Les chimistes se trouvèrent alors placés dans l’alternative, ou d’aban-

donner la définition donnée par Lavoisier, ou de rejeter delà classe des

sels les composés tels que le sel marin, qui, tout en présentant les pro-

priétés générales des sels, s’en éloignent par leur composition.

Berzelius proposa de donner le nom de sels haloïdes aux composés

binaires résultant de la réaction des hydracides sur les bases. Les chlo-

rures, les bromures, les iodures, les fluorures, les cyanures, les sulfures,

ont été appelés sels haloïdes . Le chlore, le brome, etc., ont pris le nom de

corps halogènes.

On a même donné plus d’extension encore à la définition du sel, et

l’on a proposé d’appliquer indistinctement le nom de sel à tous les com-

posés résultant de l’union de deux composés binaires ayant un élément

commun. Ainsi la combinaison du perchlorure d’or (Au2Cl3
)
avec un

autre chlorure a été considérée comme un chlorosel. Les combinaisons

des sulfures entre eux ont été nommées des sulfosels.

Les sels formés par les oxacides et que l’on nomme oxysels peuvent

s’unir entre eux pfcur former des sels doubles: c’est ainsi que le sulfate

de potasse se combine avec le sulfate d’alumine et constitue Yalun.

Il arrive souvent qu’un oxyde se combine avec un oxysel ou avec un sel
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haloïde : c'est ainsi que se produisent les sous-sulfates, les sous-azotates

de mercure, de fer; les oxychlorures de calcium, de mercure, etc.

Quelquefois enfin un oxysel peut se combiner avec un sel haloïde

(ex. : azotate d’argent et cyanure de mercure).

PHÉNOMÈNES DE LA SATURATION.

Lorsqu’on ajoute peu à peu une base à un acide, on reconnaît que les

propriétés de l’acide et de la base disparaissent graduellement. Il arrive

un moment où ces deux corps ont perdu leur saveur caractéristique, leur

action sur la teinture de tournesol, etc. : on dit alors que Yacide est saturé

par la base.

On a donné d’abord le nom de sels neutres aux composés salins dans

lesquels les propriétés respectives de l’acide et de la base se trouvent

neutralisées. On verra plus loin que cette expression de sel neutre a pris

ensuite une autre signification.

On reconnaît le moment où la neutralité est complète, à l'aide des

matières colorantes qui se modifient facilement sous l’influence des

acides ou des bases libres. Ainsi la teinture de tournesol, le sirop de

violettes, la dissolution de la matière colorante du bois de Campêche

(hématine), le curcuma, etc., pourront être employés pour obtenir la

neutralité d’une liqueur, en saisissant le moment où l’acide et la base

auront cessé d’agir sur les réactifs colorés.

La teinture de tournesol est le réactif coloré le plus fréquemment em-
ployé pour reconnaître la présence des acides et celle des bases. 11 est donc

nécessaire de connaître sa composition. Nous empruntons à M. Chevreuî

les considérations suivantes sur ce réactif.

Le tournesol bleu doit être regardé comme un véritable sel résultant

de la combinaison d’une base avec un acide organique qui est rouge. Un
acide rougit le tournesol, parce qu’il isole l’acide rouge qui existe dans

la teinture de tournesol.

Le sulfate de potasse ne réagit pas sur le tournesol, parce que l’acide

sulfurique et la potasse ont une affinité mutuelle assez forte pour que les

principes colorants de la teinture de tournesol ne puissent se combiner avec

la base ou avec l’acide, de manière à former des composés d’une autre

couleur que celle des principes colorants à l’état de pureté. D’où l’on

voit que s’il existait une matière colorante assez énergique pour enlever

l’acide sulfurique à la potasse, le sulfate de potasse, en présence de cette

matière colorante, aurait une réaction acide.

On voit donc que la neutralité d’un sel par rapport aux réactifs colorés

est une propriété qui n’est jamais absolue, mais toujours relative. 11

pourra même arriver que les indications données par les réactifs colorés

soient contradictoires, c’est-à-dire qu’un sel soit neutre relativement à

il. 2
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tel réactif coloré, et acide ou alcalin relativement à tel autre. Ainsi,

J’azotate et l’acétate de plomb, qui rougissent le tournesol, bleuissent l’hé-

matine.

« Un sel absolument neutre, d’après M. Chevreul, serait celui dont

» les principes ne pourraient s’unir aux corps avec lesquels ils se com-
» binaient avant leur union mutuelle.

» Or, la neutralité, considérée d’une manière absolue, ne peut jamais

» s’observer, et les réactifs colorés, employés pour reconnaître la neu-

» tralité des sels, ne peuvent donner que des indications relatives. »

On remarquera pourtant que les réactifs colorés, étant éminemment
sensibles à l’action des acides et des bases, peuvent servir dans un grand

nombre de cas à constater la neutralité des sels, surtout lorsque les bases

et les acides qui se combinent sont également énergiques.

Ainsi, on peut employer des réactifs colorés pour reconnaître la neu-

tralité des sels formée par les acides sulfurique, azotique, acétique,

oxalique, tartrique, citrique, etc., avec la potasse, la soude, l’ammo-

niaque. On peut être assuré qu’il reste encore dans une liqueur une cer-

taine quantité de base ou d’acide à saturer, lorsqu’en combinant un acide

énergique avec une base également énergique, la liqueur présente une

réaction alcaline ou acide aux réactifs colorés.

Si les réactifs colorés peuvent servir à reconnaître la neutralité d’un

sel qui contient un acide et une base également énergiques, ils devien-

nent insuffisants lorsque le sel est formé par la combinaison d’un acide

fort et d’une base faible, ou d’une base forte et d’un acide faible. Ainsi

,

l’acide sulfurique qui forme avec la potasse, la soude, l’ammoniaque,

des sulfates neutres aux réactifs colorés
,
ne produit que des sulfates

acides aux réactifs colorés en s’unissant à l’alumine, au peroxyde de fer,

à l’oxyde de cuivre, etc., qui sont des bases moins fortes que la potasse et

la soude. On considère alors comme neutres les sels dans lesquels le rap-

port entre l’oxygène de l’acide et l’oxygène de la base est le même que

celui que l’on observe dans les sels de même genre qui sont formés par

des bases énergiques et sont neutres aux réactifs colorés.

Ainsi, dans les sulfates neutres de potasse et de soude K0,S0 3 et

NaO,S0 3
,
le rapport de l’oxygène de l’acide à l’oxygène de la base étant

celui de 3:1, on a considéré comme des sulfates neutres tous les sulfates

dans lesquels ce rapport se retrouvait. Les sulfates de cuivre, de mer-

cure, qui ont pour formules : Cu0,S0 3 et Hg0,S0 3
,
sont regardés comme

des sulfates neutres, bien qu’ils rougissent le tournesol.

Lorsque l’acide sulfurique est combiné avec des sesqui-oxydes, c’est-

à-dire avec des bases qui contiennent 2 équivalents de métal pour

3 équivalents d’oxygène, pour que le rapport de l’oxygène de l’acide à

l’oxygène delà base soit toujours celui de 3 : 1, le sel neutre devra

contenir 3 équivalents d’acide et 1 équivalent de base. Les sulfates
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neutres d’alumine, de peroxyde de 1er, de sesqui-oxyde de chrome,

auront donc pour formules :

A1203
,
(SO3

)

3
,

Fe203,(S03
)

3
,

Gr203
,
(SO3

)

3
.

Ce que nous venons de dire pour les sulfates s’applique aux autres

genres de sels. Ainsi l’azotate de potasse (KO,AzO ;V

)
est neutre aux réac-

tifs colorés
;
dans ce sel, le rapport de l’oxygène de l’acide à l’oxygène de

la base est celui de 5 : 1. Ce rapport sert à fixer la neutralité de tous les

autres azotates, qui seront représentés d’une manière générale par la

formule : M0,Az0 5
.

On voit donc que pour déterminer la neutralité d’un sel contenant un

acide et une base inégalement énergiques, les réactifs colorés devenant

insuffisants, on se fonde, pour exprimer la neutralité du sel, sur le rap-

port de l’oxygène de l’acide à l’oxygène de la base. Ce rapport étant une

fois déterminé, on appelle acides ou basiques
,
les sels dans lesquels le

rapport de l’oxygène de l’acide à l’oxygène de la base est plus grand ou

plus petit que celui que l’on a observé dans les sels neutres. Le sel acide

est celui qui contient plus d’acide que le sel neutre; le sel basique, celui

qui en contient moins.

Nous donnerons ici quelques formules de sels neutres acides et

basiques, M représentant 1 équivalent d’un métal quelconque :

Sels neutres M0,S03

Bisulfates MO, (SO 3
)

2

Sesquisulfates M0,(S03
;f)

Sulfates tribasiques (M03),SQ3

Sulfates sexbasiques (M0) 6,S03

Azotates neutres M0,Az05

Azotates bibasiques (M0) 2,Az0 5

Azotates tribasiques (M0) 3,Az05

Carbonates neutres MO,GO2

Bicarbonates MO, (GO2
)

2

Sesquicarbonates (MO) 2
,
(GO2

;

3

Carbonates bibasiques (MO) 2
,GO2

Carbonates sesquibasiques (MO) 3
,
(CO2

)

2

La détermination de la neutralité de toutes les classes de sels ne pré-

senterait pas de difficulté si tous les acides, en se combinant avec les bases

énergiques, pouvaient former des sels neutres aux réactifs colorés. Mais

il existe un certain nombre d’acides faibles qui s’unissent aux bases éner-

giques en plusieurs proportions, et ne peuvent dans aucun cas former de

sels neutres aux réactifs colorés : tels sont les acides silicique, borique, car-

bonique, etc. C’est ainsi que l’acide carbonique peut se combiner avec la
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potasse dans les proportions suivantes : KO,CO 2— KO

j

2
, 3 CO'-'— KO, 2CO-

.

Ces trois sels exerçant une action alcaline sur la teinture de tournesol,

on peut se demander quel est celui que l’on doit considérer comme sel

neutre.

Quelques chimistes regardent KO, (CO2
)

2 comme le carbonate neutre,

parce que dans ce sel les propriétés alcalines de la potasse se trouvent

mieux neutralisées que dans les autres.

Toutefois on représente généralement les carbonates neutres par

MO,CO2
,
parce que cette classe de carbonates est plus stable que celle

qui contient 2 équivalents d’acide pour 1 équivalent de base.

On peut dire d’une manière générale, que dans les cas oùi les réactifs

colorés ne peuvent plus servir à fixer la neutralité d’une classe de sels,

la détermination de la formule du sel neutre présente une grande incer-

titude.

LOIS RELATIVES A LA COMPOSITION DES SELS.

Nous rappellerons ici sommairement les lois qui se rapportent à la

composition des sels, et que nous avons déjà exposées à l’article Equi-

valents chimiques.

On sait que l’on doit à Wenzel la première détermination des nombres

qui représentent les quantités d’acides et de bases qui peuvent se rem-

placer dans les combinaisons salines.

Wollaston donna le premier la démonstration expérimentale de la loi

de Dalton, en prouvant que les quantités d’acides et de bases qui s’a jou-

tent aux sels neutres pour former des sels acides ou basiques sont en

rapport simple avec les proportions qui constituent les sels neutres. Ces

quantités sont toujours des multiples par 1 1/2, 2, 3, à, 5, de la quantité

d’acide ou de base qui se trouve dans le sel neutre.

Richter prouva qu’il existe un rapport constant
,
dans les oxysels d’un

même genre, entre le poids de l’acide et le poids de l’oxygène de la base.

Berzelius alla plus loin que Richter, en démontrant, par des recher-

ches nombreuses et des travaux analytiques de la plus haute importance,

que, pour les sels formés par la combinaison des oxacides avec les bases,

le rapport de l’oxygène de l’acide à l’oxygène de la base est toujours

simple : ce rapport est celui de 3 ; 1 pour les sulfates, de 5 : 1 pour les

azotates, de 2 : 1 pour les carbonates, etc.

Toutefois les travaux de MM. Graliam et Liebig sur les acides polyba-

siques ont prouvé que ces rapports ne sont pas toujours aussi simples

que dans les exemples précédents. En effet, dans les citrates neutres le

rapport de l’oxygène de l’acide à l’oxygène de la base est celui de 1 1 : 3 ;

dans les phosphates, de 5 : 3, etc.

Lorsqu’un sel se combine avec un autre sel pour constituer un sel
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double, la combinaison se fait dans un rapport très simple, qui est

exprimé en général par des équivalents égaux des deux sels. Exemples :

A1203
, (SO

3
)

3+ KO,S03 == alun;

Au2Cl3 -f- ClK = chlorure double d'or et de potassium.

Lorsqu’un sel contient de l’eau de cristallisation, on observe ordinai-

rement un rapport simple entre l’oxygène de l’eau et l’oxygène de l’acide.

On ne peut citer qu’un très petit nombre de cas dans lesquels l’eau de

cristallisation entrerait dans les sels par fraction d’équivalent.

PROPRIÉTÉS PHYSIQUES DES SEES.

Les sels sont presque tous solides. Leur couleur est variable, et dépend

en général de la nature de la base qu’ils contiennent. Les alcalis, les

oxydes terreux et quelques oxydes métalliques forment des sels incolores

lorsque les acides auxquels ils sont unis sont eux-mêmes incolores.

La plupart des oxydes métalliques, comme ceux de cuivre, de fer, de

cobalt, de nickel, de chrome, de platine, etc., donnent des sels co-

lorés. Lorsque l’acide qui entre dans la composition d’un sel est coloré,

comme l’acide chromique et l’acide permanganique, le sel présente une

couleur qui rappelle en général celle de l’acide.

La saveur des sels est souvent caractéristique, et dépend presque tou-

jours de la base. Ainsi tous les sels de magnésie sont amers, ceux d’alu-

mine sucrés et astringents, ceux de plomb sucrés et styptiques. Il peut

arriver cependant que la saveur des sels tienne à la nature de l’acide :

les sultites, les sulfures, les cyanures présentent une saveur et en général

des propriétés organoleptiques qui dépendent surtout de la nature de

J’acide qui les a formés. Certains acides peuvent modifier ou même chan-

ger complètement la saveur d’une base ; ainsi le citrate de magnésie n’a

pas 1a, saveur ordinaire des sels de magnésie.

ACTION* DE LA CHALEUR SUR. DES SEÎ.S,

La chaleur produit sur les sels des effets qui varient avec la nature de

l’acide et celle de la base. Lorsqu’un sel contient beaucoup d’eau de

cristallisation, il entre facilement en fusion, sans perdre cette eau, et

présente ainsi le phénomène de la fusion aqueuse. En continuant à chauf-

fer, l'eau de cristallisation se volatilise, le sel revient à l’état solide et

peut entrer une seconde fois en fusion : il éprouve alors la fusion ignée.

Certains sels soumis à l’action de la chaleur font entendre un pétille-

ment particulier
;
on dit alors qu’ils décrépitent : lorsqu’on jette le sel

marin sur des charbons ardents, il est lancé de tous côtés en produisant

une série de petites détonations.
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Ou â attribué [tendant longtemps la décrépitation à l’expansion subite

de' l’eau contenue entre les cristaux
;
mais il est démontré aujourd’hui

que la volatilisation de l’eau n’est pas la seule cause de la décrépitation,

puisque certains sels décrépitent encore par la chaleur lorsqu’on les a

desséchés pendant longtemps dans le vide, et qu’on a volatilisé ainsi la

petite quantité d’eau interposée entre leurs molécules. La décrépitation

doit être attribuée alors à une répartition inégale de la chaleur entre les

molécules du sel, qui détermine la rupture des cristaux.

Plusieurs sels soumis à l’action de la chaleur deviennent phosphores-

cents et conservent cette propriété après le refroidissement : tels sont le

fluorure de calcium, quelques sulfures, etc.

Quelques sels et certains oxydes jettent une vive lumière lorsqu’on

élève peu à peu leur température; ils manifestent ensuite des propriétés

nouvelles, et sont en général plus difficilement attaqués par les agents de

dissolution. M. Régnault attribue ce phénomène d’incandescence à un

changement subit qui survient dans la chaleur spécifique des corps.

ACTIORT PE L’ÉLECTRICITÉ SUR LES SELS.

Tous les sels sont décomposés par la pile lorsqu’ils sont humectés ou

dissous. L’acide se rend au pôle positif, et la base au pôle négatif.

On peut mettre en évidence ce mode de décomposition au moyen de

l’expérience suivante. On remplit un tube en U d’une dissolution de sul-

fate neutre de potasse à laquelle on a mêlé du sirop de violettes
;
le pôle

positif d’une pile étant plongé dans une des branches du tube, et le pôle

négatif dans l’autre, la liqueur rougit dans la première branche et verdit

dans la seconde. Mais si l’on agite le tube après avoir interrompu le

courant
,
le sulfate neutre se recompose et la dissolution redevient

bleue.

Il arrive souvent que la base du sel soumis à l’action du courant

électrique se trouve décomposée, et que le métal réduit se rend au pôle

négatif, tandis que l’acide et l’oxygène de la base se portent au pôle positif.

M. Faraday, dans ses belles recherches sur les décompositions électro-

chimiques, a été conduit à établir une loi fondamentale dont voici l’énoncé:

Lorsqu'un même courant traverse successivement plusieurs corps différents

pouvant se décomposer sous son influence , les poids des éléments qu il sépare

dans chacun d’eux sont entre eux comme les équivalents chimiques de ces

éléments.

Si, par exemple, les pôles d’une pile viennent plonger dans deux ap-

pareils contenant l’un du chlorure de plomb fondu, l’autre du chlorure

d’argent également fondu, et mis en communication par un corps con-

ducteur, le chlore sera transporté dans chaque appareil du côté du pôle

positif, le plomb et l’argent du côté du pôle négatif, et le rapport entre
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le poids du plomb et le poids de l’argent sera précisément celui qui existe

entre l’équivalent du plomb et celui de l’argent.

Pour établir la loi précédente, M. Faraday avait opéré principalement

sur des sels neutres. M. Edmond Becquerel a démontré que, dans la dé-

composition des sels par un courant électrique, c’est toujours un équiva-

lent d’acide qui se transporte au pôle positif, et la quantité correspon-

dante de base qui se rend au pôle négatif, quelle que soit la composition

du sel.

Lorsqu’une dissolution saline est décomposée par l’électricité, et que

le métal se précipite, on ignore encore, dans l’état actuel de la science, si

l’hydrogène de l’eau décomposée a réduit l’oxyde métallique, si l’oxyde

a été réduit directement par l’électricité, ou bien enfin si l’hydrogène et

l’électricité ont agi simultanément. Il est probable que ces trois cas peu-

vent se présenter suivant la nature des sels et l’intensité des courants

électriques.

En soumettant à l’influence de l’électricité une dissolution saline simple

ou contenant plusieurs sels, on constate que les composés qui se fixent

autour des lames polaires (électrodes) peuvent être de composition très

variable et se combiner entre eux de diverses manières, pour produire

des composés secondaires dont il est quelquefois impossible de pouvoir

fixer à priori la composition. On obtient des produits constants en com-

binant les effets et en disposant les appareils de manière à faire naître ou

à éviter les réactions chimiques.

L’électricité à faible tension a été appliquée dans ces dernières années

parM. Becquerel à la préparation d’un grand nombre de corps cristallisés.

M. Becquerel a pu produire au moyen de l’électricité des cristallisa-

tions de métaux, d’oxydes, de sulfures, de sels insolubles que l’on n’eût

pas obtenues par les procédés ordinaires de cristallisation.

Pour donner une idée de l’importance des travaux de M. Becquerel,

nous croyons devoir réunir ici quelques uns des faits qu’il a découverts.

Métaux cristallisés.

Si l’on verse avec précaution sur une dissolution concentrée de sulfate

ou d’azotate de cuivre de l’eau pure ou de l’eau contenant une petite

quantité de chlorure de sodium, et qu’on plonge un fil de cuivre dans

les deux liquides, en évitant de les mêler, on reconnaît que le bout du
fil qui se trouve dans la dissolution de cuivre se couvre peu à peu de

cuivre, et que l’autre bout s’oxyde. Cette décomposition est due à l’ac-

tion d’un appareil électro-chimique, qui fonctionne en vertu des actions

réciproques des deux liquides et du métal
;
le bout du fil en contact avec

la dissolution de cuivre est le pôle négatif.

Pour obtenir une action longtemps prolongée, qui produise de gros

cristaux, on se sert d’un tube en U (pl . XIX, fig. 1) ,
dont la courbure



î’\ (.ENÉ KALITÉS SUR LES SELS.

est remplie d'argile liumectée. Dans l’une des branches ou verse une

dissolution de sulfate de cuivre, et dans l’autre une dissolution étendue

de chlorure de sodium
;
puis on plonge une lame de cuivre dans chaque

liquide; les deux James sont réunies par un lil métallique. Cet appareil

fonctionne comme le précédent; mais ses elfets durent plus longtemps,

parce que l’argile s’oppose au mélange des liquides.

On finit par obtenir des cristaux octaédriques de cuivre de plusieurs

millimètres de côté. Presque tous les métaux peuvent être obtenus cris-

tallisés par ce procédé
;
certaines cristallisations naturelles de cuivre,

d’argent, etc., ont pu se produire sous des influences analogues.

Silicium.

Le premier appareil employé pour obtenir, non seulement le silicium,

mais encore le glucinium, le zirconium et l’yttrium, consiste en un tube

de verre courbé en U, de 5 millimètres de diamètre, de 1 décimètre de

longueur, dans la courbure duquel on introduit de l’argile humectée par

une dissolution faible de sel marin
;
on place sur l’argile un petit tampon

de coton pour éviter le mélange de l’argile et du liquide.

On verse dans une des branches la dissolution de sel marin, et dans

l’autre branche la dissolution de silice à décomposer, où plonge une

lame de platine. Une lame de zinc est placée dans la branche contenant

beau salée; on établit la communication entre les deux lames au moyen

d’un lil de platine qu'on a soin de ne pas faire plonger dans l’eau, afin de

ne pas affaiblir le courant.

Le second appareil (pl. XIX, fîg. 2) consiste en deux tubes de 3 ou

k millimètres de diamètre et de 1 décimètre de hauteur
;
l’une des extré-

mités de chacun de ces tubes est coiffeè d’un linge maintenu par un fil.

On y introduit sur une longueur d’environ 1 centimètre de l’argile hu-

mectée d’eau salée. Les tubes plongent dans un bocal rempli d’eau salée
;

ils sont maintenus dans cette position par un bouchon qui ferme le bocal.

On verse dans un de ces tubes une dissolution saturée de silice en gelée

dans l’acide chlorhydrique du commerce, qui contient toujours une pe-

tite quantité de fer. On verse dans l’autre tube une dissolution saturée de

sel marin; puis, comme dans l’appareil précédent, on plonge dans cette

dissolution une lame de zinc, et, dans l’autre dissolution, une lame de

platine que l’on fait communiquer avec la première. Il se produit aus-

sitôt, par suite de l’action de l’eau salée sur le zinc, un courant électrique,

dont la direction est telle que la lame de platine est l’électrode négative.

L’action chimique de ce courant décompose l’acide chlorhydrique;

l’hydrogène, se trouvant à l’état naissant, aide à la réduction de la silice;

le chlore de l’acide chlorhydrique, en se transportant sur le zinc, aug-

mente l’énergie de l’action chimique, et par suite celle de l’action décom-

posante du courant.
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La lame de platine se recouvre peu à peu de lamelles cristallines et

brillantes
;
les premières qui se déposent contiennent du fer provenant

de l’acide impur. La petite quantité de fer qui se trouve dans cet acide est

nécessaire pour commencer l’action. Ces lamelles cristallines conservent

leur éclat tant qu’elles restent sous l’influence du courant
;
mais, dès que

le courant cesse d’agir, ou qu’elles se trouvent exposées à l’air, elles

s’oxydent rapidement et se transforment en silice. Pour conserver les

cristaux, on les lave rapidement, on les place sur une feuille de papier

Joseph pour les sécher, et on les introduit dans un tube où l’on fait le

vide, et que l’on ferme ensuite hermétiquement.

Après M. Becquerel, M. Golding Bird s’est servi d’un couple à courant

constant, pour obtenir du silicium cristallisé. Dans cette méthode la so-

lution de silice qui contient la lame négative est introduite dans un tube

de verre fermé par un diaphragme de plâtre à sa partie inférieure, et

plongeant dans une faible solution d’eau salée contenue dans un grand

vase où se trouve une lame de zinc. La communication est établie entre

les deux lames métalliques et l’appareil voltaïque simple au moyen de

fils métalliques.

Nous transcrivons littéralement la description que M. Golding Bird a

donnée lui-même de son procédé.

« A la solution de silice employée par M. Becquerel je substituai une

» solution de fluorure de silicium dans l’alcool.

» Ayant rempli le plus petit tube de l’appareil décomposant avec cette

» solution, et établissant la communication avec la batterie, il se dégagea

» des bulles abondantes d’hydrogène sur la surface négative du platine,

» ce qui continua pendant huit ou dix heures. Le platine parut alors

» terni, et, au bout de vingt-quatre heures, un dépôt abondant de sili-

» cium s’était fixé sur le platine, à la surface duquel il adhérait fortement.

» Autour du silicium réduit et suspendu dans le liquide était un nuage

» dense de silice gélatineuse. En enlevant promptement la lame de pla-

» tine, la plongeant dans l’eau, et la pressant entre deux feuilles de pa-

» pier joseph, je la desséchai, afin d’enlever la partie adhérente. Le

» silicium était presque noir et granulaire
;
vu sous une lentille, il pré-

» sentait une tendance à la forme cristalline
;

il n’était pas déposé sur le

)> platine d’une manière confuse et irrégulière, mais en stries longitudi-

» nales, qui paraissaient suivre la direction de certaines lignes produites

» à la surface de la lame de platine par le décapage qui avait été fait

» avec du sable fin et un morceau de liège.

» Le silicium ainsi obtenu devient d’un blanc de neige lorsqu’il est

» brûlé à la flamme d’une lampe à alcool, et se détache du platine en

» étincelles légères, en se changeant en acide silicique. Il n’est pas très

» facile de l’oxyder en entier; l’acide silicique qui se produit garantissant

» le silicium de l’influence oxydante de l’air, même à une température
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» rouge. Une portion du silicium détachée du platine ne parait pas so-

» lubie dans l’acide chlorhydrique; mais lorsque le platine lui-même,

» avec le silicium qui y adhère fortement, est plongé dans l’acide, il en

» résulte une action lente; des bulles d’hydrogène se dégagent de la sur-

» face du platine, le silicium disparaît très lentement
;
la solution étant

» probablement produite par la formation d’un simple circuit voltaïque

» dont le silicium et le platine forment les deux métaux et l’acide le

» fluide excitant. »

Le zirconium et l’aluminium peuvent être isolés par la méthode qui a

été appliquée à la préparation du silicium.

Magnésium.

On peut obtenir le magnésium en suivant la méthode indiquée pour

le silicium, ou celle de M. Golding Bird, qui n’est, comme on l’a vu,

qu’une modification du procédé de M. Becquerel, avec addition d’un

couple.

Lorsqu’on verse dans la branche négative de l’appareil électro-chi-

mique simple une dissolution saturée de chlorure de magnésium, et

dans la branche positive une dissolution de chlorure de sodium, et qu’on

met ensuite ces deux branches en relation, au moyen de lames de platine,

avec une pile à auges de 30 à 60 éléments, on n’obtient pas de magné-

sium, mais on trouve dans la branche négative de la magnésie et de la

soude.

Si l’on ajoute à la solution de chlorure de magnésium un dixième en-

viron de son poids de protochlorure de fer, il se dépose du fer métalli-

que, qui ne se combine pas avec le magnésium, comme il se combinait

dans l’expérience précédente avec le silicium, le zirconium, le glucinium.

Mais lorsqu’on opère avec du chlorure de magnésium préparé dans une

bassine d’argent, ce chlorure renferme une petite quantité de chlorure

d’argent, qui est décomposé par le courant électrique
;

il se forme sur la

lame négative un dépôt gris, puis des tubercules de même couleur, enfin

des cristaux octaédriques d’un blanc argentin qui possèdent toutes les

propriétés du magnésium. Le dépôt gris paraît être un alliage d’argent

et de magnésium, tandis que les tubercules, qui prennent un brillant

métallique sous le brunissoir, sont du magnésium pur. On voit donc que

la présence de l’argent a déterminé la réduction du chlorure de magné-

sium, et que cette réduction a continué lorsque tout le chlorure d’argent

a été décomposé. Cette expérience ne réussit pas constamment, ce qui

dépend de causes qui n’ont pas encore été bien appréciées.

Les expériences de M. Becquerel ont été faites avec des piles à auges

de 30 ou de 60 éléments, chargées avec une solution faible de sel marin,

et dont chaque élément présentait une surface de 16 centimètres carrés.

Pour diminuer l’intensité du courant, M. Becquerel s’est servi d’un en-
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tonnoir de verre dont le bec, de 1 décimètre de long, contenait de l’argile

légèrement humectée. L’entonnoir renfermait la dissolution de chlorure

de magnésium, et son extrémité plongeait dans la dissolution de sel

marin.

En opérant comme M. Golding Bird, on n’a besoin que d’un seul

couple.

Préparation des sulfures simples et des sulfures doubles.

Le tube en U, précédemment décrit, sert à préparer des sulfures cris-

tallisés
;
mais au lieu d’employer un seid tube, on en réunit plusieurs,

de manière à former une pile.

Dans l’une des branches de chaque tube, on met une dissolution de

monosulfure de potassium
;
dans l’autre, une dissolution d’azotate de

cuivre
;
puis on plonge dans la première dissolution une lame d’argent,

et dans l’autre une lame de cuivre. En augmentant suffisamment le

nombre des tubes, et humectant l’argile avec la solution d’azotate de

cuivre pour faciliter le passage de l’électricité, le courant acquiert bientôt

une telle intensité, que souvent on est obligé de diminuer le nombre

des couples pour préserver de toute décomposition les corps que l’on

veut préparer.

En employant un appareil composé d’une douzaine de tubes, on voit

au bout de cinq à six heures des cristaux de cuivre sur les lames de

cuivre, et sur les lames d’argent des cristaux octaédriques de sulfure

d’argent.

Quand l’appareil a fonctionné pendant quinze jours sans interruption,

les lanies d’argent se trouvent entièrement transformées en sulfure d’ar-

gent sans que leur forme soit changée; toutefois leur volume est aug-

menté, et les cristaux de sulfure sont semblables à ceux que présentent

quelquefois les pièces d’argent qui ont séjourné dans des fosses d’aisances.

Exposé d’une méthode générale pour obtenir cristallisés divers corps insolubles,
tels que le soufre, les sulfates et les carbonates de baryte, de plomb, etc.

L’appareil que l’on emploie pour former simultanément des sels mé-
talliques, terreux, insolubles, se compose de deux bocaux réunis par un
tube recourbé, rempli d’argile humide (pl. XIX, fig. 3). Dans l’un des

bocaux, on verse une dissolution de sulfate de cuivre, dans l’autre de

l’alcool, et l’on humecte l’argile avec une solution saturée d’azotate de

potasse; une lame de plomb est plongée dans l’alcool, une lame de cuivre

dans le sel de cuivre : les deux lames sont mises en communication par

un fil métallique.

Le sulfate de cuivre ne tarde pas à être décomposé par le courant

électrique qui résulte des actions mutuelles des différents corps mis en

présence. Du cuivre réduit se dépose sur la lame de cuivre; l’oxygène et



l’acide sulfurique se transportent du côté de la lame de plomb
;
dans ce

cas il ne se forme pas de sulfate de plomb, mais une grande quantité de

cristaux octaédriques d’azotite de plomb, et quelquefois, suivant l’inten-

sité du courant, des cristaux d’azotate de plomb. Ces résultats prouvent

que l’acide sulfurique, en traversant l’argile, décompose l’azotate de po-

tasse, se combine avec la potasse, tandis que l’acide azotique devenu libre

se porte sur le plomb.

L’expérience suivante montre le parti que l’on peut tirer de ce genre

d’action pour former divers composés.

Si l’on substitue à l’alcool une dissolution alcoolique de sulfocarbo-

nate de sulfure de potassium, sans rien changer à l’appareil, cette disso-

lution, qui se décompose peu à peu à l’air, se trouve dans des circon-

stances favorables pour que de faibles actions électro-chimiques apportent

des changements dans l’état de combinaison de ses molécules.

Par suite des effets électriques résultant des diverses réactions chimi-

ques, le plomb devient le pôle positif, et le cuivre le pôle négatif. Le

cuivre réduit se dépose sur la lame de cuivre; l’oxygène et l’acide sulfu-

rique sont transportés vers le plomb
;

l’acide sulfurique décompose

l’azotate de potasse dont l’argile est imprégnée, de sorte que l’oxygène

et l’acide azotique passent seuls dans la solution de sulfocarbonate dont

les éléments sont oxydés en partie et en partie séparés.

Il se forme d’abord du carbonate de potasse, qui cristallise sur les

parois du vase, du sulfate de potasse, du sulfate et du carbonate de

plomb, du sulfocarbonate de potassium et de plomb en cristaux acicu-

laires, enfin du soufre qui cristallise sur la lame de plomb en octaèdres

semblables aux cristaux de soufre naturel. Dans l’espace d’un mois, ces

cristaux acquièrent quelquefois plus de 1 millimètre de côté.

Les produits varient avec le degré de concentration de la dissolution,

et probablement aussi avec l’intensité du courant. Avec une solution al-

coolique de sulfocarbonate étendue d’eau, on obtient peu de soufre et

une grande quantité de sulfocarbonate de potassium et de plomb.

Ces différences dans les résultats dépendent de l’intensité du courant,

des proportions des corps mis en présence, des variations que subissent

leurs affinités mutuelles, suivant la conductibilité des liquides et l’énergie

de l’action chimique qui produit le courant.

Dans les expériences précédentes, l’acide sulfurique ne détruit la com-

binaison de la potasse avec l’acide azotique qu'à cause du peu d’énergie

de l’action électro-chimique. En effet, lorsque cette action est considé-

rable, tous les acides indistinctement sont transportés au pôle positif.

Le courant électrique dont on s’est servi dans l’expérience précédente

provenait de l’action mutuelle des deux liquides mis en relation au moyen

de l’argile humide, et de l’action chimique du sulfocarbonate sur le métal

qui plonge dans sa dissolution.
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Quand la première action est assez énergique, la seconde devient inu-

tile; mais si l’une et l’autre sont faibles, et si les courants qui en résul-

tent sont dirigés dans le même sens, leur réunion devient indispensable

pour la production des effets électro-chimiques.

Il arrive souvent que ces deux courants sont si faibles, que la réduction

de l’oxyde de cuivre n’a point lieu
;
il ne se produit plus aucun effet, et il

est inutile de pousser plus loin l’expérience: il faut nécessairement chan-

ger l’appareil.

Lorsque la lame qui plonge dans le liquide actif est d’or ou de platine,

au lieu d’être de plomb ou de cuivre, on n’a plus que les effets électri-

ques résultant de l’action chimique des deux liquides l’un sur l’autre.

Il serait à désirer qu’on opérât toujours sur des solutions qui exer-

çassent les unes sur les autres des actions chimiques pouvant donner

naissance à des courants suffisamment énergiques. On pourrait ainsi étu-

dier facilement les phénomènes de décomposition et de recomposition qui

s’opèrent indépendamment de la réaction des éléments transportés sur

les métaux qui les reçoivent. On supplée au défaut de réaction des li-

quides, en opérant avec l’appareil suivant, qui évite l’action de ces élé-

ments sur l’électrode.

Cet appareil est composé de trois bocaux A, A', A", rangés sur la

même ligne, à peu de distance les uns des autres (pl. XIX, fig. ù).

Le premier est rempli d’une solution d’azotate ou de sulfate de cuivre
;

le second, de la dissolution de la substance sur laquelle on veut opérer;

le troisième contient la solution acide ou saline sur laquelle doit agir le

métal oxydable qu’on y plonge, et d’où résulte le courant électrique.

A communique avec A' au moyen d’un tube de verre recourbé abc
,

rempli d’argile humectée d’une solution dont la nature dépend de l’effet

que l’on veut produire dans A'. A' et A" communiquent au moyen d’une

lame de platine ou d’or a' b' c '

.

On plonge dans A une lame de cuivre poli, et dans A" une lame de

zinc; on réunit ces deux lames au moyen d’un fil de cuivre; enfin on

met dans A' un tube de sûreté tt pour connaître la pression intérieure

quand il se dégage îles gaz. D’après cette disposition, qui est la plus

avantageuse pour produire des effets électro-chimiques, l’appareil fonc-

tionne au moyen du couple voltaïque ZC.

On conçoit que le bout de la lame de platine ou d’or qui se trouve dans

la solution du bocal A' soit le pôle positif d’un appareil simple, dont

faction est lente et continue. Toutes les opérations électro-chimiques

s’effectuent donc autour de cette base, puisque c’est sur elle que se ren-

dent l’oxygène et l’acide résultant de la décomposition du sel métallique

qui se trouve en A.

Supposons que dans le bocal À on mette une dissolution de sulfate de

cuivre
;
dans le bocal A', une dissolution de sulfocarbonate de potassium ;
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dans le tube intermédiaire, de l’argile humectée d'une dissolution saturée

d’azotate de potasse, et dans le bocal A", de l’eau salée dans laquelle

plonge une lame de zinc.

Aussitôt que le circuit est fermé, le sulfate de cuivre est décomposé
;

l’oxygène se rend versa', ainsi que l’acide sulfurique qui, en passant dans

le tube abc
,
déplace l’acide azotique. Ce dernier acide passe avec l’oxy-

gène dans A'
;

la présence de ces deux corps détermine alors les chan-

gements indiqués précédemment, en exceptant toutefois ceux qui se

rapportent à l’oxyde de plomb.

Il convient souvent de placer entre A et A' un quatrième bocal, dans

lequel on met une dissolution saline qui doit être décomposée par l’acide

sulfurique; de cette manière les effets produits dans le bocal A' ne sont

pas interrompus quand tout le sel contenu dans l’argile est décomposé.

Ainsi, pour porter un acide à l’état naissant dans A', il suffit de placer

dans l’argile une dissolution qui laisse dégager cet acide sous l’influence

de l’acide sulfurique provenant de la décomposition du sulfate de cuivre.

S’il s’agit au contraire de porter dans A' de l’hvdrogène ou un élément

électro-négatif, il faut renverser les moyens de communication, et mettre

a'b'c' à la place de abc
,
et réciproquement.

Enfin, si l’on remplace la lame de platine par une lame d’un métal

oxydable, il se forme dans la dissolution intermédiaire un oxyde qui, se

trouvant à l’état naissant, concourt à la formation de nouveaux produits.

Voici les résultats de plusieurs expériences :

1° On verse dans le bocal A' une dissolution alcoolique de sulfocarbo-

nate de potassium
;
dans le bocal A une dissolution de sulfate de cuivre

;

l’argile du tube abc est humectée d’une dissolution d’azotate de potasse.

Vingt-quatre heures après, la réaction de l’oxygène et de l’acide azo-

tique sur la dissolution de sulfocarbonate est déjà sensible
;
on aperçoit

sur le bout a' de la lame de platine les produits indiqués ci-dessus, c’est-

à-dire des cristaux de soufre et de carbonate neutre de potasse.

2° Le même appareil sert à constater la présence de l’acide azotique et

celle de l’acide chlorhydrique dans une dissolution quelconque, même
lorsque ces deux acides s’y trouvent en très petite quantité. On remplace

la lame de platine a'b'c' par une lame d’or; on met dans le bocal A une

dissolution de cuivre; dans le bocal A' et le tube abc
,
une dissolution du

composé qui est supposé renfermer les deux acides en combinaison avec

des bases. Dès que l’appareil fonctionne, l’acide sulfurique chasse de

leurs combinaisons les deux acides qui se portent, avec l’oxygène prove-

nant de l’oxyde de cuivre, sur le bout a' de la lame d’or
;
le métal est

dissous par Veau régale, qui prend ainsi naissance dans la liqueur.

3° On remplit le bocal A' d’une dissolution de sulfite de potasse, et l’on

remplace la lame d’or a'b'c' par une lame de cuivre. L’oxygène et l’acide

azotique se rendent à l’extrémité a' qui est toujours le pôle positif
;

1 acide
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azotique s’empare de la potasse du sulfite, et l’acide sulfureux devenu

libre se combine avec l’oxyde de cuivre, qui se forme en même temps
;
le

sulfite de cuivre forme avec le sulfite de potasse un composé qui cristal-

lise en beaux octaèdres. L’acide azotique qui continue à arriver finit par

décomposer ce sulfite douille
;

il se dégage alors du gaz acide sulfureux,

et il se forme du sulfate et de l’azotate de potasse. Le sulfite de cuivre se

précipite en cristaux transparents d’un rouge vif.

Pliospîmie «Se n*r.

Pour préparer le phosphate de fer, on remplit d’argile humide la cour-

bure d’un tube en U; dans.une des branches on verse une dissolution de

phosphate de soude, et dans l’autre une dissolution de sulfate de cuivre
;

on plonge dans la première une lame de cuivre, et dans la seconde une

lame de fer
;
on fait communiquer les deux lames par la partie supé-

rieure.

Le fer étant attaqué, il se produit un courant qui rend le cuivre néga-

tif; le sulfate de cuivre est décomposé, et le cuivre se dépose sur la lame

de même métal, tandis que l’oxygène et l’acide sulfurique se transpor-

tent dans l’autre branche.

L’oxygène oxyde le fer; l’acide sulfurique décompose le phosphate de

soude, et met l’acide phosphorique en liberté
;

il se forme ainsi du sul-

fate de soude qui reste dissous, et du phosphate de fer qui se dépose sur

la lame de fer, sous la forme de petits tubercules cristallins blanchâtres,

qui deviennent d’un beau bleu en subissant l’action prolongée de la pile,

ou en restant exposés à l’air. Ces tubercules présentent les mêmes pro -

priétés que le phosphate bleu naturel.

Si l’on accélérait l’action en mettant la lame de fer en communication

avec le pôle positif d’une pile d’un certain nombre d’éléments, et la lame

de cuivre avec l’autre pôle, on obtiendrait du phosphate de fer ordinaire.

La lenteur de la réaction est donc la condition indispensable de la for-

mation du phosphate bleu.

On conçoit que le phosphate bleu de Saint-Yrieix, ainsi que celui des

gisements du même genre, ait pu se former dans des circonstances ana-

logues à celles que réalise l’appareil précédent.

smospImK* «rasit*îiO!îiaqs:e es «le magnésie.

Les procédés électro-chimiques permettent d’obtenir le phosphate ans-

moniaco-magnésien cristallisé. Dans la branche d’un tube en U qui est

destinée à être mise en relation avec le pôle négatif au moyen d’une lame

de platine, on verse de l’urine fraîche; on met du chlorure de magné-

sium dans l’autre branche, qui communique avec le pôle positif au

moyen d’une lame de platine; l’eau est décomposée, et le dégagement
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d’hydrogène est à peine sensible, parce que ce gaz réagit sur l'azote des

matières animales pour former de l’ammoniaque.

Le chlorure de magnésium est également décomposé; la magnésie

passe dans l’urine, où elle donne naissance à du phosphate ammoniaco-
magnésien, qui cristallise sur la lame de platine, en prismes droits à base

rhomboïdale, comme dans les calculs urinaires.

En substituant du chlorure de sodium au chlorure de magnésium, il

se forme une grande quantité de phosphate ammoniaco-sodique.

On peut obtenir le phosphate ammoniaco-magnésien en remplaçant

l’urine par une dissolution de phosphate d’ammoniaque et en opérant

comme ci-dessus. La magnésie est transportée dans le tube négatif, et y
forme un phosphate double de magnésie et d’ammoniaque, qui se préci-

pite peu à peu. Si le phosphate d’ammoniaque est dissous dans l’acide

azotique, la cristallisation s’opère sans difficulté, et commence dès que

l’acide est saturé.

Oxydes métalliques cristallisés.

On obtient par les méthodes électro-chimiques différents oxydes cris-

tallisés
;
nous indiquerons d’abord le procédé que l’on suit pour produire

le protoxyde de cuivre (pi. XIX, fig. 5).

On introduit du deutoxyde de cuivre dans une éprouvette à pied que

l’on remplit d'une solution saturée d’azotate de cuivre. On y plonge

ensuite une laine de cuivre, de manière qu’elle soit en contact avec le

deutoxyde, et l’on ferme l’éprouvette hermétiquement. Au bout de quel-

ques jours, on commence à apercevoir sur la lame de cuivre de petits

cristaux octaédriques, brillants, d’un rouge foncé, de protoxyde de cui-

vre. Ces cristaux s'accroissent peu à peu.

Les effets produits varient avec la quantité de deutoxyde de cuivre

que contient l’éprouvette. Si l’oxyde est en grand excès, il y a d’abord

production et cristallisation de protoxyde; la dissolution se décolore peu

à peu; on voit bientôt apparaître sur les parois intérieures du tube des

cristaux d’azotate d’ammoniaque.

À ce moment, la liqueur ne renferme plus qu’une solution saturée de

ce sel
,

et seulement des traces de cuivre. Quelquefois la dissolution

d’azotate d’ammoniaque ne cristallise qu’après un temps assez long. La

réaction s’effectue sans le contact de l’air, puisque l’éprouvette est hermé-

tiquement fermée
;
l’ammoniaque a dû être formée aux dépens de l’hy-

drogène de l’eau et de l’azote de l’acide azotique.

Lorsque le deutoxyde est en quantité très faible, les cristaux de pro-

toxyde se forment également sur la lame de cuivre; mais ils perdent

graduellement leur éclat, et finissent par éprouver une altération qui

s’arrête à un certain point; la liqueur reste toujours colorée. L’expérience

est alors terminée, et le temps n’apporte plus aucun changement dans la
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dissolution. Quelle que soit la durée de l’expérience, il ne se dégage

aucun gaz.

Les effets électro-chimiques qu’on obtient au moyen de cet appareil

doivent être attribués aux actions que la dissolution d’azotate de cuivre

exerce sur le cuivre métallique et sur l’oxyde de cuivre, avec lesquels

elle tend à former un azotate basique.

Avec une dissolution de sulfate de cuivre, on peut obtenir des cristaux

de protoxyde, mais avec moins de rapidité que dans la méthode précé-

dente. Dans les galeries des mines de pyrites cuivreuses, où il existe très

fréquemment du sulfate de cuivre, et quelquefois du cuivre métallique,

on conçoit qu’il puisse se former des cristaux de protoxyde de cuivre

dans des conditions analogues à celles que nous venons de décrire.

Action des courants électriques faibles sur les composés insolubles.

En disposant du carbonate d’argent, de l’eau distillée et une lame de

plomb, comme dans l’expérience précédente, le carbonate ne tarde pas à

être décomposé. L’argent réduit reste adhérent au verre et forme en

divers endroits une surface continue et brillante comme si le verre était

argenté. La lame de plomb se recouvre de carbonate de plomb hydraté

en petites lamelles nacrées.

En opérant avec une lame de cuivre ou de fer, le carbonate d’argent

est aussi décomposé, et plus rapidement encore qu’avec le plomb. Une

partie de l’acide carbonique se dégage
;
l’autre forme du carbonate de

cuivre
,
qui est d’abord vert

,
et qui se change peu à peu en carbonate

bleu sous la forme de cristaux microscopiques.

L’argent métallique résultant de la décomposition du caibonate est

mêlé de très petits cristaux de protoxyde de cuivre, provenant probable-

ment de la décomposition du carbonate de cuivre nouvellement formé

et de celui qui se trouvait dans le carbonate d’argent.

Les silicates des métaux dont les oxydes sont facilement léductibles

sont également décomposés quand on les met en présence de l’eau et

d’une lame d’un métal oxydable. Nous citerons particulièrement les sili-

cates de cuivre, d’argent et de plomb.

Nous croyons avoir donné ici une idée suffisante des procédés ingé-

nieux employés par M. Becquerel pour faire cristalliser les ( omposés

insolubles
;
nous renvoyons pour plus de détails aux ouvrages que ce

savant a publiés sur l’électro-chimie. Nous aurons d’ailleurs occasion de

parler plus loin de plusieurs minéraux, tels que la malachite, qui ont été

reproduits par M. Becquerel.

Action des métaux sur les dissolutions salines.

Lorsqu’on plonge dans une dissolution saline contenant un métal des

quaire dernières sections un métal appartenant à l’une de ces sections et

n. 3
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ayant plus d’affinité pour l’oxygène que celui qui est dans la dissolution,

ce métal se substitue en général cà celui du sel et le précipite.

Ordinairement le métal précipité s’attache au métal précipitant, avec

lequel il forme un élément de pile qui détermine la décomposition com-

plète du sel Le métal, en se déposant lentement, affecte quelquefois de

belles formes cristallines.

La cristallisation la plus remarquable dans ce genre est Yarbre de

Saturne
,
qu’on obtient en plaçant une lame de zinc dans une dissolution

d’acétate de plomb. On verse dans un flacon à large col de l’eau con-

tenant la trentième partie de son poids d’acétate de plomb, et à

laquelle on ajoute un peu d’acide acétique. On introduit dans le flacon

un morceau de zinc attaché à un bouchon avec des fds de laiton ou de

cuivre. Bientôt le zinc et les fds de laiton se recouvrent de lames de

plomb brillantes et très longues.

On donne le nom déarbre de Diane à la cristallisation que l’on obtient

en précipitant un sel d’argent par le mercure. Le corps qui cristallise

est un amalgame d’argent.

ACTION HYGROMÉTRIQUE DE D’AIR SUR DES SEDS.

Les sels qui attirent l’humidité lorsqu’on les expose au contact de l’air,

et qui deviennent liquides en se dissolvant dans l’eau qu’ils absorbent,

sont appelés sels déliquescents. Tous les sels très solubles sont déliques-

cents dans un air saturé d’humidité.

Il existe au contraire des sels qui cèdent à l’air, en totalité ou en par-

tie, leur eau de cristallisation, on les nomme sels efflorescents.

11 peut arriver cependant que certains sels anhydres et fondus devien-

nent efflorescents en attirant l’humidité de l’air. Ainsi le sulfate de soude

fondu absorbe de l’eau au contact de l’air, et tombe en poussière
;

il

reste sous cette forme, parce que le sulfate de soude hydraté n’est pas

déliquescent.

Quelques sels efflorescents, tels que le sulfate de soude cristallisé,

perdent à l’air toute leur eau de cristallisation, tandis que d’autres,

comme le carbonate de soude, en conservent toujours une certaine quan-

tité, quel que soit le degré de sécheresse de l’atmosphère.

ACTION DE D’EAU SUR DES SEDS.

La solubilité des sels dans l’eau est très variable.

Certains sels, tels que le sulfate de baryte, le phosphate de chaux, etc.,

sont insolubles
;
d’autres sels exigent souvent moins de leur poids d’eau

pour se dissoudre.

Les sels qui sont anhydres et qui peuvent former des hydrates solides
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avec l’eau, développent en général de la chaleur lorsqu’on les met en

contact avec ce liquide. Tel est le chlorure de calcium fondu.

Les sels qui ne se combinent pas avec l’eau, ou ceux qui contiennent

toute l’eau de cristallisation qu’ils peuvent prendre, produisent au con-

traire du froid en se dissolvant dans l’eau : tels sont le chlorure de

potassium
,
l’azotate d’ammoniaque, le sulfate de magnésie, le chlorure

de calcium cristallisé.

Une absorption de chaleur se fait par cette même cause dans le premier

cas; néanmoins la chaleur développée par la combinaison est assez intense

pour que l’on constate le plus souvent une élévation de température.

Le froid produit est d’autant plus grand que la dissolution est plus

rapide; aussi remplace-t-on souvent l’eau par les acides étendus, qui

dissolvent plus promptement les sels hydratés.

Oh obtient un froid plus intense en mélangeant les sels hydratés avec

de la glace pulvérisée ou mieux avec de la neige. Cela s’explique aisé-

ment, car la glace ou la neige absorbent en fondant une quantité consi-

dérable de chaleur.

Tous ces mélanges sont appelés mélanges frigorifiques. Voici la compo-

sition de ceux qu’on emploie le plus souvent :

Mélanges., de sels et d’eau.

Chlorhydrate d’ammoniaque cristallisé . . 5 p. \

!

Azotate de potasse 5

Eau 16

Azotate d’ammoniaque 1

Carbonate de soude 1

Eau 1

Azotate d’ammoniaque 1

Eau 1

Mélanges de sels et d’acides étendus

d’eau.

Sulfate de soude 3 p.

Acide azotique étendu 2

)

Abaissement

du thermomètre .

de -f 10° à — 12 u

de -4- 10° à — 13u

de -J-
10° à — 15

1'

Abaissement

du thermomètre.

de -f 10° à — 16°

Sulfate de soude

Acide sulfurique étendu d’eau
•

Sulfate de soude

Acide chlorhydrique

Sulfate de zinc pulvérisé

Acide chlorhydrique du commerce . . . .

5 )
de -f 10° à — 16°

8 )

5
de -f 10° à — 17°

1
)

i J

de + 10° à — 7“
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Mélanges de neige et de sel ou d’acide étendu

ou d’alcali.

Abaissement

du thermomètre.

Neige. .

Sel marin

Neige

Chlorure de calcium hydraté

Neige

Potasse.

Neige

Acide sulfurique étendu

1 p.

1

3

Ix

3

A

1

1

de 0° à — 17°

de 0° à — 28°

de 0° à — 28°

de — 6° à — 15°

L’affinité des sels pour l’eau peut être mesurée en évaluant les quan-

tités de sels qui se dissolvent dans un même poids d’eau.

On se fait une idée plus juste des affinités respectives des sels et de

l’eau, en comparant les retards qu’apportent les différents sels dans le

terme d’ébullition de l’eau (Gay-Lussac). C’est ce qu’indique le tableau

suivant (M. Legrand) :

NOMS DES SELS.

Quantités île sels

pour 100 parties d’eau

au point

de saturation.

Retard

du

point d’ébullition.

Chlorate de potasse 61,5
O

A,

2

Chlorure de baryum 60,1 A,

A

Carbonate de soude l\ 8,5 A,

6

Chlorure de potassium 59,U 8,3

Chlorure de sodium Al,

2

8,

A

Chlorhydrate d’ammoniaque .... 88,9 1A,2

Azotate de potasse 335,1 15,9

Chlorure de strontium 117,5 17,8
Azotate de soude 22A,8 21,0

Carbonate de potasse 205,0 35,0
Azotate de chaux 362,2 51,0

Chlorure de calcium ........ 325,0 79,5

L’abaissement du point de congélation d’une dissolution saline au-

dessous de 0° est sensiblement proportionnel à la quantité du sel que l’eau

tient en dissolution; il ne dépend pas de la solubilité du sel et paraît

augmenter avec le nombre qui représente l’équivalent chimique de ce sel.

L’eau qui contient un sel ou tout autre corps en dissolution possède

un maximum de densité, de même que l’eau pure. Le point où l’on ob-

serve ce maximum de densité s’abaisse au-dessous de -j- A0 d’un nombre

de degrés qui est proportionnel à la quantité de matière étrangère que

l’eau renferme. Ce point est souvent inférieur au point de congélation de

la dissolution
;
pour constater le maximum de densité, on place la disso-

lution dans les conditions où elle se maintient liquide au-dessous de son
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point décongélation : on voit alors le liquide se dilater par le refroidisse-

ment à partir du point qui correspond au maximum de densité.

(M. Despretz.)

On dit que l’eau est saturée d’un sel à une température donnée,

lorsqu’elle ne peut plus dissoudre la plus petite quantité de ce sel à cette

même température. Une eau mère qui a laissé déposer des cristaux en se

refroidissant, une dissolution longtemps agitée avec un excès d’un sel

en poudre, doivent être considérées comme saturées.

Une eau saturée d’un sel peut dissoudre un nouveau sel.

L’eau saturée d’azotate de potasse peut dissoudre encore une quantité

considérable de sel marin, et même une certaine quantité d’un troisième

ou d’un quatrième sel, pourvu que l’action mutuelle de ces divers sels

ne produise pas d’autres composés qui se précipiteraient. Une dissolution

saturée d’un sel en laisse quelquefois déposer une certaine quantité

lorsqu’elle dissout un nouveau sel
;
c’est ainsi qu’une eau chargée de

nitre laisse précipiter une partie de ce sel lorsqu’on l’agite avec du

chlorure de potassium.

Plusieurs opérations industrielles et quelques analyses sont fondées sur

la propriété que possède l’eau chargée d’un sel de dissoudre plusieurs

autres sels.

Les variations de température modifient le pouvoir dissolvant de l’eau
;

les quantités de sel que l’eau peut dissoudre augmentent en général avec

la température. Il existe cependant quelques sels plus solubles dans l’eau

froide que dans l’eau chaude
;
en voici les noms :

Sulfate de cérium, sulfate de lanthane, butyrate de chaux, phospho-

vinates de baryte et de chaux, phosphoglycérate de chaux, aconitate de

chaux, stannate de soude, carbonate de magnésie (magnésie blanche),

saccharate de chaux, sulfate de soude.

Détermination de la solubilité des sels.

On détermine la solubilité des sels en saturant une même quantité

d’eau des différents sels, et recherchant les quantités de ces sels qui se

trouvent en dissolution. On obtient, d’après Gay-Lussac, une dissolution

parfaitement saturée, par deux procédés différents :

1° En faisant chauffer l’eau avec un excès de sel et la laissant refroidir

jusqu’à la température pour laquelle on cherche la solubilité.

2° En mettant dans l’eau froide un grand excès de sel, et en élevant

graduellement la température.

Dans ces deux procédés, il faut maintenir constante la température

finale pendant deux heures au moins. Gay-Lussac s’est assuré que ces

deux méthodes donnent les mêmes résultats.

On détermine ensuite les quantités de sels dissous aux différentes tempé_

ratures à l’aide d’un ballon de la capacité de 150 à 200 centimètres cubes,
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et dont Je col a une longueur de 15 à 20 centimètres. Ce ballon est pesé

vide, rempli au quart de la dissolution saline, puis pesé de nouveau.

Pour évaporer l’eau, on prend le ballon par le col avec des pinces, et

on le tient au-dessus d’un fourneau allumé, sous un angle d’environ 45°,

pour éviter que le sel ne soit projeté au dehors
;
on agite continuellement

pour favoriser l’ébullition et prévenir les soubresauts. Lorsque la masse

saline est desséchée, et qu’il ne s’en dégage plus de vapeur d’eau à une

température voisine de la chaleur rouge, on souffle dans le matras avec

un tube de verre adapté à un soufflet pour en chasser la vapeur aqueuse
;

on laisse refroidir le matras et on le pèse.

On connaît ainsi les quantités de sel et d’eau qui formaient la dissolu-

tion, dont on représente la composition en supposant la seconde de ces

deux quantités égale à 100.

Quelques sels se décomposent par la dessiccation : tels sont les chloru-

res de magnésium et d’aluminium, l’azotate de chaux, la plupart des sels

ammoniacaux, etc. On obtient alors la quantité de sel anhydre qui se

trouve dans un poids connu de leur dissolution saturée, en déterminant

par l’analyse la quantité de base ou d’acide contenue dans la liqueur.

C’est ainsi que la solubilité des chlorures de magnésium et d’aluminium

peut être mesurée en décomposant leur dissolution par l’azotate d’argent

en excès, et pesant le chlorure d’argent produit.

Le tableau suivant indique la solubilité des principaux sels déterminée

par Gay-Lussac :

Température.
Sel dissous

par 100 p. d’eau.

Chlorure de potassium

Chlorure de baryum anhydre. .

Chlorure de baryum cristallisé.

Chlorure de sodium

Sulfate de potasse .......

o

/ 0,00 29,21

1 19,35 3/1,53

) 52,39 Zl3,59

|
79,58 50,93

\ 109,60 59,26

f 15,6/i 3/i,86

j
Zl9,31 Zl3,8Zi

j
7/i,89 50,9/i

\105,/t8 59,58

/ 15,6/i Zl3,50

\ /|9,31 ...... 55,63

j
7/1,89 65,51

\105,48 77,39

f 13,89 35,81

I 16,90 ...... 35,88

j
59,93 37,l/i

V'109,73 40,38

f 12,72 10,57

) Zl9,08 16,91

63,90 19,29

\101,50 26,33
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Température.
Sel dissous

par 100 p. d’eau.

S

1^58 32,75

39,86 45,05

49,08 49,18

64,35 56,75

V 97,03 72,30

/ 14,58 103,69

l 39,86 178,34

Sulfate de magnésie hydraté. . \ 49,08 212,61

f 64,35 ...... 295,13

V 97,03 644,44

Sulfate de soude. .

Température.
Sel anhydre dissous

par 1 00 p. d’eau.

Sel cristallisé dissous

par 100 p. d’eau.

,

0,°00 . . .

11,67 . . .

5,02 . . . . . 12,17

. . . 10,12 . . . . . 26,38

13,30 . . . . . . 11,74 . . . . . . 31,33

17,91 . . . . . . 16,73 . . . . . 48,28

I 25,05 . . . . . . 28,11 . . . . . 99,48

|
28,76 . . . . . . 37,35 . . . . . 161,55

1 30,75 . . . . . . 43,05 . . . . . 215,77

]
31,84 . . . . . . 47,37 . . . . . 270,22

32,73 . . . . . . 322,12

j

33,88 . . . . . . 50,04 . . . . 312,11

J 40,15 . . . . . . 48,78 . . . . . 291,44

I 45,04 . . . . . . 47,81 . . . . . 276,91

f 50,40 . . . . . . 46,82 . . . . . 262,35

59,79 . . . . . . 45,42

70,61 . . . . . . 44,35

1 84,42 . . . . . . 42,96

\ 103,17 . . .

Température.
Sel dissous

par 100 p. d’eau

0,00 ...... 5,00

14,95 8,18

17,62 8,54

37,87 13,67

49,22 17,07

52,11 ...... 17,97

Azotate de baryte
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Azotate de potasse,

Chlorate de potasse,

Température.
Sel dissous

par 100 p. d’eau.

(
o°oo . . . . . . 13,32

5,01 . . . . . . 16,72

11,67 . . .

1 17,91 . . . . . . 29,31

]

24,94 . . .

' 35,13 . . .

]
45,10 . . .

f
54,72 . . .

65,45 . . . . . . 125,42

1 79,72 . . .

\ 97,66 . . .

/ 0,00 . . .

[

13,32 . . .

1 15,37 . . .

J
24,43 . . . 8,44

\ 35,02 . . .

1 49,08 . . . . . . 18,96

[ 74,89 . . . . . . 35,40

\ 104,78 . . .

On représente ordinairement au moyen d’une ligne les proportions

d’un sel que dissout une masse d’eau aux différentes températures. On

prend pour abscisses des longueurs proportionnelles aux nombres de

degrés qui représentent les températures, et pour ordonnées des lon-

gueurs proportionnelles aux quantités de sel dissoutes par 100 parties

d’eau. Les différents points ainsi déterminés pour un même sel étant en

nombre suffisant, on obtient, en les réunissant par un trait continu, une

courbe qui représente assez exactement la marche de la solubilité du sel

et qui peut servir à déterminer cette solubilité aux températures pour

lesquelles on n’a pas fait d’expériences.

Gay-Lussac a construit par cette méthode les différentes lignes de

solubilité des sels indiqués ci-dessus (pl. XVIII).

Certains sels qui se déposent à l’état anhydre de leur dissolution

aqueuse pure cristallisent quelquefois avec de l’eau, lorsqu’ils se sépa-

rent d’une dissolution contenant des corps étrangers. Ainsi le sulfate de

potasse se dépose en aiguilles prismatiques avec 1 équivalent d’eau de

cristallisation, lorsqu’il se sépare d’une dissolution contenant du sulfite

et de l’hyposulfite de potasse. On a signalé dans les dépôts d’urine hu-

maine concentrée des cristaux de sel marin pur combiné avec 8 équiva-

lents d’eau.

L’eau de cristallisation de la plupart des sels est éliminée par leur seul

contact avec l’urée. Ce phénomène est d’autant plus singulier que l’urée

n’attire que très faiblement l’humidité atmosphérique. (Pelouze.)
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La température à laquelle un sel se dépose d’une dissolution influe

quelquefois sur la quantité d’eau de cristallisation qu’il peut retenir.

Ainsi le borax, qui cristallise à froid avec 10 équivalents d’eau, n’en con-

tient plus que 5 équivalents, lorsque ses cristaux se sont déposés au-

dessus de 70°.

Le sulfate de soude cristallise ordinairement sans eau à une tempéra-

ture supérieure à 33°
;
au-dessous de ce terme, il contient 10 équivalents

d’eau de cristallisation.

Le sel marin cristallise à de basses températures avec plusieurs équi-

valents d’eau
;
tandis que ses cristaux sont toujours anhydres lorsqu’ils

se déposent au-dessus de zéro.

Un sel cristallisé avec plusieurs équivalents d’eau peut perdre succes-

sivement chacun de ces équivalents lorsqu’on le dessèche à des tempéra-

tures constantes et de plus en plus élevées.

Certaines dissolutions salines présentent aussi la propriété singulière

de rester surchargées d’un excès de sel pendant un certain temps : telles

sont les dissolutions de sulfate, de séléniate, de carbonate de soude, /
d’azotate d’argent, d’acétate de plomb. Lorsqu’on les agite, ou qu’on y
introduit un corps solide, la dissolution se prend quelquefois en masse.

La cause de cette sursaturation est demeurée inconnue jusqu’à présent.

Quel que soit le procédé que l’on emploie pour faire cristalliser les

dissolutions salines, les cristaux qui se forment retiennent une certaine

quantité d’eau.

Lorsque l’eau est combinée avec le sel en proportions définies, on l’ap-

pelle eau de cristallisation ou de combinaison. Si la quantité d’eau retenue

par les cristaux est faible, et ne se trouve pas en rapport simple avec

celle qui entre dans la composition du sel
,
on lui donne le nom à'eau

d’interposition.

Il suffit de l’exposition à l’air, d’un séjour de quelques instants dans le

vide ou seulement de la pression entre des doubles de papier non collé,

pour enlever l’eau d’interposition, qui d’ailleurs ne fait pas partie inté-

grante du sel, et n’y existe qu’en proportion variable et toujours très

faible.

On peut toujours reconnaître la présence de l’eau dans un sel en in-'

troduisant quelques centigrammes de ce sel dans un petit tube de verre

blanc fermé à l’une de ses extrémités, et en chauffant le sel au moyen

de la lampe à alcool. L’eau dégagée se condense dans la partie froide du
tube. La plus faible trace d’eau peut être appréciée ainsi. Lorsque le

tube reste transparent, on est certain que le sel examiné ne contenait pas

d’eau.

Pour terminer ce qui a rapport à l’action générale de l’eau sur les sels,

nous ferons observer que dans certains cas l’eau peut faire éprouver aux

sels une véritable décomposition, et les transformer en sels acides et en
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sois basiques, et quelquefois même ies décomposer complètement en

acide et en base libres.

Lorsqu’on traite par l’eau de l’azotate neutre de bismuth, ce sel se

transforme en sous-azotate de bismuth qui se précipite, et en un sel acide

qui reste en dissolution.

En dissolvant dans une grande quantité d’eau le stéarate neutre de

potasse, ce sel se change en bi-stéarate de potasse qui se précipite en un

stéarate basique de potasse qui reste en dissolution.

Ces décompositions s’observent principalement, ainsi que l’a reconnu

M. Chevreul, lorsque, l’acide du sel étant soluble, la base est insoluble

et peu énergique : dans ce cas c’est un sel basique qui se précipite
;
ou

bien lorsque, l’acide étant insoluble et peu énergique, la base du sel est

soluble : c’est alors un sel acide qui se dépose.

Certains sels en dissolution dans l’eau éprouvent, quand on les chauffe,

des modifications particulières. Ainsi l’azotate de sesqui-oxyde de fer, en

se dissolvant dans l’eau froide, la colore à peine en jaune; cette dissolu-

tion chauffée acquiert une couleur orangée très foncée qu’elle conserve

même après le refroidissement.

L’alun de chrome éprouve une modification analogue; en se dissol-

vant dans l’eau froide, il donne une liqueur d’un beau violet qui devient

verte quand on la chauffe à 80°.

La vapeur d’eau peut décomposer certains sels à la température du

rouge blanc
;

les chlorures de baryum, de strontium, de calcium sont

transformés en baryte, strontiane et chaux anhydres, avec dégagement

d’acide chlorhydrique. Dans les mêmes circonstances, les sulfates de ces

bases sont aussi décomposés, mais moins facilement
;
le sulfate de ma-

gnésie commence à se réduire au rouge sombre. (M. Tiîghmann.)

ACTION SES ACIDES SUR SES SELS. — LOIS DE BERTHOLLET.

Les acides produisent dans leur contact avec les dissolutions salines

des phénomènes très variés. Lorsque l’acide est identique avec celui du

sel, il peut arriver :

1° Qu’il n’y ait pas d’action. Exemple : acide silicique et silicate de po-

tasse.

T Qu’il se produise une dissolution du sel sans qu’on puisse détermi-

ner s’il y a combinaison définie. Exemple : acide azotique et azotate de

potasse.

3° Qu’il y ait production d’un sursel. Exemple : acide sulfurique et

sulfate de potasse.

lx° Qu’il y ait production d’un sel neutre, lorsque le sel employé était

basique. Exemple : acide acétique et sous-acétate de plomb.

Lorsque l’acide est différent de celui du sel, il peut arriver :
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1° Qu’il n’y ait pas d’action. Exemple : acide azotique et sulfate de

baryte.

2° Que l’acide s’unisse au sel. Exemple : acide sulfurique anhydre et

chlorhydrate d’ammoniaque.

3° Que le sel soit décomposé et l’acide du sel expulsé. Exemple : acide

sulfurique et azotate de potasse.

La décomposition des sels par les acides a été étudiée d’une manière

générale par Berthollet, qui a posé les principes suivants :

1° Un sel est décomposé par un acide
,
lorsque Vacide expulsant est plus

fixe que celui qui entre dans la composition de ce sel.

Exemples :

KO,GO2 + S03 ,Ii0 = GO2 + HO -J- KO,SQ3
.

K0,Az0 5+ S0 3,H0 = Az0 5,H0 -f K0,S03
.

K0,S03 + SiO3 — K0,Si03 + SO3 ou SO2+ O.

L’acide silicique paraît être un acide très faible, mais comme il est en-

tièrement fixe
,

il peut sous l’influence de la chaleur déplacer l’acide

sulfurique de ses combinaisons salines.

2° Un sel est décomposé par un acide
,
lorsque iacide expulsant forme

avec la base un composé insoluble ou moins soluble que l'acide expulsé.

Exemples :

BaO,Az05 + S03,H0 = BaO,S03 + Az05JJ0.

G411303,K0,II0 4- CO2 = KO,CO2
-f C4H303,H0.

Acétate de potasse. Acide acétique.

Cette dernière réaction ne se produit que dans l’alcool
;
elle prouve

qu’un acide même très faible peut déplacer un acide fort, s’il forme avec

la base du sel un composé insoluble. Ainsi le carbonate de potasse est

insoluble dans l’alcool
;
l’acide carbonique qui, en présence de l’eau, est

toujours déplacé par l’acide acétique, déplace au contraire ce dernier

acide en présence de l’alcool, à cause de l’insolubilité du carbonate de

potasse dans ce liquide. (Pelouze.)

Un très grand nombre d’acides se préparent en décomposant par

l’acide sulfurique les sels qu’ils forment avec la baryte ou l’oxyde de

plomb, parce que le sulfate de baryte et le sulfate de plomb sont inso-

lubles dans l’eau et dans les acides.

3° Un sel est décomposé par un acide
,
lorsque Vacide expulsé est inso-

luble ou peu soluble
,
tandis que l'acicle expulsant forme avec la base un

composé soluble.

Exemples :

KO,SiO3 + S03,HO = K0,S03 + SiO3
,HO.

K0,Sn02 + S03,II0 = K0,S03
-f Sn02,H0.

U° Lorsque l’acide du sel et celui quon fait agir sont gazeux et doués
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d'affinités chimiques faibles et à peu près égales, l'acide qui est en plus

forte proportion expulse Vautre.

Ainsi on peut déplacer l’acide sulfhydrique par l’acide carbonique, ou

réciproquement, en faisant passer un courant d’acide carbonique dans la

dissolution d’un sulfure, ou un courant d’acide sulfhydrique dans un

carbonate.

L’expérience prouve aussi que la vapeur d’eau, à une température éle-

vée, chasse l’acide carbonique des carbonates de potasse et de soude, et

que les hydrates de ces bases sont eux-mêmes décomposés par l’acide

carbonique.

Pour opérer des décompositions de ce genre, on fait intervenir un

excès très considérable de l’acide expulsant.

Si l’acide et le sel sont solubles et fixes, ainsi que le nouveau sel résul-

tant de leur action mutuelle, la dissolution saline ne semble éprouver

aucune altération : on admet alors, sans pouvoir toutefois en apporter la

preuve, que dans la plupart des cas les deux acides se partagent la base.

C’est ainsi qu’en ajoutant à du phosphate de soude de l’acide sulfu-

rique, on obtient un mélange de sulfate de soude
,
de phosphate de

soude, d’acide phosphorique et d’acide sulfurique.

Toutefois lorsque l’un des acides a plus d’affinité pour les bases que

n’en a l’autre, on suppose généralement que l’acide le plus faible est en-

tièrement éliminé.

Exemples :

Na0,2B03 4- SO3= NaO,S03 2B03
.

KO,CO2 + S03= K0,S03 + CO2
.

En effet, dans l’une ou dans l’autre de ces deux réactions, on observe que

la plus faible trace d’acide sulfurique ajoutée en plus de la quantité qui

correspond à 1 équivalent suffit pour communiquer une couleur pelure

d'oignon à la teinture de tournesol ajoutée à la liqueur
;
l’acide borique

ou l’acide carbonique mis en liberté l’avaient d’abord fait passer au

rouge vineux : la décomposition du borate de soude ou du carbonate de

potasse est donc complète. (Voyez Alcalimétrie

.

)

ACTION DES BASES SUR LES SELS.

Lorsqu’une base mise en contact avec un sel est la même que la base

du sel, il peut arriver:

1° Qu’il n’y ait pas d’action. Exemple : baryte et sulfate de baryte.

2° Qu’il y ait simplement dissolution. Exemple
:
potasse et azotate de

potasse.

3° Qu’il y ait production d’un sous-sel. Exemple : acétate neutre de

plomb et oxyde de plomb.
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Z»° Qu’il y ait production d’un sel neutre, lorsque le sel était acide.

Exemple : bisulfate de potasse et potasse.

Lorsque la base est autre que la base du sel, il peut arriver :

1° Qu’il n’y ait pas d’action
;

2° Qu’il y ait simplement dissolution du sel
;

3° Qu’il y ait décomposition, et que la base du sel soit expulsée.

Dans ce cas les lois de décomposition se déduisent encore des principes

de Berthollet. Il y a décomposition du sel :

1° Lorsque la base expulsante est plus fixe que la base du sel.

Exemple :

AzH3,H0,S03
-f- KO = K0,S03 + AzH3

-f HO.

2° lorsque la base expulsante peut former avec Tacide du sel un composé
insoluble ou peu soluble.

Exemple :

BaO -f- K0,S03= BaO,S03 + KO.

3° Lorsque
,
la base expulsée étant insoluble

,
la base expulsante est soluble

etpeut former avec la base du sel un composé soluble.

Exemple :

MgO,S03
-f KO = K0,S03 + MgO.

k° Lorsque la base expulsante sature mieux les acides que la base expulsée.

Exemple :

CuO,Az05 4- AgO = AgO,Az05
-f“ CaO.

Cette dernière observation est due à Gay-Lussac.

ACTION MUTUELLE DES SELS,

Quand on opère le mélange des deux sels susceptibles d’agir l’un sur

l’autre, il peut arriver :

1° Que les deux sels se combinent pour former un sel double : ainsi le

sulfate d’alumine et le sulfate de potasse produisent un sel double qui a

reçu le nom à'alun.

2° Que les deux sels se décomposent réciproquement.

Nous distinguerons dans l’action mutuelle des sels pouvant se décom-
poser trois circonstances différentes :

1° Les sels agissent par voie sèche.

2° Les sels sont dissous dans un même liquide.

3° L’un des sels est dissous, l’autre est insoluble.

La décomposition mutuelle des sels est soumise aux lois suivantes qui

ont été établies par Berthollet.
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Action mutuelle «les sels par la voie sécïie.

Lorsque deux sels formés par des bases et des acides différents sont expo-

sés ci une chaleur insuffisante pour décomposer leur acide ou leur base, il y a

décomposition si l’acide de l’un peut former avec la base de l’autre un sel

plus volatil ou plus fusible que ceux qui existent.

Exemple :

, AzH3,HGl -f CaO,G02 = AzH3,H0,C02 + CaCl.

Le carbonate d’ammoniaque prend naissance parce qu’il est plus

volatil que le chlorhydrate d’ammoniaque.
(
Voyez Carbonates d’ammo-

niaque.
)

Nous ferons remarquer que la transformation du chlorhydrate d’am-

moniaque par le carbonate de chaux en carbonate d’ammoniaque et en

chlorure de calcium, constitue une réaction inverse de celle qui a lieu

par la voie humide. Les deux sels en présence de l’eau régénéreraient du

carbonate de chaux et du chlorhydrate d’ammoniaque. Cependant l’eau

n’intervient pas par ses éléments
;
elle n’est pas décomposée.

On s’explique jusqu’à un certain point cette différence entre les résul-

tats que donnent la voie sèche et la voie humide. La réaction est déter-

minée par la volatilité du carbonate d’ammoniaque, dans le premier cas,

et par l’insolubilité du carbonate de chaux, dans le second.

Lorsqu’on expose à l’action de la chaleur un mélange de deux sels qui

ne peuvent donner naissance à aucun composé volatil par l’échange de

leurs bases et de leurs acides, on ne peut guère prévoir quelle sera leur

action mutuelle. On admet cependant qu’une grande différence de fusi-

bilité détermine leur décomposition mutuelle.

Ainsi le chlorure de calcium fondu au rouge avec du sulfate de baryte

donne naissance à du chlorure de baryum plus fusible que le chlorure de

calcium et à du sulfate de chaux :

GaCl + BaO,S03 = BaCl -f CaO,S03
.

Quelquefois les sels se combinent entre eux sous l’influence de la cha-

leur. M. Berthier a obtenu par voie de fusion un grand nombre de sels

doubles dont quelques uns sont cristallisés et identiques avec certaines

espèces minérales.

Action mutuelle des sels en présence de l’eau.

Lorsqu’on mêle deux sels qui peuvent donner par l’échange de leurs bases

et de leurs acides un sel insoluble ou peu soluble, ces sels se décomposent et

le composé le moins soluble se précipite.

Ainsi le sulfate de soude et l’azotate de baryte se décomposent, parce

que le sulfate de baryte qui peut se former par l’union de l’acide sulfu
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rique du sulfate de soude avec la baryte de l’azotate de baryte est inso-

luble :

NaO,S03 4- Ba0,A7.0 5 = BaO,S03 + NaO,AzO\

On peut déduire de la loi précédente une méthode générale servant à

la préparation de tous les sels insolubles. Les sels de potasse et de soude

et les azotates étant tous solubles, si l’on veut préparer un sel insoluble, un

sel de potasse ou de soude en fournira l’acide, et un azotate en donnera

la base. Pour obtenir le carbonate de plomb, par exemple, on mêlera

du carbonate de soude à de l’azotate de plomb, et l’on obtiendra un pré-

cipité de carbonate de plomb : Na0,C02
-f- Pb0,Az0 5 = PbO,CG2

+ Na0,Az0 5
. Et de même, pour préparer le phosphate de plomb qui est

un sel insoluble, on mêlera les dissolutions de phosphate de soude et

d’azotate de plomb.

On prépare souvent des sels solubles par double échange : ainsi l’acétate

d’alumine s’obtient en décomposant l’acétate de plomb par le sulfate

d’alumine
;

il se forme du sulfate de plomb insoluble et de l’acétate d’alu-

mine qui reste en dissolution.

Les principes que nous venons d’exposer ne sont pas seulement applica-

bles aux sels solubles qui, par un double échange, peuvent produire un

composé insoluble, mais à tous les sels qui peuvent former par leur dé-

composition réciproque un nouveau sel moins soluble que ceux que l’on

met en présence.

Nous ferons ressortir par quelques exemples l’influence qu’exerce une

différence de solubilité dans la décomposition réciproque des sels.

Lorsqu’on mêle une dissolution de sulfate de magnésie avec une disso-

lution de sel marin, et que l’on concentre le mélange par l’ébullition, -

on voit se déposer bientôt dans la liqueur bouillante des cristaux de

chlorure de sodium; le sulfate de magnésie reste dans les eaux mères, et

cristallise ensuite par le refroidissement.

Parmi les quatre sels qui peuvent exister ou prendre naissance dans la

liqueur, savoir : le sel marin, le sulfate de magnésie, le chlorure de ma-
gnésium et le sulfate de soude, le moins soluble à chaud est le chlorure

de sodium
;
aussi est-ce lui qui se dépose.

Le résultat est différent si, au lieu de porter à l’ébullition une dissolu-

tion de sel marin et de sulfate de magnésie, on l’abandonne à elle-même

à froid : le sulfate de soude cristallise le premier, et l’eau mère retient

du chlorure de magnésium. Parmi les sels dont on peut admettre l’exis-

tence dans la liqueur, le sulfate de soude étant le moins soluble à froid,

est celui qui doit se déposer.

Lorsqu’on fait bouillir du sel marin avec du nitre, la concentration

fait déposer du chlorure de sodium, et le refroidissement donne lieu à

une cristallisation d’azotate de potasse. On s'explique ce résultat en
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remarquant que, des quatre sels qu’on peut supposer dans la liqueur,

savoir : le sel marin, le nitre, l’azotate de soude et le chlorure de potas-

sium, le sel marin est le moins soluble à chaud, et le nitre le moins

soluble à froid.

D’après le même principe, une dissolution bouillante d’azotate de

soude et de chlorure de potassium laisse déposer pendant l’évaporation à

chaud, du sel marin, et par le refroidissement, de l’azotate de potasse.

On utilise cette réaction pour transformer l’azotate de soude en azotate de

potasse.

Quand deux sels solubles sont mêlés dans une quantité d’eau suffisante

pour les dissoudre, on ne saurait se prononcer sur la nature des sels

que la dissolution renferme. Ainsi lorsqu’on dissout dans une grande

quantité d’eau de l’azotate de chaux et du sulfate de soude, ou bien de

l’azotate de soude et du sulfate de chaux, tant que l’eau est en quantité

suffisante pour qu’aucun sel ne puisse s’en séparer, on ignore quels sont

les sels que contient la dissolution. Lorsqu’on élimine par l’évaporation

une certaine quantité d’eau des mélanges précédents, le premier sel qui

se dépose est le sulfate de chaux, parce qu’il est le moins soluble des sels

qui peuvent se former dans la dissolution.

En ajoutant de l’alcool à une dissolution étendue qui contient du sul-

fate de soude et de l’azotate de chaux, on voit aussitôt le sulfate de chaux

se déposer
;

cette précipitation est encore due à l’insolubilité du sulfate

de chaux dans l’eau alcoolisée.

Il résulte des observations précédentes que, dans un grand nombre de

cas, on ne peut décider si un sel retiré par l’évaporation ou par le refroi-

dissement d’une dissolution préexistait dans cette dissolution ou s’il s’est

formé seulement au moment de sa précipitation.

Si l’on suppose dans une eau minérale trois acides (Az05,HCl,S03
)
et

trois bases (KO,NaO,MgO), il est évident que l’on ne pourra conclure à

la préexistence de tel ou tel sel dans l’eau minérale, d’après le dépôt salin

que cette eau aura formé par l’évaporation. En effet, il est toujours per-

mis de croire que le sel qui cristallise a pris naissance au moment même
où il se dépose : aussi est-il souvent impossible de déterminer par l’ana-

lyse la nature des sels qui se trouvent en dissolution dans une eau miné-

rale, en se fondant sur la nature des précipités qu’y forment les réactifs

ou des composés qui s’en séparent par l’évaporation.

On peut cependant considérer comme certaine l’existence d’un sel dans

un liquide, lorsque, par exemple, ce sel est en excès relativement aux

autres sels. Tel est le chlorure de sodium dans l’eau de mer.

L’analyse de l’eau de mer démontre que cette eau contient des métaux

alcalins et terreux, du chlore, de l’acide sulfurique, etc. En supposant

tous les acides de l’eau de mer combinés avec la soude, et tous les mé-

taux autres que le sodium unis au chlore, il reste encore un excès consi-
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dérable de chlore et de sodium
;
on peut donc être assuré que le chlorure

de sodium existe tout formé dans l’eau de mer.

Nous citerons un exemple qui semble démontrer que dans le mélange

de deux sels ne produisant pas de sels insolubles, il peut se faire cepen-

dant une double décomposition.

Lorsqu’on mélange une dissolution de sulfate de fer et une dissolution

d’acétate de soude, la liqueur prend aussitôt la teinte brune qui carac-

térise l’acétate de fer, et l’acide sulfhydrique, qui ne précipite pas le sul-

fate de fer, forme un précipité noir de sulfure de fer dès que le sulfate

est mêlé avec l’acétate de soude.

Le changement de teinte qu’ont éprouvé les deux dissolutions au mo-

ment de leur mélange, et la réaction de l’acide sulfhydrique permettent

de croire que dans le mélange de l’acétate de soude et du sulfate de fer

il s’est formé du sulfate de soude et de l’acétate de fer
;
car ce dernier sel

est précipité par l’acide sulfhydrique, tandis que le sulfate de fer n’est

pas précipité par ce réactif. (Gay-Lussac.)

Cette expérience a donné lieu à plusieurs applications utiles dans

l’analyse.

Action des sels solubles sur les sels Insolubles.

On doit à Dulong une observation importante sur l’action mutuelle

des carbonates alcalins et des sels insolubles.

Dulong a reconnu que les carbonates solubles décomposent par la vote

humide comme par la voie sèche tous les sels insolubles dont Voxyde peut

former avec l'acide carbonique un sel insoluble.

Les carbonates, à l’exception des carbonates de potasse, de soude, de

lithine et d’ammoniaque, étant insolubles, un carbonate soluble, celui de

potasse, par exemple, agira sur les sels insolubles, pourra les décom-

poser et former avec leurs bases des carbonates insolubles, tandis que

leurs acides produiront au contraire des sels solubles à base de potasse.

L’expérience prouve que pour décomposer complètement un sel inso-

luble par les carbonates de potasse ou de soude, il faut employer un
excès considérable de ces sels et soumettre le mélange pendant plusieurs

heures à l’ébullition.

Quand on veut reconnaître un sel insoluble, on le décompose par un
carbonate alcalin

;
l’acide du sel forme un sel soluble au moyen duquel

on en détermine aisément la nature
;
la base forme un carbonate que l’on

dissout dans l’acide azotique
;

il est ensuite facile de reconnaître la base

de cet azotate.

Supposons que l’on veuille reconnaître du sulfate de baryte par cette

méthode, on réduit le sel en une poudre aussi fine que possible. On le lait

bouillir pendant deux ou trois heures avec 5 ou 6 fois son poids de

carbonate de soude, et 15 à 20 fois son poids d’eau. Le mélange est en-

n. k
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suite jeté sur un filtre. Le carbonate de baryte provenant de la décompo-

sition du sulfate par le carbonate alcalin, étant insoluble, reste sur le filtre
;

il est soumis ensuite à un lavage complet.

La dissolution contient, à l’état de sulfate de soude, l’acide sulfurique

du sulfate de baryte et retient en outre un excès considérable de carbo-

nate de soude. On décompose le carbonate de soude qui s’y trouve par

un excès d’acide azotique, et l’on reconnaît dans la liqueur la présence

de l’acide sulfurique au moyen du chlorure de baryum.

Le carbonate de baryte provenant de la réaction du carbonate de soude

sur le sulfate de baryte est dissous dans de l’acide azotique étendu d’eau.

On obtient ainsi de l’azotate de baryte dont on reconnaît facilement la

nature au moyen des réactifs ordinaires.

La méthode de Dulong a donc l’avantage de rendre solubles
,
et par

conséquent faciles à reconnaître, tous les sels qui ne se dissolvent direc-

tement ni dans l’eau ni dans les acides.

Ces décompositions par les carbonates alcalins se font plus facilement

par la voie sèche
;
c’est même ainsi qu’on procède généralement.

GÉNÉRALITÉS SUR LES HYDRATES.

L’eau, en s’unissant aux acides, aux bases et aux sels, produit des

composés que l’on désigne sous le nom d 'hydrates.

Il nous paraît utile de présenter ici quelques généralités sur cette classe

de corps, en réunissant tout ce qui se rapporte aux hydrates formés par

les acides, les bases et les sels.

COMBINAISONS DES ACIDES AVEC D’EAU.

Quelques chimistes ont admis que les acides hydratés peuvent seuls

se combiner avec les bases pour former des sels
;
et qu’un acide, en per-

dant son eau, perd en même temps ses caractères acides.

Cette opinion ne peut être admise d’une manière absolue
;
en effet, des

expériences nombreuses démontrent que les acides anhydres se combi-

nent directement avec les bases pour former des sels, et ont même la

propriété de déplacer de leurs combinaisons salines les acides moins

fixes qu’eux, d’après les principes posés par Berthollet.

C’est ainsi que les acides borique, silicique, stannique, etc., anhydres,

décomposent, sous l’influence de la chaleur, les carbonates, les sulfates

alcalins, et que l’acide sulfureux anhydre déplace l’acide carbonique du

carbonate de soude sec.

Mais si, dans plusieurs cas, les acides anhydres peuvent se combiner
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avec les bases et se comporter comme de véritables acides, souvent aussi

l’eau modifie profondément les propriétés des acides.

Ainsi l’acide phosphorique PhO 5 forme avec l’eau trois hydrates :

Ph0 5,H0 — Ph0 5,2H0 — Ph0 5,3H0, qui prennent, pour produire des

sels neutres, autant d’équivalents de base qu’ils contiennent d’équiva-

lents d’eau. (Voyez Acide phosphorique.)

Ce fait n’est pas isolé
;
et nous démontrerons, en traitant de la chimie

organique, que les acides tartrique et paratartrique forment aussi diffé-

rents hydrates dont l’eau se trouve remplacée dans les sels neutres par

une quantité équivalente de base.

Non seulement l’eau modifie la capacité de saturation des acides, mais

en se dégageant complètement, elle peut rendre indifférent un oxyde qui,

à l’état d’hydrate, jouissait de propriétés acides bien tranchées.

Ainsi les hydrates de protoxydes d’étain, de bi-oxyde de cuivre, de

sesqui-oxyde de chrome, etc.
,
qui peuvent se dissoudre dans les alcalis,

et fonctionner comme des acides faibles, deviennent complètement inso-

lubles dans les alcalis, lorsqu’on les déshydrate.

Les acides silicique, antimonique, stannique, les hydrates d’oxyde de

zinc, d’oxyde d’antimoine, etc., se dissolvent très difficilement dans les

dissolutions alcalines quand on les déshydrate par la calcination, et ne

reprennent leur solubilité dans les alcalis que lorsqu’on les a fondus au

creuset d’argent avec un excès de potasse ou de soude.

On peut résumer de la manière suivante les phénomènes que présente

l’action de l’eau sur les acides :

1° Il arrive souvent que l’eau d’hydratation des acides est sans influence

sur leur capacité de saturation, et qu’une déshydratation partielle ou com-

plète ne détruit nullement l’affinité de ces acides pour les bases : tels

sont les acides sulfurique, sulfureux, azotique, borique, silicique, la plu-

part des acides organiques, etc.

2° On peut modifier la capacité de saturation de quelques acides en fai-

sant varier la proportion de leur eau d’hydratation
;
la quantité d’eau qu’ils

retiennent à l’état d’hydrate représente alors la quantité de base que ces

acides prennent pour former des sels neutres. Les acides phosphorique,

tartrique, paratartrique, offrent des exemples d’hydrates dans lesquels

il existe une relation évidente entre l’eau d’hydratation et la capacité de

saturation
;

3° Certains acides faibles, et principalement les oxydes métalliques

hydratés, perdent en partie, et souvent même en totalité, leur solubilité

dans les alcalis étendus en devenant anhydres : tels sont les acides sili-

cique, stannique, antimonique, etc., et les hydrates de sesqui-oxyde de

chrome, de protoxyde d’étain, etc.
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COMBINAISONS DES BASES AVEC L’EAU.

On a admis jusqu’à présent que l’eau, en se combinant avec les bases,

ne modifie pas sensiblement leur affinité pour les acides.

Cependant il existe un certain nombre de bases, telles que l’ammo-

niaque et les bases organiques, qui forment toujours des sels hydratés

avec les oxacides, et perdent la propriété de former des sels lorsqu’elles

sont anhydres et qu’on les fait agir sur des oxacides anhydres.

Les bases formées par les oxydes des quatre dernières sections se dis-

solvent quelquefois avec lenteur dans les acides lorsqu’on les a déshydra-

tées par la calcination; toutefois la plupart de ces oxydes ainsi calcinés

se dissolvent dans l’acide chlorhydrique bouillant.

Certaines bases hydratées semblent se combiner intégralement avec les

acides en conservant la quantité d’eau qui leur est propre
;
et si la pro-

portion de cette eau vient à varier, les propriétés de ces bases se trouvent

sensiblement modifiées.

Ainsi, lorsqu’on prépare du protoxyde de cuivre en décomposant le

protochlorure de cuivre par un carbonate alcalin, ou en faisant agir le

glucose sur le tartrate double de potasse et de bi-oxyde de cuivre, on ob-

tient un précipité jaune qui est un hydrate de protoxyde de cuivre. Cet

hydrate peut se dissoudre dans tous les acides et régénérer des sels de

protoxyde de cuivre. Mais si on le déshydrate par une légère élévation de

température, ou même à froid par l’action d’une liqueur alcaline, l’oxyde

prend une teinte rouge, perd complètement la propriété de régénérer des

sels de protoxyde de cuivre, et dans son contact avec les acides les plus

faibles, même avec les acides organiques affaiblis, comme l’acide acétique

étendu d’eau, il se transforme en cuivre métallique et en bi-oxyde de

cuivre qui se dissout dans l’acide. (Fremy.)

On voit donc que, dans certains cas, l’eau forme avec l’oxyde métal-

lique un groupement complexe
;
et de même que certains acides métal-

liques ne peuvent se combiner avec les oxydes que lorsqu’ils contiennent

de l’eau, de même aussi quelques oxydes perdent leurs propriétés ba-

siques lorsqu’on leur enlève leur eau d’hydratation.

COMBINAISONS DES SELS AVEC L’EAU.

Les sels peuvent, comme nous l’avons dit précédemment, se combiner

avec l’eau pour former des hydrates.

11 arrive souvent que l’eau, en s’unissant aux sels, ne change pas leurs

propriétés chimiques, et n’apporte de modifications que dans quelques

unes de leurs propriétés physiques, telles que la couleur ou la forme

cristalline.

Ainsi les différents hydrates formés par le sulfate de soude ou le sul
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fate de fer, etc., se comportent de la meme manière avec les réactifs.

L’eau n’exerce aucune influence sur les phénomènes de double décom-

position qu’ils produisent.

Mais, dans d’autres cas, l’eau contenue dans les sels y joue le rôle de

base, comme l’a reconnu pour la première fois M. Graham. Ainsi le phos-

phate de soude desséché (Na0)2,H0,Ph0 5 forme dans les sels d’argent un

précipité jaune qui a pour formule (Ag0) 3,Ph0 5
: dans cette double dé-

composition l’équivalent d’eau du phosphate de soude se comporte

comme une base et se trouve remplacé par 1 équivalent d’oxyde d’argent.

En effet, le même sel qui a perdu 1 équivalent d’eau par la calcination, et

qui est devenu (Na0)2,Ph0 5

,
donne avec le sel d’argent un précipité blanc

(Ag0)2,Ph0 5 correspondant au sel de soude.

Plusieurs autres classes de sels peuvent, comme les phosphates, con-

tenir de l’eau basique, c’est-à-dire de l’eau qui se comporte comme une

véritable base dans les phénomènes de double décomposition.

On peut citer des exemples dans lesquels l’eau contenue dans les sels

modifie complètement quelques unes des propriétés de ces sels : ainsi

l’antimoniate neutre de potasse KO,Sb20 5 sera soluble dans l’eau ou com-

plètement insoluble
;

il pourra former un précipité dans les sels de soude,

ou ne pas les troubler, selon qu’il sera plus ou moins hydraté.

On voit donc que des proportions d’eau différentes peuvent communi-

quer aux sels des propriétés chimiques toutes spéciales.

Il peut arriver aussi que l’eau entre comme élément nécessaire dans la

constitution de certains groupes salins. Ainsi les métastannates de potasse

et de soude sont des sels hydratés, représentés par les formules suivantes :

K0,Sn 50 10,àH0— NaO,Sn5O 10,àHO. Lorsqu’on les déshydrate, ils se dé-

composent complètement
;
l’acide se sépare à l’état de liberté et aban-

donne la base. (Fremy.)

DÉSHYDRATATION DES ACIDES , DES OXYDES ET DES SELS.

Déshydratation des acides.

Certains acides, tels que lesacides sulfurique, phosphorique, retiennent

leur eau avec une telle énergie, qu’on ne peut la leur enlever par l’action

de la chaleur seule.

Quelques autres acides se déshydratent complètement lorsqu’on les

chauffe au rouge: tels sont les acides silicique, borique, stannique,

antimonique, etc.

Lorsqu’un acide faible, comme l’acide stannique ou l’acide antimo-

nique, peut se combiner avec l’eau en plusieurs proportions, il arrive

souvent que cet acide se déshydrate partiellement lorsqu’on le dessèche

à l’air à la température ordinaire, ou qu’on le soumet à une dessiccation

dans le vide.
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Déshydratation des bases.

Les seules bases qui retiennent leur eau à une température rouge son

la potasse, la soude, la lithine, la baryte, la strontiane; les autres son

déshydratées souvent par la plus faible chaleur.

Il suffit même, dans plusieurs cas, de faire bouillir dans l’eau un

hydrate d’oxyde métallique pour le déshydrater : c’est ce qui a lieu poul-

ies oxydes de cuivre, d’antimoine, de bismuth, etc.

Souvent les hydrates qui ne se décomposent pas dans l’eau bouillante

deviennent anhydres lorsqu’on ajoute à l’eau certains sels alcalins ou

des bases telles que la potasse, la soude et l’ammoniaque. Il se produit

alors des oxydes anhydres qui peuvent affecter des couleurs et des

formes cristallines différentes suivant la nature des corps employés

pour effectuer la déshydratation.

En soumettant les hydrates d’oxyde d’étain et d’oxyde de plomb à l’in-

fluence des alcalis ou des sels, on obtient le premier de ces oxydes avec

une couleur olive, noire ou rouge. L’oxyde de plomb peut, dans les

mêmes circonstances, affecter des teintes variables.

Déshydratation des sels.

L’eau d’hydratation des sels se dégage toujours complètement lorsqu’on

les soumet à l’action d’une température rouge. L’eau qui joue le rôle de

base se volatilise beaucoup plus difficilement que l’eau de cristallisation.

La présence d’un acide, et principalement de l’acide sulfurique, dans

une dissolution saline, empêche souvent le sel de se combiner avec l’eau.

C’est ainsi que les sulfates de fer et de cuivre se déposent à l’état anhy-

dre des dissolutions qui contiennent un grand excès d’acide sulfurique.

L’alcool peut aussi empêcher l’hydratation de certains sels ou les pré-

cipiter à l’état anhydre de leur dissolution aqueuse.



PROPRIÉTÉS GÉNÉRALES, CARACTERES DISTINCTIFS

ET PRÉPARATION

DES PRINCIPAUX GENRES DE SELS.

CHLORURES.

Propriétés générales. — Les chlorures, à l’exception du chlorure

d’argent et du protochlorure de mercure, sont solubles dans l’eau. Le

chlorure de plomb, les protochlorures de cuivre, d’or et de platine sont

peu solubles.

Un certain nombre de chlorures sont décomposés par l’eau
;
il se forme

de l’acide chlorhydrique et des oxydes ou des oxychlorures. Tels sont les

chlorures d’antimoine et d’étain.

La plupart des chlorures résistent à l’action d’une température rouge;

cependant les chlorures d’or et de platine, et plusieurs autres chlorures

de la dernière section, sont décomposés par la chaleur, dégagent tout

leur chlore et laissent le métal pur.

Le chlore tend en général à produire des composés volatils. Exem-

ples : chlorures de fer, d’antimoine, d’étain, de bismuth, de zinc, etc.

Les chlorures se combinent souvent entre eux pour former des chloru-

res doubles, ou avec les oxydes pour former des oxychlorures.

Les chlorures ne sont pas décomposés par le charbon. Us sont réduits

par l’hydrogène, excepté ceux des métaux des deux premières sections.

Lorsqu’on les chauffe avec du bi-oxvde de manganèse et de l’acide sulfu-

rique, ils dégagent du chlore : avec l’acide sulfurique seul, ils donnent

de l’acide chlorhydrique. Les chlorures de mercure, d’argent et de plomb

sont ceux qui se laissent décomposer avec le plus de difficulté par l’acide

sulfurique. On rend le dégagement de l’acide chlorhydrique plus facile en

faisant chauffer ces chlorures avec de la potasse ou de la soude avant

de les mettre en contact avec l’acide sulfurique.

Traités à chaud par l'acide azotique
,
les chlorures donnent de l’eau

régale, caractérisée par la propriété qu’elle possède de dissoudre l’or :

cependant le chlorure d’argent ne produit pas d’eau régale avec l’acide

azotique.

Les chlorures forment dans les sels de protoxyde de mercure un préci-

pité blanc de protochlorure de mercure (calomel) insoluble dans l’eau

pure, soluble dans l’eau de chlore qui le transforme en bichlorure de

mercure (sublimé corrosif).

Caractères distinctifs. — L’azotate d’argent est le meilleur réactif

pour reconnaître les chlorures; il forme dans leur dissolution un préci-

pité blanc, qui se rassemble promptement par l’agitation en flocons
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caillebottés, insolubles dans l’eau, à peine solubles dans les acides, très

solubles dans l’ammoniaque, se colorant rapidement en violet par l’exposi-

tion à la lumière, et se dissolvantavec facilité dans les hyposulfites alcalins.

Les chlorures insolubles sont facilement transformés en chlorures alca-

lins en les calcinant au rouge avec du carbonate de potasse ou de soude.

Préparation. — La plupart des chlorures peuvent être facilement

préparés en faisant agir le chlore ou l’acide chlorhydrique gazeux sur

les métaux. Gomme les chlorures sont volatils, la surface du métal reste

toujours exposée à l’action du gaz.

On prépare aussi les chlorures en attaquant les métaux ou les oxydes

par l’acide chlorhydrique ou par l’eau régale. Dans ce dernier cas, il se

forme ordinairement des perchlorures.

Certains chlorures ne peuvent être préparés qu’en faisant agir le chlore

sur des mélanges d’oxydes et de charbon.

BROMURES,

Propriétés générales. — Les bromures sont moins volatils que les

chlorures, avec lesquels ils sont isomorphes. Les bromures sont solu-

bles, excepté le bromure d’argent et le protobromure de mercure. Le

bromure de plomb est également insoluble, ce qui le distingue du chlo-

rure. Un certain nombre de bromures sont décomposés par l’eau : tel est

le bromure d’antimoine.

L’acide chlorhydrique transforme les bromures en chlorures; il se

forme de l’acide bromhydrique.

Chauffés dans un tube de verre avec du bisulfate de potasse, les bro-

mures dégagent du brome, que l’on reconnaît à sa couleur jaune orangé

et à son odeur vive et désagréable. Un mélange d’acide sulfurique et de

peroxyde de manganèse produit aussi un dégagement de brome quand

on le chauffe avec un bromure.

Caractères distinctifs. — La dissolution d’un bromure est décompo-

sée par le chlore et se colore en rouge jaunâtre : l’éther qu’on agite avec

la liqueur la décolore en dissolvant le brome, et prend une teinte

jaune foncée.

Les bromures forment avec l’azotate d’argent un précipité blanc légè-

rement jaunâtre qui est insoluble dans les acides et soluble dans l’am-

moniaque.

Préparation. — Les bromures s’obtiennent par l’action du brome ou

de l’acide bromhydrique sur les métaux ou les oxydes.

IOBURES.

Propriétés générales. — Les iodures formés par les métaux propre-

ment dits sont pour la plupart insolubles dans l’eau
;
mais ils se dissolvent
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aisément dans les iodures alcalins qui ont une grande tendance à former

avec eux des iodures doubles.

Les iodures sont beaucoup moins volatils que les chlorures.

Les iodures alcalins ne se décomposent pas quand on les chauffe au

contact de l’air
;
un grand nombre d’iodures se transforment en oxydes

et dégagent de l’iode par la calcination à l’air libre.

Le chlore décompose les iodures en formant des chlorures et mettant

l’iode en liberté.

Caractères distinctifs. — On constate facilement la présence de la

plus faible quantité d’un iodure dans une liqueur, en y ajoutant de l’ami-

don à l’état d’empois et quelques gouttes d’eau de chlore; l’iode, déplacé,

réagit alors sur l’amidon, et produit de Yiodure d'amidon qui colore la

liqueur en bleu très intense. Dans cette expérience, il faut se garder

d’ajouter un excès de chlore qui, en agissant sur l’iode et sur l’eau,

produirait de l’acide chlorhydrique et de l’acide iodique qui est sans

action sur l’amidon.

On peut éviter l’inconvénient qui résulte de l’emploi d’un excès de

chlore en se servant de l’eau oxygénée. Une petite quantité d’un iodure

mêlé avec du bi-oxyde de baryum et traitée par l’acide chlorhydrique

faible bleuit l’amidon d’une manière très sensible. (M. A. Reynoso.)

On peut reconnaître la présence de la plus faible quantité d’iode en trai-

tant un iodure par de l’acide azotique qui tient en dissolution des produits

nitreux : cet acide doit être étendu
;
en agitant le mélange avec une petite

quantité de sulfure de carbone
,
ce liquide prend une coloration violette

très sensible en dissolvant l’iode mis en liberté.

Les iodures dégagent de l’iode sous forme de vapeurs violettes très

intenses, lorsqu’on les chauffe avec un mélange d’acide sulfurique et de

peroxyde de manganèse, ou avec de l’azotate d’ammoniaque.

Le bisulfate de potasse décompose les iodures à l’aide de la chaleur, et

en dégage des vapeurs violettes caractéristiques.

Les iodures solubles forment avec les sels d’argent un précipité blanc

jaunâtre, insoluble dans l’ammoniaque
;
ce caractère permet de les dis-

tinguer des chlorures et des bromures.

De plus, les iodures en dissolution sont précipités en jaune par les sels

de plomb, en rouge par les sels de mercure au maximum, et en jaune

verdâtre par les sels de mercure au minimum. Un mélange de sulfate de

cuivre et d’acide sulfureux versé dans les iodures alcalins y forme un
précipité blanc jaunâtre de proto-iodure de cuivre.

Préparation.— Les iodures alcalins s’obtiennent par l’action de l’iode

sur les alcalis; on doit dans ce cas chauffer au rouge la masse saline pour

transformer l’iodate en iodure. Les autres iodures sont préparés par

double décomposition.
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FLUORURES.

Propriétés générales. — Les fluorures alcalins neutres sont solubles

et ont une grande tendance à se combiner avec l’acide fluorhydrique pour

former des fluorhydrates de fluorures
;
les fluorures alcalino-terreux et

terreux sont presque insolubles. Les fluorures métalliques proprement

dits sont assez peu solubles. Le fluorure d’argent est soluble, de sorte que

J es fluorures ne précipitent pas l’azotate d’argent. Un certain nombre de

fluorures se dissolventdans les acides et surtout dans l’acide fluorhydrique.

Les fluorures sont peu volatils, excepté quelques perfluorures, comme
le perfluorure de chrome.

Les fluorures en dissolution dans l’eau attaquent le verre à la longue

et le dépolissent. Cette action se manifeste promptement sous l’influence

de la chaleur.

Caractères distinctifs.— Les fluorures, traités par l’acide sulfurique

concentré, donnent des vapeurs qui attaquent le verre. Certains minéraux

qui contiennent des fluorures, la topaze, par exemple, ne sont point atta-

qués par l’acide sulfurique. Pour reconnaître alors la présence du fluor,

on les fond avec un excès de carbonate de soude dans un creuset de

platine; il se forme ainsi du fluorure de sodium, sur lequel on constate

les caractères des fluorures solubles.

Chauffés avec un mélange de silice et d’acide sulfurique concentré, les

fluorures donnent du fluorure de silicium qui, dans son contact avec

l’eau, produit un dépôt de silice gélatineuse.

Un mélange d’un fluorure, d’acide borique et d’acide sulfurique, légè-

rement chauffé, dégage du fluorure de bore facilement reconnaissable

aux vapeurs blanches très intenses qu’il répand à l’air.

Les fluorures solubles donnent avec le chlorure de calcium ammonia-

cal un précipité blanc, volumineux, légèrement translucide, qui se dis-

sout dans l’acide chlorhydrique et que l’ammoniaque précipite de cette

dissolution.

Préparation. — Les fluorures se préparent le plus souvent en traitant

les métaux ou les oxydes métalliques par l’acide fluorhydrique. On peut

obtenir les fluorures insolubles par double décomposition, au moyen

d’un fluorure alcalin et d’un sel métallique.

HYDROFLUOSILICATES , OU COMBINAISONS DU FLUORURE DE
SILICIUM AVEC LES FLUORURES MÉTALLIQUES.

Propriétés générales. — Les hydrofluosilicates sont représentés par

la formule 2SiFl3
,
3MF1.

Les hydrofluosilicates de potasse et de baryte sont à peine solubles
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dans l’eau
;
ceux de soude et de strontiane s’y dissolvent au contraire en

proportion considérable. Les autres sont encore plus solubles.

Les hydrofluosilicates de potasse, de soude, de baryte et de strontiane

sont insolubles dans l’alcool.

Les alcalis libres ou carbonatés décomposent les hydrofluosilicates

en formant des fluorures alcalins et des silicates.

Caractères distinctifs. — Les hydrofluosilicates soumis à l’action de

la chaleur se dédoublent en fluorure de silicium qui se dégage et en

fluorures métalliques. L’acide sulfurique les décompose et en dégage du

fluorure de silicium et de l’acide fluorhydrique.

Préparation. — On prépare les hydrolluosilicates en traitant les bases

par l’acide hydrofluosilicique. Il faut avoir soin de ne pas employer un

excès de base qui décomposerait le sel formé.

HYDROFI.UOBORATES, OU COMBIMAÏSOKTS X>U FLUORURE
DE BORE AVEC EES CHLORURES MÉTALLIQUES.

Propriétés générales.— Les hydrofluoborates sont représentés par la

formule MF1,BF13
. Ils sont solubles dans l’eau; l’hydrofluoborate de

potasse est très peu soluble. On le distingue aisément de l’iiydrofluosili-

cate en ce qu’il n’est point décomposé par l’ammoniaque.

Un certain nombre d’hydrolluoborates paraissent ne point être décom-

posés par les alcalis ou les carbonates alcalins. Par l’action prolongée

d’une forte chaleur, ils sont tous transformés en fluorures métalliques,

et du fluorure de bore se dégage.

Caractères distinctifs.— L’acide sulfurique concentré décompose les

hydrofluoborates en dégageant d’abord du fluorure de bore, puis de

l’acide fluorhydrique.

Préparation.— On obtient les hydrofluoborates en faisant agir l’acide

hydrofluoborique sur les bases.

CYANURES.

Propriétés générales. — Les cyanures des métaux des deux premiè-

res sections sont solubles dans l’eau
;
leur odeur et leur saveur rappellent

celles de l’acide cyanhydrique; leur réaction est fortement alcaline.

Lorsqu’ils sont secs et qu’ils ne contiennent pas un excès de base, ils

résistent à une haute température sans se décomposer.

Une ébullition prolongée dans l’eau les altère, produit un dégagement

d’ammoniaque et laisse pour résidu un formiate :

KC2Az -f 4HO = K0,G2H03 + AzH3
.
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Les acides les plus faibles dégagent l’acide cyanhydrique des cyanures

solubles.

Les cyanures solubles forment avec les sels de fer au minimum un
précipité blanc qui bleuit au contact de l’air.

La plupart des cyanures métalliques des quatre dernières sections sont

insolubles; il faut en excepter quelques uns, tels que le cyanure d’or et

le cyanure de mercure.

Les cyanures insolubles se dissolvent directement dans les cyanures

alcalins, et forment des combinaisons nombreuses dont les plus impor-

tantes sont les cyanoferrures et les cyanoferrides. Ces derniers composés

seront décrits à l’article Fer.

Quelques cyanures métalliques proprement dits dégagent de l’azote par

l’action de la chaleur et donnent des carbures métalliques : tels sont les

cyanures de zinc et de plomb. D’autres se dédoublent en cyanogène et en

métaux, comme les cyanures de mercure et d’argent. Mais le plus sou-

vent les cyanures donnent à la fois de l’azote et du cyanogène, des

métaux et des carbures métalliques.

Les cyanures de mercure et d’argent, soumis à l’action de l’eau à 280°

dans des tubes fermés aux deux bouts, se décomposent en donnant du

carbonate d’ammoniaque et du mercure ou de l’argent métalliques. Les

autres cyanures produisent dans les mêmes circonstances du formiate et

du carbonate d’ammoniaque et des acides métalliques. (M. A. Reynoso.)

Caractères distinctifs. — On reconnaît aisément les cyanures à

l’odeur d’acide cyanhydrique qu’ils dégagent quand on les traite par un

acide. On doit employer, dans cette expérience, l’acide chlorhydrique,

un certain nombre de cyanures n’étant point attaqués par les acides sul-

furique et azotique.

Préparation. — Les cyanures insolubles s’obtiennent par double

décomposition, au moyen des cyanures alcalins dont la préparation sera

décrite à l’article Cyanure de potassium.

SULFURES.

Propriétés générales. — Les sulfures alcalins et alcalino-terreux sont

solubles dans l’eau. Les sulfures d’aluminium, de zirconium et de magné-

sium sont décomposés par l’eau
;
le dernier n’est attaqué que par l’eau

bouillante; il se dégage de l’acide sulfhydrique et il se forme de l’alu-

mine, de la zircone et de la magnésie. Les sulfures métalliques propre-

ment dits sont insolubles dans l’eau. Ils présentent souvent un éclat

métallique très prononcé. Quelques uns sont très fusibles
;
mais ils sont

rarement volatils.

La plupart des sulfures sont indécomposables par la chaleur ou du

moins ne dégagent qu’une partie de leur soufre
;
quelques uns cependant
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sont ramenés à l’état métallique : tels sont les sulfures d’or et de platine

qui se décomposent lorsque la température est suffisamment élevée.

L’oxygène agit sur les sulfures à l’aide de la chaleur ou même à la

température ordinaire
;
le soufre se dégage en partie à l’état d’acide sul-

fureux et les métaux restent à l’état d’oxydes, d’oxysulfures, de sulfates,

d’hyposulfites, etc.

L’hydrogène opère la décomposition d’un certain nombre de sulfures.

Les sulfures se combinent entre eux pour former des sulfosels ; les sul-

fures alcalins jouent le rôle de sulfobases , de sorte qu’un sulfure qui est

soluble dans les dissolutions des sulfures alcalins doit être ordinairement

considéré comme un sulfacicle. Les sulfosels à sulfobases alcalines sont

solubles dans l’eau
;
ceux qui sont formés par des sulfures des métaux

proprement dits jouant le rôle de sulfobases sont insolubles.

Caractères distinctifs. — Les sulfures traités parles acides dégagent

en général de l’acide sulfhydrique facilement reconnaissable à son odeur

et à son action sur les sels de plomb. Les sulfures chauffés à la flamme

oxydante du chalumeau ou dans un tube ouvert dégagent de l’acide

sulfureux qu’on reconnaît à son odeur et à son action sur les couleurs

végétales, et forment souvent des sulfates faciles à caractériser.

Préparation. — Le soufre se combine directement avec la plupart des

métaux
;
aussi prépare-t-on un grand nombre de sulfures en chauffant

des mélanges de soufre et de différents métaux.

Plusieurs sulfures peuvent être obtenus en décomposant des sulfates

par le charbon, ou les oxydes par le sulfure de carbone à une tempéra-

ture élevée.

La plupart des sulfures métalliques proprement dits se préparent en

précipitant les dissolutions métalliques par l’acide sulfhydrique, ou les

sulfures alcalins qu’on obtient en faisant agir le soufre ou l’acide sulfhy-

drique sur les alcalis.

La méthode suivante permet d’obtenir un certain nombre de sulfures

qui ne se combinent pas avec les sulfures alcalins : on calcine au creuset

brasqué un mélange de soufre, d’un carbonate alcalin et d’un oxyde mé-

tallique; cet oxyde se réduit, l’oxygène se dégage à l’état d’oxyde de

carbone, et le métal se combine avec une partie du soufre du polysulfure

alcalin qui se forme en même temps.

Monosulfures.

Les monosulfures alcalins et alcalino-terreux sont solubles dans l’eau
;

leurs dissolutions sont incolores et peuvent donner des cristaux qui ren-

ferment de l’eau de cristallisation
;
leur saveur est sulfureuse, et leur

réaction est fortement alcaline. Ils répandent à l’air une légère odeur

d’acide sulfhydrique.
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Ils forment avec les sels des quatre dernières sections des précipités

diversement colorés, qui servent souvent de caractères pour reconnaître

les métaux. Les sulfures de fer, de plomb, de cuivre, etc., sont noirs;

celui de zinc est blanc; celui d’antimoine, rouge orangé
;
celui de man-

ganèse, couleur de chair
;
celui de cadmium, jaune pur.

Les monosulfures alcalins sont décomposés par les acides
,
même

les plus faibles, qui en dégagent l’acide sulfhydrique
,
sans former un

dépôt de soufre. L’équation suivante, dans laquelle on représente un

métal alcalin par M et un acide par A, rend compte de cette réaction :

MS + HO-f A = MO,A + HS.

Si l’on eût employé un hydracide HR, au lieu d’un oxacide, la réac-

tion eût été représentée ainsi : MS -j- HR = MR -{- HS.

Comme les monosulfures ne contiennent que 1 équivalent de soufre

pour 1 équivalent de métal, on comprend que cet équivalent de soufre

se dégage à l’état d’acide sulfhydrique en se combinant avec l’équivalent

d’hydrogène contenu dans l’eau ou dans l’hydracide, et que dans la

réaction d’un acide sur un monosulfure, il ne se produise pas de dépôt

de soufre.

Les dissolutions des monosulfures se décomposent lentement au con-

tact de l’air et se changent en un mélange de carbonate et d’hyposulfite.

Avant de se décomposer complètement, les monosu lfures se colorent

en jaune, et se transforment d’abord en polysulfures qui se changent par

une oxydation subséquente en hyposulfites incolores. La coloration des

monosulfures au contact de l’air n’a lieu qu’autant que le soufre prove-

nant de l’acide sulfhydrique dégagé par l’acide carbonique de l’air, et

dont l’hydrogène a été brûlé par l’air, s’est redissous dans la partie du

monosulfure non encore altérée. (MM. Fordoset Gélis.) (Voy. Monosulfure

de potassium.)

Les monosulfures résistent en général à l’action de la chaleur, lors-

qu’ils sont anhydres
:
quelques uns cependant perdent une partie de

leur soufre quand on les chauffe.

Polysulfures.

Les polysulfures alcalins sont tous colorés en jaune
;
leur saveur est la

même que celle des monosulfures, et leur réaction est alcaline.

Traités par les acides, ils dégagent de l’hydrogène sulfuré et laissent

un dépôt de soufre.

Ce soufre, au moment de sa précipitation, est d’un blanc à peine jau-

nâtre, mais il reprend bientôt sa couleur jaune naturelle. Dans leur

décomposition par les oxacides ou par les hydracides les polysulfures

laissent déposer autant d’équivalents de soufre moins un
,
qu’ils en conte-

naient avant leur décomposition :

KS5 + HO -f SO3 = K0,S03
-f HS -f AS.
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Si le polysulfure est versé dans un acide, il se forme du bisulfure d’hy-

drogène.

Lorsqu’on ajoute des polysulfures dans les différentes dissolutions mé-

talliques, ils y forment des précipités qui sont, en général, des mélanges

de sulfures et de soufre; mais il arrive aussi quelquefois qu’ils produisent

des polysulfures métalliques. C’est ainsi qu’en précipitant un sel de plomb

par un polysulfure alcalin, on voit se former d’abord une poudre rouge,

qui est probablement un polysulfure de plomb
;
mais ce corps, étant très

instable, noircit au bout de quelques instants, et se transforme en un

mélange de soufre et de protosulfure de plomb.

Les polysulfures alcalins en dissolution dans l’eau se décolorent peu à

peu au contact de l’air et se changent en hyposulfites. Si le polysulfure

contient plus de 2 équivalents de soufre pour 1 équivalent de métal, sa

dissolution exposée à l’air laisse précipiter du soufre.

Le peroxyde de manganèse transforme rapidement les polysulfures en

hyposulfites.

Suifhydrates de sulfures.

Les monosulfures alcalins et alcalino-terreux sont les seuls qui puis-

sent se combiner avec l’acide sulfhydrique pour former des sulfhydrates

de sulfures MS, HS. (Voy. Sulfure de potassium.)

Aussi quand on verse dans une dissolution de sulfhydrate de sulfure

de potassium ou de sodium un sel de cuivre ou de manganèse, il se pro-

duit une vive effervescence due à un dégagement d’acide sulfhydrique,

et en même temps une précipitation de monosulfure de cuivre ou de

manganèse :

KS,I1S -f MnO,S03 = K0,S03 + MnS -f HS.

Pour la même quantité de métal alcalin, les sulfhydrates de sulfures

dégagent avec les acides une quantité d’hydrogène sulfuré double de

celle que dégagent les monosulfures:

KS,HS -f S03,HQ = K0,S03 + 2HS.

KS + S03,H0 = K0,S03
-f-

HS.

On retrouve dans les sulfhydrates de sulfures l’odeur, la saveur hépa-

tique et la réaction alcaline des monosulfures. Les produits de leur décom-

position au contact de l’air sont les mêmes que ceux des monosulfures.

Les sulfhydrates de sulfures en dissolution dans l’eau peuvent être

considérés comme des bisulfhyd rates : KS,HS 4- HO = KO, (HS) 2
.

Mêlés avec des dissolutions alcalines, ils se changent aussitôt en mono-

sulfures : KS,HS -j- KO =H0 4- 2KS.

Les sulfhydrates de sulfures sont décomposés par la concentration eu

monosulfures et en acide sulfhydrique qui se dégage
;
toutefois ceux de

potasse et de soude ont été obtenus en cristaux incolores, très solubles

dans l’eau.
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SÉXiÉNTURES.

Propriétés générales. — Les séléniures naturels ou artificiels présen-

tent beaucoup d’analogie avec les sulfures.

Les séléniures alcalins sont solubles dans l’eau; l’odeur et la saveur de

leurs dissolutions sont les mêmes que celles des sulfures solubles.

Les séléniures sont transformés en oxydes par la calcination
;
le sélé-

nium se volatilise et brûle partiellement en formant de l’acide sélénieux.

Il est plus difficile de chasser par le grillage le sélénium des séléniures

que le soufre des sulfures
;
ce qui tient à ce que le sélénium est beaucoup

moins volatil que le soufre.

Les séléniures alcalins se combinent avec d’autres séléniures et for-

ment avec eux des composés analogues aux sulfosels auxquels on a donné

le nom de sélénisels.

Caractères distinctifs. — Les séléniures, chauffés à la flamme exté-

rieure du chalumeau, dégagent une odeur caractéristique de raifort.

En calcinant un séléniure dans un tube ouvert aux deux bouts, on

peut obtenir un sublimé rouge-cinabre de sélénium qui vient se conden-

ser sur les parties froides du tube.

Préparation. — On obtient les séléniures insolubles en précipitant les

dissolutions métalliques par l’acide sélénhydrique. On peut aussi fondre

des mélanges de sélénium et de différents métaux.

Les séléniures solubles peuvent être obtenus en faisant agir le sélénium

sur les alcalis
;

il se forme en même temps des sélénites.

TELLURURES.

Propriétés générales. — Les tell urures présentent une analogie com-

plète avec les sulfures et avec les séléniures.

Les tellurures alcalins sont solubles dans l’eau
;
leurs dissolutions sont

colorées en rouge vineux.

Caractères distinctifs. — Les tellurures soumis à la calcination dans

un tube ouvert aux deux bouts donnent un sublimé blanc d’acide tellu-

reux.

Chauffés à la flamme extérieure du chalumeau, ils n’exhalent aucune

odeur, ce qui les distingue des séléniures.

Préparation. — Les tellurures alcalins s’obtiennent en calcinant les

alcalis avec un mélange d’acide tellureux et de charbon. Les tellurures

insolubles se préparent au moyen de l’acide tellurhydrique et des disso-

lutions métalliques. On peut aussi combiner directement le tellure avec

les métaux.
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FHOSPHURES.

Les phosphures alcalins et alcali no-terreux sont décomposés par l’eau

avec dégagement d’hydrogène phosphoré spontanément inflammable.

Les autres phosphures sont insolubles dans l’eau.

Le phosphore peut se combiner directement avec un certain nombre

de métaux et surtout avec ceux de la première section.

Les phosphures alcalins et alcalino-terreux s’obtiennent par l’action

du phosphore sur les oxydes.

On peut préparer les phosphures de cuivre, de plomb, d’étain en pré-

cipitant par l’hydrogène phosphoré les dissolutions des sels formés par

ces métaux.

Quelques phosphures peuvent être obtenus en décomposant les phos-

phates par le charbon.

ÂRSÉNIÜRES.

Les arséniures possèdent souvent l’éclat métallique; ils sont insolubles

dans l’eau
;
ils présentent la propriété caractéristique de dégager de l’hy-

drogène arsénié quand on les traite par l’acide chlorhydrique

On prépare les arséniures en chauffant des mélanges d’arsenic et de

différents métaux, ou en réduisant les arséniates par le charbon.

AZOTATES.

Propriétés générales. — Dans les azotates neutres l’oxygène de l’acide

est quintuple de celui de la base. Il existe des azotates basiques, qui sont

très peu solubles, et qui contiennent 2, 3 et 6 fois plus de base que les

azotates neutres. On ne connaît jusqu’à présent aucun azotate acide; les

azotates restent neutres en cristallisant dans l’acide azotique le plus con-

centré.

Tous les azotates sont solubles dans l’eau et décomposables par la cha-

leur : les uns se décomposent, d’abord en oxygène et en azotites qui se ré-

duisent ensuite en bases, en oxygène et en deutoxyde d’azote ou en azote
;

les autres donnent immédiatement des bases, et dégagent de l’oxygène,

de l’acide hypo-azotique ou de l’acide azotique hydraté. Si la base d’un

azotate ainsi décomposé peut absorber de l’oxygène, elle se suroxyde.

Les azotates chauffés avec du charbon ou d’autres matières combus
tildes produisent souvent une détonation.

Tous les azotates fusent en activant la combustion lorsqu’on les jette

sur des charbons incandescents
;
cette propriété constitue un de leurs

I
»r incipaux caractères

.

Les azotates sont décomposés par l’acide sulfurique concentré, qui en

dégage des vapeurs blanches d’acide azotique,
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Caractères distinctifs. — Les azotates chauffes avec de l’acide chlor-

hydrique forment de l’eau régale qui dissout l’or en se colorant en jaune.

En présence de l’acide sulfurique et du cuivre, ils dégagent du

deutoxyde d’azote qui devient rutilant à l’air. En faisant bouillir un azo-

tate avec de l’acide sulfurique concentré, on déplace l’acide azotique
;

on reconnaît alors que la liqueur peut décolorer le sulfate d’indigo, jau-

nir les tuyaux de plume et colorer en brun les sels de protoxyde de fer.

Pour reconnaître dans un liquide la présence d’une faible quantité

d’un azotate, on dissout du sulfate de protoxyde de fer dans de l’eau

mêlée d’acide sulfurique, on y ajoute la liqueur à essayer, et l’on y

plonge une lame de fer. La dissolution se colore en rose ou en brun

si elle contient un azotate. Cette coloration est due à ce que le sel de

fer au minimum dissout le bi-oxyde d’azote provenant de la décomposi-

tion de l’acide azotique par le fer sous l’influence de l’acide sulfurique.

Les azotates peuvent être reconnus par un procédé très sensible qui

consiste à les chauffer graduellement jusqu’au rouge dans un petit tube,

ou mieux dans un petit appareil distillatoire, après les avoir préalable-

ment mêlés avec le double de leur poids de potasse ou de soude causti-

ques et une petite quantité de charbon. La décomposition de l’azotate et

celle de l’eau en présence du charbon et d’un alcali produisent du carbo-

nate de potasse ou de soude et un dégagement d'ammoniaque. Ce dégage-

ment d’ammoniaque, facile à constater, indique la présence d’un azotate.

Avant de procéder à un essai de ce genre, il faut s’assurer que le corps

que l’on examine ne contient pas de sels ammoniacaux ni de matières

organiques azotées.

Préparation. — Les azotates se préparent en traitant par l’acide azo-

tique les métaux, les oxydes, les carbonates ou les sulfures métalliques.

AZOTITES.

Propriétés générales. — On ne connaît aucun azotite acide. Les azotites

basiques contiennent 2, 3, l\ et 6 fois plus de base que les azotites neutres
;

ces derniers ont pour formule : M0,Az03
. Les azotites neutres alcalins et

alcalino-terreux présentent une réaction alcaline aux réactifs colorés.

Tous les azotites sont solubles dans l’eau et décomposables par la cha-

leur. L’azotite d’argent est peu soluble dans l’eau. Les azotites sont solubles

sans décomposition dans l’acide acétique, à la température ordinaire.

Un mélange d’acide chlorhydrique et d’un azotite ne dissout pas l’or.

Les azotites activent la combustion du charbon, mais à un degré moin-

dre que les azotates.

Leurs dissolutions se transforment en azotates par une ébullition pro-

longée avec l’eau, et laissent dégager du bi-oxyde d’azote.
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Caractères distinctifs. — Les azotites traités à froid par i acide sulfu-
rique étendu dégagent immédiatement des vapeurs rutilantes.

Préparation. — On obtient lazotite de potasse, qui sert à préparer en-
suite les autres azotites, en recevant dans une dissolution de potasse le
produit qui résulte de l’action de l’acide azotique sur l’amidon. On peut
obtenir encore lazotite de potasse en soumettant l’azotate de potasse à
une calcination modérée.

CHLORATES.

Propriétés générales. — Dans les chlorates neutres
, l’oxygène de

l’acide est à l’oxygène de la base comme 5:1. On ne connaît pas de
chlorates acides, ni de chlorates basiques. Les chlorates neutres sont neu-
tres aux réactifs colorés.

Tous les chlorates sont très solubles dans leau, excepté le chlorate de
potasse, qui est peu soluble dans l’eau froide.

Les chlorates sont décomposables par la chaleur. Les chlorates de la
première et de la deuxième section donnent, lorsqu’on les chauffe, de
l’oxygène et un résidu de chlorure

;
en général, les autres chlorates dé-

gagent de l’oxygène, du chlore, et laissent un résidu d’oxyde ou d’oxy-
chlorure.

Les chlorates, et principalement le chlorate de potasse, sont des oxy-
dants énergiques. Ils forment avec les matières combustibles, telles que
les résines, le soufre, le charbon, le phosphore, des poudres qui fulmi-
nent par le choc ou par l’action de la chaleur.

Les chlorates sont décomposés par l’iode, surtout en présence d’une
petite quantité d’acide azotique, et transformés en iodates.

Caractères distinctifs. — L’acide sulfurique concentré décompose
les chlorates en acide perchlorique et en acide hypochlorique, dont
l’odeur et la couleur jaune rougeâtre sont caractéristiques; mais cette
réaction ne doit être essayée que sur une petite quantité de chlorate, car
elle donne lieu à des détonations.

Les chlorates ne précipitent pas les sels d’argent, parce que le chlorate
d argent est soluble. Les chlorates, qui se changent en chlorures par Fac-
tion de la chaleur, précipitent l’azotate d’argent après qu’on les a calcinés.

Préparation. — Les chlorates s’obtiennent facilement au moyen du
chlorate de baryte dont la préparation a été indiquée à l’article Acide
chlorique.

FERCHLORATES,

Propriétés générales. — Les perchlorates sont en général solubles
dans leau, et la plupart sont déliquescents et solubles dans l’alcool Le
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perchlorate de potasse est très peu soluble dans l’eau froide, et complète-

ment insoluble dans l'alcool : aussi l’acide perchlorique précipite les sels

de potasse, sans excepter le chlorate, et sert à les caractériser. Le per-

chlorate d’ammoniaque est aussi très peu soluble.

Tous les perchlorates sont neutres aux réactifs colorés.

Ils se décomposent à une température plus élevée que les chlorates, et

dégagent plus d’oxygène pour le meme poids de sel décomposé :

ko,CIO7 = K Cl -f O*.

Perchlorate

de potasse.

KO, CIO5 = KCl -f O ü
.

Chlorate

de potasse.

Caractère» distinctifs. — Les perchlorates se comportent avec le

charbon et les corps combustibles comme les chlorates, mais on les dis-

tingue de ces derniers sels en ce qu’ils ne se colorent ni par l’acide sul-

furique concentré, ni par l’acide chlorhydrique.

Préparation. — Le perchlorate de baryte, dont la préparation a été

indiquée à l’article Acide perchlorique
,
sert à préparer les autres per-

chlorates au moyen des sulfates.

CHX.OHITSS.

Propriétés générales. — Les chlorites ont pour formule générale

MO,CIO 3
;

ils sont solubles dans l’eau. Les chlorites de plomb et d’argent

sont peu solubles et se précipitent facilement de leurs dissolutions sous

forme de paillettes micacées. Les chlorites alcalins sont déliquescents; la

dissolution du chlorite de potasse se décompose par l’ébullition en un

mélange de chlorate et de chlorure. Le chlorite de soude ne se décom-

pose qu’à 250°. Les chlorites de baryte et de strontiane sont très solubles.

Les chlorites possèdent des propriétés oxydantes énergiques.

Caractères distinctifs. — Les chlorites alcalins forment un précipité

de peroxyde de manganèse ou de peroxyde de fer dans les dissolutions

des sels de protoxyde de manganèse ou de fer.

Traités par un acide affaibli, les chlorites dégagent de l’acide chloreux

que l’on distingue de l’acide hypoçhlorique en ce qu’il ne forme pas de

chlorate quand on le sature par la potasse.

Les chlorites décolorent l’indigo sous l'influence des acides, et en pré-

sence de l’acide arsénieux, ce qui les distingue des hvpochlorites.

Préparation. — On obtient le chlorite de potasse en faisant arriver de

l’acide chloreux dans une dissolution de potasse. Quand on emploie
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l'acide tartrique pour préparer l’acide cliloreux, le chlorite ainsi obtenu

est mélangé de carbonate; il vaut mieux, dans ce cas, saturer l’acide avec

de l’eau de baryte; le carbonate de baryte, qui est insoluble, se sépare.

Le chlorite de plomb s’obtient par double décomposition au moyen

d’un chlorite alcalin et d’une dissolution d’azotate de plomb bien neu-

tre. Ce sel, décomposé par l’acide sulfurique faible, donne de l’acide

chloreux très pur.

Le chlorite d’argent se prépare avec le chlorite de potasse et l’azotate

d’argent. Il se présente comme le chlorite de plomb, sous forme de

paillettes jaunes brillantes. Il se décompose avec explosion à 105°,

HYFOCHEORITES.

Propriétés générales.— On ne connaît que des hypochlorites neutres

MO, CIO.

Ils sont tous solubles dans l’eau et possèdent l’odeur de l’acide hypo-

chloreux. Ils détruisent les couleurs végétales et même l’indigo, surtout

en présence d’un acide.

On les considère comme des oxydants très énergiques. Mis en contact

avec le sulfure de plomb, ils le font passer rapidement à l’état de sulfate.

Leurs actions oxydantes ou chlorurantes s’exercent surtout quand on les

décompose par un acide. Ils dégagent de l’acide hypochloreux, plus ou

moins mélangé de chlore, sous l’influence des acides les plus faibles, et

même de l’acide carbonique.

Les hypochlorites ont peu de stabilité. L’action de l’eau bouillante, la

concentration de leur dissolution, l’exposition à la lumière, tendent à les

transformer en chlorures et en chlorates. La présence d’un excès de base

retarde cette décomposition.

Caractères distinctifs. —• La propriété que possèdent les hypochlo-

rites de décolorer l’indigo sous l’influence des acides faibles suffit pour

les distinguer. De plus, leurs dissolutions forment dans les sels de man-

ganèse et de plomb des précipités de bi-oxvde de manganèse et d’acide

plombique.

Préparation. —- Les hypochlorites de potasse, de soude et de chaux

sont les seuls qui aient été étudiés
;
ils se forment dans l’action du chlore

sur les bases libres ou carbonatées,

BROMATES.

Propriété» générales. — On ne connaît que des bromates neutres

M0,Br0 5
. Ces composés sont solubles dans l’eau, excepté le bromate de

plomb qui est peu soluble et le bromate d’argent qui est presque insc-

luble dans l’eau et dans l’acide azotique. Ce bromate est soluble dans
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l’ammoniaque
;
il u est pas décomposé par la lumière, ce qui le distingue

du chlorure d’argent.

Les bromates se comportent avec les corps combustibles comme les

chlorates.

Chauffés avec de l’acide sulfurique, même très étendu, ils se décompo-

sent
; le brome et l’oxygène se séparent complètement, tandis que l'acide

sulfurique s’unit à leur base. La chaleur décompose les bromates alca-

lins et alcalino-terreux, en oxygène et en bromures.

Caractères distinctifs. — Les bromates se distinguent facilement des

chlorates, en ce qu’ils précipitent l’azotate d’argent et qu’ils dégagent du
brome quand on les traite par l’acide sulfurique ou par l’acide azotique.

Préparation. — Le brornate de potasse se produit dans l’action du

brome sur la potasse. Les autres bromates solubles peuvent s’obtenir au

moyen des bases et de l’acide bromique libre.

IODATES.

Propriétés générales. — L’acide iodique forme quelques sels acides,

principalement avec la potasse. Les iodates neutres (M0,I0 5
)
sont très

peu solubles, excepté les iodates alcalins, qui sont au contraire très so-

lubles.

L’acide sulfurique et d’autres oxacides décomposent les iodates en les

transformant en sels acides, ou en mettant l’acide iodique en liberté.

Les iodates sont tous décomposés par la chaleur
;
plusieurs laissent

dégager de l’oxygène et des vapeurs d’iode
;
d’autres, comme les iodates

de potasse, de soude et de chaux, dégagent seulement de l’oxygène et

laissent un résidu d’iodure.-

Les acides sulfureux et sulfhydrique s’emparent de leur oxygène et

mettent l’iode en liberté.

Les iodates projetés sur des charbons rouges en activent la combustion,

mais avec moins de vivacité que les chlorates.

Caractères distinctifs. — Les iodates solubles donnent a\ ec 1 azotate

d’argent un précipité d’iodate d’argent soluble dans l’ammoniaque, mais

insoluble dans l’acide azotique, ce qui les distingue des bromates.

Préparation. — On obtient facilement une dissolution d’iodate de

soude ou de potasse, mêlée de chlorures de»sodium ou de potassium

(voyez Acide iodique
) ;

la plupart des autres iodates étant insolubles, on

peut les préparer par double décomposition au moyen de l’un des iodates

alcalins.

PERIODATES , OU HEFTA-IODATES.

Propriétés générales. — Les periodates neutres sont très peu solubles

dans l’eau, ou bien ils sont décomposés par ce liquide
;
cependant le
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periodate neutre de soude est très soluble. Les periodates basiques sont

très peu solubles dans l’eau, mais l’acide azotique les dissout aisément.

Soumis à l’action de la chaleur, les periodates dégagent de l’oxygène

et laissent pour résidu un iodure ou un mélange d’oxyde et d’iodure,

suivant qu’ils sont neutres ou basiques :

]\aO,I0 7 = Nal + O8
;
(Na0) 2,I07 = NaO + Nal + O8

.

Caractères distinctifs. — Les periodates neutres ou basiques donnent

avec l’azotate d’argent un précipité jaune de periodate d’argent basique

soluble dans l’acide azotique.

Le periodate de soude bibasique est à peine soluble dans l’eau et sert à

caractériser la soude.

Préparation. — Le periodate de soude bibasique s’obtient en traitant

l’iodate de soude par le chlore. La dissolution de ce sel basique dans

l’acide azotique permet d’obtenir par double décomposition la plupart

des autres periodates, tels que le periodate d’argent neutre. Au moyen

de ce sel dissous dans l’acide azotique et d’un chlorure, on peut préparer

un periodate neutre quelconque.

SULFATES.

Propriétés générales.— Les sulfates neutres et les sulfates acides sont

solubles dans l’eau, à l’exception de ceux de baryte et de plomb, qui ne

se dissolvent ni dans l’eau ni dans les acides, excepté dans l’acide sulfu-

rique concentré et bouillant : les sulfates de strontiane et de chaux sont

très peu solubles. Les sulfates sont en général insolubles dans l’alcool.

Les sulfates basiques sont peu solubles dans l’eau et se dissolvent dafis

les acides étendus.

Les sulfates neutres rougissent le tournesol, à l’exception des sulfates

alcalins et alcalino-terreux, et des sulfates de protoxyde de manganèse

et d’argent.

Tous les sulfates, excepté les sulfates alcalins et alcalino-terreux, le

sulfate de magnésie et le sulfate de plomb, sont décomposés par la cha-

leur, laissent dégager de l’acide sulfureux et de l’oxygène. Il se forme

quelquefois dans cette décomposition une certaine quantité d’acide sulfu-

rique anhydre; la base des sulfates, devenue libre, éprouve les mêmes

modifications que si on la chauffait en présence de l’oxygène : tantôt elle

reste non altérée, tantôt elle se suroxyde. Les sulfates de mercure, d’ar-

gent, de palladium, laissent un résidu métallique quand on les calcine.

Tous les sulfates sont décomposés par le charbon : ceux des deux pre-

mières sections, à l’exception des sulfates de magnésie et d’alumine, don-

nent des monosulfures lorsqu’on les chauffe avec du charbon à une tem-

pérature blanche, et des polysulfures mêlés à des oxydes, si la température

ne dépasse pas le rouge sombre.
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Les sulfates des quatre dernières sections, chauffés avec du charbon,

donnent souvent de l’acide carbonique, de l’oxyde de carbone, de l’acide

sulfureux, du sulfure de carbone, un sulfure métallique, et quelquefois

même le métal libre.

Si l’on ajoute de la potasse ou de la soude au mélange de sulfate mé-

tallique et de charbon, les alcalis enlèvent l’acide sulfurique au sulfate;

et après la calcination le sulfate ainsi formé se trouve réduit par le char-

bon à l’état de sulfure alcalin : un composé de ce genre étant plus facile

à reconnaître que les sulfates métalliques insolubles, on fait intervenir

souvent les alcalis ou leurs carbonates pour reconnaître la présence des

sulfates. Toutefois on doit se rappeler que la propriété de former des

sulfates avec les alcalis et le charbon appartient à tous les sels formés par

l’union des bases avec les divers oxacides du soufre.

Caractères distinctifs. — Les sulfates solubles sont caractérisés sur-

tout par la propriété de former dans les dissolutions étendues des sels de

baryte un précipité blanc de sulfate de baryte qui est insoluble dans

l’eau et dans les acides azotique et chlorhydrique. Les séléniates seuls

présentent ce même caractère.

Préparation. — Les sulfates se préparent le plus souvent par l’action

de l’acide sulfurique sur les métaux, les oxydes, les carbonates, les chlo-

rures, les azotates métalliques
;
quelquefois par l’oxydation des sulfures

au contact de l’air et sous l’influence de l’eau : c’est ainsi qu’on prépare

les sulfates de fer et de cuivre.

SUFFITES,

propriétés générales. — Les sulfites alcalins sont solubles
;
les sulfites

alcalino-terreux sont insolubles dans l’eau, mais solubles dans les acides

étendus.

Les sulfites solubles, et particu lièrement les sulfites alcalins, absorbent

l’oxygène de l’air, et se changent en sulfates. La calcination à l’abri de

l’air convertit les sulfites alcalins et alcalino-terreux en sulfates et en sul

turcs
;
la chaleur chasse l’acide sulfureux des sulfites des quatre dernières

sections.

Les sulfites les mieux connus sont les sulfites neutres (M0,S02
)
et les

bisulfites (M0,2S02
).

Caractères distinctifs. — Les acides sulfurique et chlorhydrique dé-

composent les sulfites et en dégagent de l’acide sulfureux, sans former de

dépôt de soufre et sans qu’il y ait production d’acide sulfurique. Cette

décomposition est accompagnée d’une vive effervescence, lorsque les

liqueurs sont concentrées. On reconnaît aisément la présence de l’acide
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sulfureux à son odeur, ou à la propriété qu’il possède de décolorer le

permanganate de potasse, de réduire le chlorure d’or, etc.

L’acide azotique change les sulfites en sulfates, en produisant des va-

peurs nitreuses. Le chlore les sulfatise aussi en déterminant la décompo-

sition de l’eau dont l’oxygène s’unit à l’acide sulfureux :

K.0,S02 + Cl -f HO = K0,S03 + IiGl.

Préparation, — Les sulfites s’obtiennent par faction directe de l’acide

sulfureux sur les bases.

HYPOSULFITES (1).

Les hyposulfites sont tous solubles dans l’eau et décomposables par la

chaleur. L’hyposulfite de baryte est très peu soluble dans l’eau. Les hypo-

sulfites alcalins laissent pour résidu un mélange de sulfate et de polysul-

fure. Une dissolution d’hyposulfite de chaux se décompose par la chaleur

en soufre et en sulfite de chaux.

Les acides, et particulièrement les ackles chlorhydrique et sulfurique,

les décomposent, en dégagent de l’acide sulfureux et produisent, soit

immédiatement, soit après quelques instants, un dépôt de soufre. Cette

propriété est une des plus caractéristiques.

Le chlore et les hypochlorites font passer à l’état d’acide sulfurique tout

le soufre contenu dans les hyposulfites. L’iode et les sels de peroxyde de

fer les transforment en tétrathionates. Ces deux dernières réactions sont

représentées par les formules suivantes :

1° 2(Na0,S202
) 4 I = Nal + Na0,S405

;

2° Fe2CL3 2(Na0,S202
)
= Na0,S405 + NaGl + 2FeCl.

Les pentatliionates (M0,.S50 5

)
dont l’acide est isomérique avec l’acide

hyposulfureux S20'2
,
n’exercent aucune action sur l’iode, ce qui permet

de distinguer facilement les hyposulfites des pentatliionates; une dissolu-

tion alcoolique d’iode est subitement décolorée par les hyposulfites.

Le chlorure d’argent se dissout dans les hyposulfites alcalins avec la

même facilité que dans Yammoniaque
;

il se produit un hvposulfite dou-

ble, qui présente d’abord une saveur sucrée très prononcée, bientôt suivie

de la saveur métallique et styptique des sels d’argent.

L’acide azotique produit dans les hyposulfites un abondant dépôt de

soufre, accompagné d’un dégagement de vapeurs rutilantes.

(1) Nous donnons ici avec détail les caractères génériques des hyposultifces et des

sels appartenant à la série thionique
,
parce que ces sels pris isolément présentent

peu d’intérêt et seront examinés d’une manière succincte Les détails relatifs à la

préparation de ces composés ont été donnés à propos de la préparation des acides

de la série thionique.
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Les perchlorures de cuivre et d’or sont ramenés par les hyposulfites à

l’état de protoxyde : les produits de cette réaction consistent en tétra-

thionates et en hyposulfites doubles à base d’alcali et de protoxyde d’or

ou de cuivre.

Les hyposulfites forment avec l’azotate d’argent neutre un précipité

d’hyposulfite d’argent qui est blanc au moment de sa formation, mais

qui ne tarde pas a devenir noir. Cette coloration est due à du sulfure d’ar-

gent qui se forme, et qui retient la moitié du soufre de l’hyposulfite,

l’autre moitié passant à l’état d’acide sulfurique :

*

AgO,Az05 + M0,S202 = M0,S03 + AgS + AzO5
.

Les seuls hyposulfites assez peu solubles pour être obtenus par pré-

cipitation sont ceux de baryte et de plomb. La plupart des hyposulfites

formés par les métaux proprement dits ont une grande tendance à se

décomposer.

L’acide hyposulfureux ne forme avec les bases qu’une série de sels

neutres (M0,S202
). Ils se combinent souvent entre eux pour produire des

sels doubles peu solubles dans l’eau et presque insolubles dans l’alcool.

SELS DE LA SÉRIE THIONIQUE

Les dithionates ou hyposulfates sont tous solubles dans l’eau, et cristal-

lisent en général avec une grande facilité.

Les produits de la série thionique prennent de la stabilité en présence

des acides, mais les alcalis les décomposent facilement, en exceptant tou-

tefois les dithionates. Ainsi les acides polythioniques produisent avec la

potasse les réactions suivantes :

2S505 -4- 5KO= 5(K0,S202
).

2(K0,S405
) + 3KO = 2(K0,S02

) -f 3(K0,S202
).

2(KO,S305
) + 3KO == /i(K0,S02) -f- K0,S202

. (
MM. Fordos et Gélis.)

La chaleur décompose les dithionates en sulfates et en sulfites. L’acide

dithionique est déplacé de ses combinaisons par l’acide sulfurique. Lors-

que ce dernier acide est étendu d’eau, on ne sent aucune odeur d’acide

sulfureux, parce que la réaction consiste en un simple déplacement de

l’acide dithionique; mais si l’acide sulfurique est concentré, et surtout si

l’on chauffe le mélange, l’acide dithionique se décompose en acide sullu-

rique et en acide sulfureux, dont l’odeur pénétrante est facile à recon -

naître. Dans cette réaction, il ne se dépose pas de soufre.

Cette propriété permet de distinguer les dithionates ou hyposulfates

des sulfates, des sulfites et des hyposulfites; en effet, les sulfates ne ré-

pandent aucune odeur; les sulfites dégagent de l’acide sulfureux dans

leur contact avec l’acide sulfurique faible, mais ne produisent pas d’acide
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sulfurique; les hyposulfîtes donnent un dégagement d’acide sulfureux

qui est toujours accompagné d’un dépôt de soufre.

Les hyposulfates n’absorbent pas l’oxygène de l’air
;
leurs dissolutions

sont beaucoup plus stables que celles des autres composés de la série

thionique : le chlore même ne les altère qu’à la température de l’ébul-

lition.

Les trithionates (MO,S30 5

), les tétratliionates (M0,S40 5

)
et les penta-

thionates (MO^O 5

), se caractérisent moins facilement que les sels précé-

dents; pour les reconnaître d’une manière certaine, il faut les soumettre

à l’analyse.

La proportion de chlore qu’ils absorbent pour se changer en acide

sulfurique, et le poids du sulfate qu’ils laissent par la calcination per-

mettent de les distinguer; on peut analyser ces sels avec des dissolutions

titrées très étendues d’hypochlorites alcalins (MM. Fordos et Gélis). Les

formules suivantes indiquent les quantités de chlore absorbées par

1 équivalent de chacun des sels de la série thionique, et la quantité

d’acide sulfurique qu’ils produisent :

M0,S305 + /ici + Z|H0 == M0,S03 + 2S03 + àHCl ;

M0,S405 + 7 Cl + 7HO == M0,S0 3 + 3S03
-f 7HC1;

M0,S505 + 10C1 + 10HO = M0,S03
-f- ZiSO3 -f- 10HC1.

Après avoir converti en acide sulfurique le soufre contenu dans ces

trois acides, on traite les dissolutions par un excès de chlorure de baryum,
et le poids du sulfate de baryte ainsi obtenu fait connaître celui de soufre.

Quant à l’oxygène, son poids se déduit de la quantité de chlore employée ;

les formules précédentes montrent que chaque équivalent de chlore

absorbé représente 1 équivalent d’oxygène provenant de la décomposi-

tion de l’eau
;
en retranchant l’oxygène ainsi produit de l’oxygène con-

tenu dans le sulfate de baryte, on a l’oxygène que renfermait l’acide de

la série thionique.

SÉI/ÉNIATES.

Propriétés générales. — Les séléniates acides et les séléniates neutres

sont solubles dans l’eau, excepté les séléniates de baryte, de strontiane,

de chaux et de plomb, qui sont insolubles ou très peu solubles dans l’eau

et, dans les acides, de même que les sulfates correspondants. Les

séléniates solubles ou insolubles sont décomposés par l’acide chlorhy-

drique, à l’aide de l’ébullition
; l’acide sélénique est ramené à l’état

d acide sélénieux et il se dégage du chlore :

IvO,Se03 -1- HCl = K0,Se02
-f HO + Cl.

L’acide sulthydrique et l’acide sulfureux ne décomposent pas l’acide

sélénique libre ou combiné.
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Caractères distinctifs. — En soumettant à faction de la chaleur un sé-

léniate mélangé de chlorhydrate d’ammoniaque, on obtient du sélénium,

dont les vapeurs se condensent sous la forme d’une poussière rouge.

Les séléniates solubles donnent avec les sels de baryte un précipité que
l’on distingue du sulfate de baryte en le faisant bouillir avec de l’acide

chlorhydrique auquel on ajoute un peu de sulfate d’indigo. La liqueur

est décolorée par le chlore qui se produit dans cette réaction.

Les séléniates chauffés sur un charbon avec de la soude, à la flamme
intérieure du chalumeau, exhalent une odeur caractéristique de raifort.

Préparation. — Le séléniate de potasse s’obtient en calcinant avec du
nitre, du sélénium, un séléniure ou un sélénite. Les séléniates insolubles

se préparent au moyen de ce sel, par double décomposition. On peut pro-

duire les autres séléniates au moyen de l’acide sélénique obtenu en dé-

composant le séléniate de plomb par l’acide sulfhydrique.

SÉLÉNITES.

Propriétés générales. -— Les sélénites acides sont très solubles dans

l’eau. Les sélénites neutres sont insolubles ou très peu solubles, excepté

les sélénites alcalins. La plupart des sélénites insolubles dans l’eau sont

solubles dans les acides
;
ce qui permet de distinguer le sélénite de baryte

du séléniate et du sulfate de la même base. Les sélénites alcalins neutres

rougissent le tournesol.

L’acide chlorhydrique n’exerce aucune action sur les sélénites. Mais

l’acide sulfhydrique les décompose en formant du sulfure de sélénium.

L’acide sulfureux et les sulfites réduisent facilement l’acide sélénieux

libre ou combiné, surtout en présence des acides
;
le sélénium se précipite

sous la forme d’une poudre rouge. Le zinc métallique opère la même

réduction.

Caractères distinctifs. — Le chlorhydrate d’ammoniaque, chauffe

avec un sélénite, donne du sélénium, comme avec un séléniate.

Les sélénites en dissolution dans l’eau ou dans les acides produisent

avec l’acide sulfureux un précipité rouge cinabre de sélénium.

Au chalumeau, les sélénites se comportent comme les séléniates.

Préparation. — On obtient les sélénites alcalins au moyen de l’acide

sélénieux qu’on prépare avec le sélénium et l’acide azotique. Les autres

sélénites peuvent être produits par double décomposition.

TSLLUKATES.

Propriétés générales. — Les tellurates alcalins sont solubles dans

l’eau, mais ils sont très peu solubles dans une dissolution alcaline, de

sorte que leur dissolution aqueuse est précipitée quand on y ajoute un
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alcali. Les autres tellurates sont à peu près insolubles, et les tellurates

alcalins eux-mêmes deviennent souvent insolubles lorsqu’on les calcine

a une température voisine du rouge.

La chaleur rouge décompose les tellurates en tellurites et en oxygène.

A cette température un grand nombre de tellurates sont décomposés par

le charbon en présence d’un alcali et se transforment en tellurures alca-

lins dont la dissolution est d’un rouge vineux.

L’acide chlorhydrique dissout les tellurates sans les altérer, mais, à la

température de l’ébullition, il forme avec eux du chlore et de l’acide tel-

lureux.

Caractères distinctifs. — Quand on traite à chaud par l’acide sulfu-

reux ou par un sulfite la dissolution d’un tellurate dans l’acide chlorhy-

drique, on obtient un précipité noir de tellure réduit .

Les tellurates solubles donnent avec le chlorure de baryum un préci-

pité de tellurate de baryte soluble dans les acides, ce qui le distingue du

séléniate et du sulfate de baryte.

Préparation. — Le tellurate de potasse s’obtient en traitant par un cou-

rant de chlore le tellurite de potasse avec un excès de potasse. Au moyen

de ce sel on prépare les autres tellurates par double décomposition.

TEXÎ.TJRXTES.

Propriétés générales. — Les tellurites alcalins sont solubles dans

l’eau; les autres tellurites y sont insolubles ou peu solubles, mais ils se

dissolvent aisément dans l’acide chlorhydrique. Ces dissolutions ont une

couleur jaune
;
elles sont précipitées par l’eau qui en sépare de l’acide

tellureux hydraté quand l’excès d’acide n’est pas assez considérable

pour redissoudre ce précipité.

Les tellurites décomposés par le charbon sont transformés en tellurures,

de même que les tellurates.

Ils sont aussi décomposés par l’acide sulfureux qui en sépare du tellure.

Caractères distinctifs. — Les tellurites donnent, avec l’acide sulfliy-

driqueou le sulfhydrate d’ammoniaque, un précipité brun de sulfure de

tellure très soluble dans un excès de sulfhydrate d’ammoniaque.

Quand on soumet à l’ébullition les dissolutions des tellurites dans

l’acide chlorhydrique, il ne se dégage pas de chlore, ce qui les distingue

des tellurates.

Préparation. — Les tellurites s’obtiennent en unissant directement

l’acide tellureux aux différentes bases.
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PHOSPHATES.

Propriétés générales. — Les phosphates peuvent être représentés par

les formules suivantes :

(MO)3
,
PhO5 phosphates basiques;

(MO) 2
,HO,PhO5 phosphates neutres

;

M0,(H0)2,Ph05 phosphates acides.

Les phosphates alcalins sont solubles dans l’eau, les autres phosphates

ne s’y dissolvent qu’à la faveur d’un acide. Aussi les phosphates de po-

tasse, de soude et d’ammoniaque, forment-ils avec les sels de baryte, de

chaux et de plomb, des précipités qu’on distingue facilement des sulfates,

parce qu’ils sont solubles dans les acides chlorhydrique et azotique.

Quelques phosphates acides, notamment ceux de potasse et de soude,

deviennent insolubles dans les acides quand ils ont subi l’action de la

chaleur rouge.

Les phosphates sont précipités de leurs dissolutions dans les acides,

quand on sature ces acides par un alcali. Mais il arrive souvent qu’un

excès d’alcali redissout le précipité, surtout lorsque la base du phosphate

est soluble dans les alcalis. Le phosphate de sesqui-oxyde de fer est com-

plètement soluble dans l’ammoniaque, qui cependant ne dissout pas le

sesqui-oxyde de fer.

Les phosphates terreux acides donnent du phosphore lorsqu’on les

chauffe au rouge vif avec du charbon. Les phosphates neutres ou basi-

ques, portés à une chaleur rouge avec un mélange de charbon et

d’acide borique, donnent également du phosphore.

Les phosphates formés par des oxydes réductibles par la chaleur seule

sont les seuls qui soient décomposés par la chaleur
;
tous les autres résis-

tent à l’action de la température la plus élevée.

Caractères distinctifs. — Les phosphates bien desséchés
,

chauffés

dans un petit tube de verre avec du potassium, se transforment en un

phospliure alcalin, qui possède la propriété caractéristique de produire

avec l’eau du gaz hydrogène phosphoré, bien reconnaissable à son in-

flammabilité et à son odeur alliacée.

Les phosphates basiques (MO) 3
,PhO 5 forment avec l’azotate d’argent un

précipité d’un jaune serin
:
(Ag0) 3,Ph0 5

,
soluble dans l’ammoniaque,

dans l’azotate d’ammoniaque et dans un excès d’acide azotique. La

liqueur reste neutre après la précipitation.

Les phosphates neutres (MO)2
,HO,PhO5 produisent aussi un précipité

jaune avec l’azotate d’argent
;
mais la liqueur qui surnage contient de

l’acide azotique libre et rougit le tournesol. Toutefois elle ne renferme

pas assez d’acide libre pour retenir en dissolution le phosphate d’argent.
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Les phosphates alcalins neutres précipitent les sels de magnésie en

présence de l’ammoniaque ou du carbonate d’ammoniaque
;
le phosphate

ammoniaco-magnésien ainsi formé est complètement insoluble dans une

liqueur qui contient des sels ammoniacaux en dissolution.

Les phosphates précipitent l’azotate de plomb, et forment un phosphate

de plomb fusible au chalumeau en un bouton qui, par le refroidissement,

se solidifie en une masse cristalline.

Les phosphates des quatre dernières sections, qui sont insolubles,

peuvent être convertis en phosphates alcalins par une ébullition avec du

carbonate de potasse ou de soude
;
en neutralisant ensuite la liqueur

avec un acide, on peut, au moyen de réactifs
,
reconnaître le phosphate

alcalin.

La chaleur fait éprouver aux phosphates alcalins des modifications qui

ont été examinées à l’article Acide phosphorique .

Préparation. — Les phosphates se préparent en faisant agir l’acide

phosphorique sur les bases ou en précipitant les dissolutions métalliques

par les phosphates solubles.

PHOSPHITES

.

Propriétés générales. — La composition des pliosphites neutres peut

être représentée par la formule (MQ)2,00,Ph0 3
;
ils se décomposent quand

on cherche à leur enlever l’eau qu’ils contiennent. Les phosphites acides

ont pour formule M0,(H0)2,Ph03
.
(M. Wurtz.)

Tous les phosphites, excepté ceux de potasse et de soude, sont inso-

lubles ou très légèrement solubles dans l’eau, mais solubles dans les

acides.

Projetés sur des charbons ardents, ils donnent une flamme jaunâtre.

L’acide azotique les convertit en phosphates en dégageant des vapeurs

rutilantes.

Tous sont décomposés par la chaleur; ils laissent un résidu de phos-

phate en donnant naissance à un dégagement d’hydrogène et de phos-

phure d’hydrogène gazeux, ou à du phosphore et à de l’hydrogène. Le

phosphite d’ammoniaque se transforme, par l’action de la chaleur, en

acide phosphoreux hydraté.

Caractères distinctifs. — L’acide phosphoreux, libre ou combiné,

n’est point altéré quand on le fait bouillir avec une dissolution de potasse.

Les phosphites réduisent avec facilité les sels d’or, d’argent et de mer-
cure, surtout en présence des acides.

Les phosphites solubles forment un précipité dans l’eau de chaux et

l’eau de baryte, et dans l’acétate de plomb.
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Préparation. — Les phosphites s’obtiennent directement au moyen

des bases et de l’acide phosphoreux.

hypophosphites.

Propriétés générales. —• Les hyposulfites sont tous solubles dans

l’eau. Leur composition est représentée par MO,(HOj2,PhO
;
ils ne perdent

leur eau qu’en se décomposant. (M. Wurtz.)

Ils présentent beaucoup d’analogie avec les phosphites. Ils réduisent

comme eux et même avec plus de facilité encore, les sels d’or, de mer-

cure et d’argent; ils dégagent de l’hydrogène phosphoré par la chaleur

et communiquent à la flamme de l’alcool une teinte jaune.

Les hypophosphites sont attaqués rapidement par le chlore qui les

transforme en phosphates sous l’influence de l’eau
;
l’acide azotique les

change en métaphosphates en produisant d’abondantes vapeurs rutilantes.

Caractères distinctifs. — Quand on fait bouillir avec de la potasse ou

de la soude caustique de l’acide hypophosphoreux ou un hypopliosphite,

il se dégage de l’hydrogène pur, et il se forme un phosphate. Cette réac-

tion permet de distinguer les hypophosphites des phosphites, avec lesquels

ils ont plusieurs caractères communs.

Préparation. — L’hypopliosphite de baryte s’obtient aisément en fai-

sant bouillir du phosphore avec une dissolution de sulfure de baryum
;

au moyen de ce sel et d’un sulfate on peut préparer un hypopliosphite

quelconque.

ARSÉNIATES.

Propriétés générales. •— Les arséniates présentent une grande ana-

logie avec les phosphates
;
ces deux classes de sels sont isomorphes

(M. Mitscherlich)
;
les phosphates et les arséniates correspondants parais-

sent contenir la même quantité d’eau de cristallisation. Il est plus

facile de séparer l’arsenic des arséniates que le phosphore des phos-

phates.

L’acide arsénique s’unit avec les bases dans les mêmes rapports que

l’acide phosphorique.

Les arséniates neutres sont insolubles, à l’exception des arséniates de

potasse, de soude, de lithine et d’ammoniaque.

Les arséniates insolubles se dissolvent dans les acides chlorhydrique et

azotique, ainsi que dans les dissolutions qui contiennent des sels ammo-
niacaux et surtout du chlorhydrate d’ammoniaque. Les arséniates solu-

bles, ou ceux qui ont été dissous dans l’acide azotique, donnent avec les

sels de plomb un précipité qui fond au chalumeau et se décompose en-

suite par la chaleur en répandant une très forte odeur d’arsenic.
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Caractères distinctifs,— Les arséniates alcalins forment avec l’azotate

d’argent un précipité rouge-brique très soluble dans les acides
;
aussi

doit-on opérer sur des liqueurs neutres. Les arséniates traités par l’appa-

reil de Marsh donnent des taches brillantes d’arsenic métallique.

Les arséniates solubles précipitent le sulfate de cuivre en bleu verdâtre.

Chauffés avec de l’acide borique et du charbon, dans un tube de verre,

ils produisent un sublimé d’arsenic.

L’arséniate de plomb est de tous les arséniates celui qui exige le plus

d’acide azotique pour se dissoudre. On profite de cette propriété pour

constater la présence d’un arséniate dans un composé insoluble
;
on le

traite par l’acide azotique, et l’on verse de l’acétate de plomb dans la

liqueur : il se forme un précipité d’arséniate de plomb que l’on reconnaît

facilement en le chauffant avec du charbon qui en dégage de l’arsenic,

reconnaissable à son odeur alliacée. On distingue de cette manière l’ar-

séniate de plomb du phosphate.

L’acide sulfhydrique précipite en jaune les dissolutions étendues des

arséniates dans les acides. Cette précipitation se fait ordinairement avec

lenteur. Le précipité est très s ; uble dans les alcalis et dans les sulfites

alcalins.

Préparation.— Les arséniates s’obtiennent par double décomposition,

au moyen des arséniates alcalins qu’on prépare en saturant l’acide arsé-

nique par les alcalis.

ARSÉNITES.

Propriétés générales. — Les arsénites alcalins sont solubles dans

l’eau, les autres arsénites sont peu solubles ou insolubles.

La plupart des arsénites métalliques sont transformés en arséniates par

faction de la chaleur seule et dégagent de l’arsenic.

Les arsénites dont les bases sont faciles à réduire sont ramenés à l’état

d’arséniures quand on les calcine avec du charbon : tel est l’arsénite de

cuivre. Les autres, l’arsénite de chaux, par exemple, donnent des oxvdes

et de l’arsenic qui se volatilise.

Caractères distinctifs. — On constate la présence de l’arsenic dans les

arsénites en les chauffant avec du charbon, ou en les décomposant par

un acide dans l’appareil de Marsh.

Leur dissolution concentrée donne par l’action des acides un dépôt

cristallin d’acide arsénieux.

On distingue les arsénites des arséniates au moyen de l’azotate d’ar-

gent qui les précipite en jaune clair, et du sulfate de cuivre qui les préci-

pite en vert
: pour former ces deux précipités, on doit opérer dans des

liqueurs qui ne contiennent pas d’acide libre, attendu que les arsénites

de cuivre et d’argent sont solubles dans les acides. Ils sont solubles aussi

dans les alcalis et surtout dans l’ammoniaque,

n. fi
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Les arsénites traités par un excès d’acide chlorhydrique forment pres-

que instantanément avec l’acide sulfhydrique un précipité d’un beau

jaune (AsS 3

)
soluble dans les alcalis et les sulfures alcalins.

CARBONATES.

Propriétés générales. — Dans les carbonates neutres, le rapport de

l’oxygène de l’acide à l’oxygène de la base est celui de 2 à 1. Leur for-

mule générale est MO,COL II existe des carbonates acides et des carbo-

nates basiques. Tous les carbonates solubles ont une réaction alcaline

aux réactifs colorés, mais cette réaction est beaucoup plus marquée dans

les carbonates neutres ou basiques que dans les carbonates acides.

Les bicarbonates se distinguent facilement des carbonates neutres
;
ces

derniers sels, en effet, précipitent les sels de magnésie, tandis que les

bicarbonates n’y forment pas de précipité.

Tous les carbonates sont insolubles dans l’eau, à l’exception des car-

bonates de potasse, de soude, de lithineet d’ammoniaque. Quelques uns,

comme les carbonates de chaux et de baryte, peuvent se dissoudre dans

l’eau à la faveur d’un excès d'acide carbonique.

Les bicarbonates alcalins sont moins solubles dans l’eau que les car-

bonates neutres.

La chaleur décompose tous les carbonates, à l’exception des carbonates

de potasse, de soude et de lithine.

Tous les carbonates, sans en excepter les carbonates alcalins, sont dé-

composés' par la vapeur d’eau, à une température suffisamment élevée.

Lorsque les carbonates sont décomposables par la chaleur, l’action de

la vapeur d’eau accélère leur décomposition.

Le charbon agit sur les carbonates, et les décompose tous, même les

carbonates de potasse, de soude et de lithine; l’oxygène se dégage à l’état

d’oxyde de carbone, et la base du sel est en général réduite, à moins que

l’on n’opère sur les carbonates alcalino-terreux et terreux.

Le phosphore décompose les carbonates alcalins à une température

très élevée
;

il se forme des phosphates et le carbone est mis à nu. Le po-

tassium décompose aussi les carbonates en donnant un dépôt de charbon.

Caractères distinctifs. — L’action des acides sur les carbonates ca-

ractérise nettement cette classe de sels. Lorsqu’on verse de l’acide chlor-

hydrique sur un carbonate en dissolution ou en suspension dans l’eau,

une effervescence plus ou moins vive se manifeste dans la liqueur, et il se

dégage un gaz incolore, inodore, qui a la propriété de former dans l’eau

de chaux un précipité blanc, qu’un excès d’acide carbonique redissout.

Aussi, pour caractériser l’acide carbonique, doit-on toujours prendre la

précaution de recevoir le gaz dans un excès d’eau de chaux.

L’effervescence n’est pas apparente lorsque le carbonate est dissous
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dans une quantité d’eau assez considérable pour que l’acide carbonique

reste en dissolution. Le dégagement d’acide carbonique ne se constate

pas non plus, lorsqu’on ajoute dans une dissolution d’un carbonate al-

calin assez peu d’acide pour saturer seulement la moitié de la base; il se

produit alors un bicarbonate.

Certains carbonates naturels, comme les carbonates de baryte, le fer spa-

thique, la dolomie, sont quelquefois difficilement attaqués par les acides.

Préparation. — Les carbonates se préparent le plus souvent par dou-

ble décomposition au moyen des carbonates alcalins. Les bicarbonates

s’obtiennent en faisant agir l’acide carbonique sur les carbonates neutres.

BORATES.

Propriétés générales. — L’acide borique s’unit en un très grand

nombre de proportions avec les bases
;
on considère en général comme

neutres les borates dans lesquels l’oxygène de la base est à l’oxygène de

l’acide comme 1:3.
Les borates alcalins sont solubles dans l’eau

;
leur dissolution présente

toujours une réaction alcaline
;
les autres borates sont insolubles ou a

peine solubles dans l’eau. Les borates de chaux et de baryte sont très peu

solubles dans l’eau pure, mais ils se dissolvent plus facilement dans l’eau

qui contient du chlorhydrate d’ammoniaque ou du chlorure de calcium

ou de baryum

.

L’hydrogène, le carbone, le soufre et le phosphore sont sans action sur

l’acide borique libre ou combiné avec les bases énergiques
;
mais ils

peuvent décomposer un grand nombre de borates des dernières sections,

en agissant sur les oxydesqu’ils contiennent, et les réduisant a l’état mé-
tallique.

Les borates résistent en général à de hautes températures, et donnent

en fondant une masse vitreuse transparente, dont la couleur, souvent

caractéristique, varie avec la nature de la base. Cependant, comme l’acide

borique est volatil au rouge blanc, les borates peuvent perdre leur acide

lorsqu’on les expose pendant longtemps à une température très élevée.

Caractères distinctifs. — Les acides sulfurique, chlorhydrique et

azotique, décomposent les borates en présence de l’eau, et en éliminent

l'acide borique
;
ce dernier acide communique à l’alcool la propriété de

brûler avec une flamme verte.

Les borates mêlés avec du spath fluor, et chauffés avec plusieurs fois

leurs poids d’acide sulfurique monoliydraté, laissent dégager du fluorure

de bore, reconnaissable facilement aux épaisses fumées blanches qu’il

répand à l’air, et à la propriété qu’il possède de carboniser le papier.

—
• Les borates s’obtiennent par double décompositionPréparation .
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au moyen des borates alcalins, ou par voie sèche en fondant l’acide bo-

rique avec les oxydes métalliques.

SILICATES.

Propriétés générales. — L’acide silicique se combine avec les bases

en un très grand nombre de proportions, surtout par la voie sèche. On

considère, en général, comme des silicates neutres, ceux dans lesquels

l’oxygène de l’acide silicique est triple de l’oxygène de la base.

Les silicates alcalins avec excès de base sont les seuls silicates solubles

dans l’eau.

Tous les silicates insolubles sont attaqués et décomposés complètement

lorsqu’on les fond avec 3 ou U fois leur poids de potasse ou de soude

caustique dans un creuset d’argent. Le résidu, traité par un acide, éva-

poré à siccité et chauffé à 150 ou 200°, laisse de la silice insoluble, facile

à reconnaître.

Un certain nombre de silicates naturels sont décomposés par l’acide

chlorhydrique, soit immédiatement à froid, soit par une digestion pro-

longée à chaud. L’acide sulfurique concentré attaque presque tous les

silicates au bout d’un temps suffisamment long.

L’acide silicique étant fixe, les silicates dont les bases sont irréductibles

par la chaleur supportent une température très élevée sans se décom-

poser; en général, la chaleur les fait entrer en fusion : on a remarqué que

les silicates contenant plusieurs bases sont toujours plus fusibles que les

silicates simples. Le point de fusion d’un silicate multiple est toujours

inférieur à la moyenne des points de fusion des silicates simples qui le

composent ; souvent même il est inférieur au point de fusion du silicate

le plus fusible.

Les silicates simples de chaux et d’alumine sont à peu près infusibles

au feu de forge; les silicates de manganèse, de fer, de plomb, etc., sont

au contraire assez fusibles.

Caractères distinctifs. — Les silicates chauffés dans un vase de plomb

ou mieux de platine, avec un mélange d’acide sulfurique concentré et de

spath lluor pur, dégagent du fluorure de silicium qui se décompose par

l’eau en donnant un dépôt de silice gélatineuse.

Un silicate traité au chalumeau par le carbonate de soude fond en un

globule limpide
;
avec le sel de phosphore il forme aussi un globule lim-

pide dans lequel on voit nager des flocons opaques d’acide silicique.

Préparation. — On obtient généralement les silicates par voie sèche,

en soumettant à une température élevée des mélanges de silice et d’oxvdes

métalliques.



POTASSIUM.

Équivalent : K = £88, 93.

Historique.

Le potassium a été isolé, en 1807, par Humpliry Davy. Cette décou-

verte, l’une des plus importantes que l’on trouve dans l’histoire de la

chimie, a fait connaître la véritable nature des alcalis et des terres.

Les propriétés du potassium furent ensuite étudiées avec le plus grand

soin par Gay-Lussac et M. Thénard, qui firent connaître les premiers un

procédé pratique pour préparer ce métal.

Propriétés.

Le potassium est solide à la température ordinaire, et possède l’éclat

métallique
;
fondu dans l’huile de naphte, il est d’un blanc d’argent

,

mais lorsqu’on l’expose à l’air, il se ternit rapidement et devient d’un gris

bleuâtre. Il est plus mou que la cire, et peut se pétrir entre les doigts; on

ne doit le manier que sous l’huile de naphte
,
parce qu’à l’air le potas-

sium pourraits’enflammer par le frottement ou la compression, même à la

température ordinaire. La densité du potassium est 0,8(55 à 15°; elle est

donc plus faible que celle de l’eau et un peu plus forte que celle de l’huile

de naphte.

Le potassium est, après le mercure, le plus fusible de tous les métaux :

il entre en fusion à 58°; il est volatil à une température inférieure au

rouge. On peut le volatiliser dans un tube de verre à la tlamme d’une

lampe à alcool; on reconnaît alors que sa vapeur est verte. Cette expé-

rience doit être faite dans une atmosphère d’azote, afin d’éviter l’oxyda-

tion du métal.

Le potassium jouit d’une grande affinité pour l’oxygène. Il s’oxyde au

contact de l’air
;
lorsqu’on élève sa température, qu’on le touche, par

exemple
,
avec une tige de fer rouge, il brûle avec rapidité et se trans-

forme en protoxyde de potassium (potasse). Mais lorsque l’oxydation du

potassium se fait lentement et à froid, il se produit du sous-oxyde de

potassium. En présence d’un excès d’oxygène, et à l’aide de la chaleur,

le potassium se transforme au contraire en peroxyde de potassium.

Le potassium se conserve sans altération dans l’oxygène ou l’air atmos-

phérique parfaitement secs.

Il décompose l’eau à la température ordinaire et s’empare de son oxy-

gène : ainsi, lorsqu’on jette un globule de potassium dans un vase rempli



86 POTASSIUM.

d’eau, on le voit tourner sur lui-même avec rapidité, et devenir incandes-

cent
;

il se combine alors avec l’oxygène de l’eau, pour former de la

potasse qui reste en dissolution, tandis que l’hydrogène de l’eau devient

libre. Cette expérience doit être faite dans un vase un peu profond, afin

de mettre l’opérateur à l’abri des projections de potassium incandescent.

La réaction du potassium sur l’eau produisant une température très

élevée, l’hydrogène s’enflamme au contact de l’air et reproduit de l’eau.

Pour constater la production de l’hydrogène dans l’expérience précé-

dente, on introduit une petite quantité d’eau dans un tube rempli de

mercure et l’on y fait passer un globule de potassium. Dès que ce métal

est en contact avec l’eau, la réaction se détermine ; l’hydrogène en se dé-

gageant déprime la colonne de mercure contenue dans le tube, et en

quelques instants le tube se trouve rempli d’hydrogène.

Le potassium a aussi une grande affinité pour le chlore, il s’enflamme

lorsqu’on l’introduit dans un flacon rempli de ce gaz.

L’affinité du potassium pour l’oxygène et pour le chlore est souvent

utilisée pour enlever l’oxygène ou le chlore à un grand nombre de com-

binaisons
;
elle a permis d’isoler plusieurs corps simples, tels que le sili-

cium, le bore, l’aluminium, le magnésium, etc. Le potassium décompose

la plupart des oxydes et des sels métalliques à une température peu éle-

vée, et souvent avec dégagement de chaleur et de lumière.

Le potassium se combine directement avec la plupart des métalloïdes,

le soufre, le phosphore, l’arsenic, etc.

Le potassium, maintenu en fusion en présence de l’hydrogène, absorbe

ce gaz et forme une combinaison qui renferme environ 1 équivalent d’hy-

drogène et lx équivalents de potassium; ce composé se détruit à une tem-

pérature très peu supérieure à celle qui détermine sa formation. Lhydrure
de 'potassium est d’un gris terne, sans éclat métallique

;
il brûle vivement

dans l’oxygène ou dans l’air à une température peu élevée
;

il décompose

l’eau à froid, comme le potassium. Le mercure détruit cette combinaison,

même à la température ordinaire, en dégageant de l’hydrogène et en

formant un amalgame de potassium.

L’azote, le bore, le carbone, paraissent être sans action sur le potas-

sium.

Le protoxyde et le deutoxyde d’azote sont décomposés par le potassium

à l’aide de la chaleur
;

il se produit d’abord du peroxyde de potas-

sium qui se transforme ensuite en azotite de potasse : AzO2 + KO3

= KO,AzO 3 + 0 ;
nous verrons plus loin que cette dernière réaction ne

s’opère qu’en présence du deutoxyde d’azote; mais dans le premier cas

le potassium fait d’abord passer le protoxyde d’azote à l’état de deu-

toxyde : K 5AzO = KO3 + AzO2 + ûAz.

Le potassium s’enflamme au contact de l’acide hypo-azotique en

vapeur.
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Le potassium décompose l’oxyde de carbone à la température rouge ;

il se forme du rhodizonate de potasse, un dépôt de charbon et un corps

noir dont la nature est mal connue.

Les acides phosphorique, borique, silicique, carbonique, etc., sont

décomposés par le potassium à une température élevée. Il en est de même

du fluorure, du chlorure de silicium, du fluorure de bore, etc. Plusieurs

oxacides formés par les métalloïdes, l’acide sulfureux, par exemple

,

sont décomposés, même à froid, par le potassium; mais la réaction est

beaucoup plus vive à une température élevée. Les hydracides sont facile-

ment décomposés par le potassium.

Le gaz ammoniac est absorbé par le potassium en fusion
;
une certaine

quantité d’hydrogène est mise en liberté : cette quantité correspond à

1 équivalent d’hydrogène pour 1 équivalent de potassium; il se forme,

en outre, un corps particulier, fusible, d’un vert-olive foncé, qui se dé-

compose au contact de l’eau en potasse et en ammoniaque. A la chaleur

rouge, cette matière se décompose, mais elle ne dégage que les 3/5
es du

gaz ammoniac primitivement absorbé par le potassium, et laisse un

résidu noirâtre qui paraît être de l’azoture de potassium. Elle brûle avec

vivacité quand on la chauffe au contact de l’air ou de l’oxygène. Sa com-

position correspond à la formule AzH 2K.

Le potassium décompose à l’aide de la chaleur les fluorures d argent

et de plomb
;
mais il est sans action sur les fluorures de sodium et de

calcium. (Gay-Lussac et M. Thénard.)

Préparation.

Davy isola le potassium en soumettant l’hydrate de potasse à 1 action

d’une forte pile. Il pratiqua, dans un morceau de potasse hydratée, une

cavité qu’il remplit de mercure
;

il plaça le fragment de potasse sur une

plaque métallique qu’il fit communiquer avec le pôle positif d’une pile

de 150 couples, tandis que le pôle négatif plongeait dans le mercure.

La potasse hydratée fut décomposée sous l’influence du courant élec-

trique; l’oxygène de l’oxyde et l’oxygène de 1 eau se rendirent au pôle

positif
,
tandis que le potassium et l’hydrogène se portèrent au pôle

négatif.

Le potassium, rencontrant du mercure au pôle négatif, forma un amal-

game avec ce dernier métal
;
en soumettant cet amalgame à la distilla-

tion dans une petite cornue de verre, le mercure se volatilisa et le potas-

sium resta dans la cornue à l’état de pureté.

Cette expérience ne donne jamais que de petites quantités de potassium

.

aussi prépare-t-on toujours ce métal en réduisant 1 hydrate de potasse

par le fer, ou en décomposant le carbonate de potasse au moyen du

charbon.
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Nous décrirons d’abord le mode de préparation du potassium au

moyen de l’hydrate de potasse et du fer, que l’on doit à Gay-Lussac et à

M. Thénard (pl. XX, fig. 1).

On prend un canon de fusil CAB, dont l’intérieur a été bien décapé

avec du sable et de l’eau acidulée, et qui est recourbé comme le repré-

sente la ligure
;
on le recouvre dans la partie CA d’une couche de 1 à

2 centimètres d’un lut formé de 1 partie de terre à potier et de 5 parties

de sable fin.

On le remplit de C en A de tournure de fer bien décapée; on le place

dans un fourneau à réverbère
,
qui contient ordinairement deux tubes

semblables, et l’on met dans la partie AB des fragments d’hydrate de

potasse (120 gr. environ). A l’extrémité B est adapté un tube de verre D
qui plonge dans le mercure, et l’on fait communiquer l’extrémité C avec

un récipient de cuivre G formé de deux pièces qui entrent à frottement

l’une dans l’autre. Ce récipient porte à son extrémité un tube de verre F,

destiné à laisser dégager les gaz. Comme l’opération exige une tempéra-

ture très élevée, on fait arriver la buse d’un bon soufflet dans le cendrier

du fourneau.

Lorsque l’appareil est ainsi disposé, et qu’on a bien luté toutes les

jointures du fourneau, on cliaulfe la partie CA du canon de fusil, en

mettant d’abord de A en B un linge mouillé afin d’éviter la fusion de la

potasse. Quand le canon de fusil est porté à la plus haute température

possible, on enlève le linge mouillé et l’on place quelques charbons sur

la grille H. L’hydrate de potasse entre en fusion, s’écoule dans la partie

ÇA, y rencontre de la tournure de fer portée au rouge, et se décompose.

Il se dégage de l’hydrogène provenant de la décomposition de l’eau de

l’hydrate de potasse
;
le fer absorbe l’oxygène de l’eau et de la potasse

,

tandis que le potassium mis à nu se volatilise et se condense dans le réci-

pient. On doit avoir soin de chauffer le tube AB par parties, en allant de

A vers B, de manière que la potasse arrive peu à peu sur la tournure

de fer.

Le potassium doit être retiré du récipient au moyen d’une tige de fer,

et placé dans un carbure d’hydrogène liquide qui le préserve de l’oxy-

dation. On emploie ordinairement comme liquide préservateur de l’huile

de pétrole rectifiée.

Pendant l’opération, les gaz doivent se dégager par le tube F. S’il se

faisait une obstruction dans l’appareil, les gaz s’échapperaient par le

tube D qui sert de tube de sûreté.

100 grammes d’hydrate de potasse produisent environ 25 grammes de

potassium parfaitement pur. L’opération doit durer au plus une heure, à

partir du moment où l’on fait fondre la potasse.

La partie CA renferme toujours de la potasse non décomposée et qui

paraît être combinée avec de l’oxyde de ter
;
une grande partie du fer
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est restée à l’état métallique. La quantité de potasse non décomposée

peut s’élever à plus de la moitié du poids de la potasse employée dans

l’opération.

Nous décrirons maintenant un autre procédé, qui est dû à M. Brunner,

et qui fournit une plus grande quantité de potassium.

Le procédé de M. Brunner consiste à décomposer dans un vase de fer

le carbonate de potasse par le charbon, qui réduit complètement la

potasse à une température très élevée, et transforme l’acide carbonique

du carbonate en oxyde de carbone. Le potassium distille et se condense

dans un récipient refroidi contenant de l’huile de naplite.

L’appareil est disposé de la manière suivante (pi. XX, tig. 8). On intro-

duit dans une bouteille de fer forgé A, qu’on choisit parmi celles qui

servent à transporter le mercure, 800 à 900 grammes d’un mélange de

I partie de charbon et de U parties de carbonate de potasse provenant de

la calcination du tartre brut. Le mélange ainsi préparé doit être léger et

poreux
;
on le réduit en morceaux de la grosseur d’une noisette. On visse

au col de la cornue un canon de fusil B de 30 centimètres de longueur,

qui communique avec un récipient de cuivre C, rempli d’huile de naplite

et disposé de telle manière que l’on puisse, avec une tige D, qu’on intro -

duit par la tubulure E, déboucher le canon du fusil et l’empêcher de

s’obstruer. La partie supérieure du récipient porte un tube qui permet

aux gaz de se dégager.

La cornue est recouverte d’un lut réfractaire (1); elle est placée, sur

deux barres de fer horizontales, dans un fourneau à vent construit en

briques très réfractaires et muni d’une cheminée dont le tirage est éner-

gique; on le charge par la partie supérieure, en F, d’abord avec du char-

bon de bois, puis avec un mélange de charbon et de coke.

On commence par chauffer fortement la cornue et l’on n’adapte le réci-

pient que lorsque les vapeurs de potassium commencent à se dégager.

II est bon d’enflammer l’huile de naphte contenue dans le récipient

pour absorber l’oxygène de l’air qu’il renferme et éviter l’oxydation du

potassium.

Le potassium ainsi obtenu n’est pas pur, il contient toujours du char-

bon. Pour le purifier, on commence par le filtrer dans un linge sous

l’huile de naphte chauffée
;
puis on le distille dans un vase de fer ou dans

une cornue de verre réfractaire recouverte d’un lut argileux
;
les vapeurs

sont condensées dans l’huile de naphte.

Une opération dure environ 3 heures et donne au plus 250 grammes

(1) Au lieu d’employer un lut argileux, il est préférable, lorsque la cornue est déjà

portée au rouge sombre, de la saupoudrer de borax pulvérisé
;

il se forme ainsi un

enduit vitreux qui s’étale uniformément sur la cornue et la préserve de l’oxydation.

(MM. Donny et Mareska.)
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de potassium. Cette méthode est d’une exécution plus facile que la pré-

cédente, mais elle donne un métal moins pur. Comme les 900 grammes
du mélange de charbon et de carbonate de potasse renferment environ

367 grammes de potassium, on voit qu’on perd plus de 100 grammes
de potassium par suite de l’action de ce métal sur l’oxyde de carbone.

COMBINAISONS BU POTASSIUM AVEC L'OXYGENE.

Le potassium se combine avec l’oxygène en trois proportions, et forme
trois oxydes qui ont pour formules : —

K

20— KO— KO3
.

Le sous-oxyde et le peroxyde de potassium sont sans intérêt
;
il n’en est

pas de même du protoxyde, que l’on nomme potasse

,

et qui est une des

bases les plus importantes.

SOUS-OXYDE DE POTASSIUM. K20.

Ce sous-oxyde s’obtient en exposant à l’air humide, dans un flacon

fermé par un bouchon de liège, des plaques de potassium présentant une

grande surface. On peut encore le préparer en chauffant à la température

de 300° un mélange de potassium et de potasse.

Lorsqu’on met cet oxyde en contact avec l’eau, il la décompose sans

inflammation
,
et dégage deux fois moins d ’hydrogène que le potassium

pur :

K2
-f 2HO = 2KO + H2

;

K20-|- HO = 2KO + H.

Le sous-oxyde de potassium est un corps solide, très cassant, d’un gris

bleuâtre, qui décompose l’eau à la température ordinaire et qui s’en-

flamme à la température de 25 à 30°, au contact de l’air et surtout dans

l’oxygène, et se transforme en un mélange de potasse et de peroxyde de

potassium.

PEROXYDE DE POTASSIUM. KO3
.

On prépare cet oxyde :

1° En chauffant du potassium dans un excès d’oxygène. Le métal doit

être placé dans une petite capsule d’argent
;
le verre et le platine seraient

fortement attaqués. On peut aussi faire brûler dans l’oxygène du sous-

oxyde de potassium; dans ce cas il n’y a pas d’inconvénient à se servir

d’une petite capsule de platine, parce que l’élévation de température

n’étant pas considérable, ce métal ne s’oxyde pas. (Gay-Lussac et M. Thé-

nard.)

2° En maintenant de l’hydrate de potasse en fusion au contact de l’air

dans un creuset d’argent.

Le peroxyde de potassium est un corps solide, d’une couleur jaune
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quand il est pur; mêlé avec un peu d’oxyde de platine, il prend une

teinte brune. Il est fusible au rouge et cristallise en lamelles par le refroi-

dissement.

Il est décomposé par l’eau qui le transforme en hydrate de potasse en

dégageant de l’oxygène :

KO3 + IlO = KO,HO + O2
.

Le peroxyde de potassium peut être considéré comme un oxydant

énergique
;

il détone lorsqu’on le cbaulfe avec des matières organiques.

Il est réduit à une température peu élevée par l’hydrogène, et devient

même incandescent. Le phosphore, le soufre, le charbon, décomposent

le peroxyde de potassium, à une température plus ou moins élevée, en

formant du phosphate, du sulfate ou du carbonate de potasse. Le per-

oxyde de potassium oxyde les acides sulfureux et phosphoreux et les

transforme en acides sulfurique et phospliorique. Les métaux oxydables,

et surtout l’étain, le fer, le zinc, l’antimoine, le cuivre, décomposent le

peroxyde de potassium à la chaleur rouge. Le potassium le ramène à

l’état de potasse, dans les mêmes circonstances.

Le peroxyde de potassium peut décomposer l’ammoniaque, et faire

passer son hydrogène à l’état d’eau. Il forme de l’azotite de potasse quand

on le chauffe en présence du bi-oxyde d’azote; le protoxyde d’azote est

sans action sur lui.

PROTOXYDE DE POTASSIUM. — POTASSE. KO.

K Zi88,93 83,02

O 100,00 16,98

588,93 100,00

La potasse ou protoxyde de potassium existe à l’état anhydre et à l’état

hydraté.

La potasse anhydre s’obtient:

1° En combinant directement 1 équivalent de potassium, 488,93 avec

100 d’oxygène.

2° En faisant chauffer 1 équivalent d’hydrate de potasse avec 1 équi-

valent de potassium
;

il se produit alors 2 équivalents de potasse anhydre,

et il se dégage de l’hydrogène :

KO,HO + K = 2KO -f IJ.

3° En chauffant fortement l’azotate de potasse
,
qui se transforme

d’abord en peroxyde de potassium, et ensuite en oxygène et en potasse

anhydre.

L’oxyde de potassium anhydre a une grande affinité pour l’eau
;

il
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absorbe rhumidité de l’air en dégageant beaucoup de chaleur : il forme

ainsi de l’hydrate de potasse dont nous allons examiner les principales

propriétés.

HYDRATE DE POTASSE. KO,HO.

KO 588,93 83,96

HO 112,50 16,04

701,43 100,00

La potasse hydratée, appelée ordinairement potasse
,
est blanche, caus-

tique, très alcaline, onctueuse au toucher
;

elle attaque rapidement la

peau : dans son contact avec les substances organiques, elle développe

une odeur particulière qui est celle de la lessive.

La potasse agit sur le plus grand nombre des corps organiques, et les

détruit promptement. Elle décompose ou dissout un grand nombre de

substances animales, telles que les poils, la soie, etc.
;
elle saponifie les

corps gras.

La potasse entre en fusion au-dessous du rouge, et se volatilise ensuite

sous forme de vapeurs blanches.

L’hydrate de potasse jouit d’une grande affinité pour l’eau; exposé à

l’air, il en attire l’humidité, et tombe en déliquescence. Il se combine

avec l’eau et produit au contact de ce liquide un dégagement de chaleur

qui peut dépasser 100°; il se forme ainsi un nouvel hydrate qui a pour

formule KO,5HO, et qui peut cristalliser en rhomboèdres aigus, dont les

arêtes sont ordinairement remplacées par des faces. Ces cristaux, placés

dans le vide, .perdent de l’eau et deviennent (KO)2,3HO. (M. Walter.)

L’hydrate de potasse cristallisé ne développe pas de chaleur, en se

dissolvant dans l’eau
;

il produit au contraire du froid, surtout lorsqu’on

le mélange avec de la neige.

Les hydrates précédents sont ramenés par la chaleur rouge à l’état

de KO,HO.

On trouve souvent dans le commerce de la potasse solide qui contient

jusqu’à 50 pour 100 de son poids d’eau
:
pour déterminer l’excès d’eau

que contient cet hydrate, il suffit de le fondre au rouge sombre dans

un creuset d’argent; il se dégage de l’eau, et la perte de poids indique

approximativement la quantité d’eau contenue dans la potasse en plus

du dernier équivalent.

On constate la présence du dernier équivalent d’eau que la chaleur ne

peut dégager, en chauffant la potasse avec des acides anhydres, tels que

les acides borique, silieique, carbonique, qui forment des sels de potasse

anhydres et éliminent l’équivalent d’eau.
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La potasse dissout l’alumine et la silice, attaque le verre et la porce-

laine : aussi ne faut-il jamais concentrer la potasse dans des vases de

verre ou de porcelaine; cette opération doit être faite dans des capsules

d’argent.

L’oxygène est absorbé par la potasse en fusion, et produit du peroxyde

de potassium, qui reste toujours mêlé à un excès de potasse.

L’hydrogène et l’azote sont sans action sur la potasse.

Lorsqu’on fait passer un courant de chlore sur des fragments de

potasse légèrement chauffés, le chlore se substitue à l’oxygène pour for-

mer du chlorure de potassium, et il se dégage de l’oxygène et de l’eau.

L’action du chlore sur la potasse en dissolution dans l’eau sera décrite

en parlant du chlorate et de l’hypochlorite de potasse.

Le soufre agit sur l’hydrate de potasse pour produire du sulfure de

:

potassium ;
l’oxygène de la potasse se combine avec une portion du

soufre, et forme, selon la température, de l’acide sulfurique ou de l’acide

hyposulfureux
;
en opérant à une température qui ne dépasse pas 200°,

j

on obtient un mélange d’hyposulfite de potasse et de pentasulfure de

!

potassium : 3KO + 12S = K0,$ 202
-f 2KS 5

;
si la réaction se fait au

|

rouge, il se forme du sulfate de potasse et encore du pentasulfure de

potassium : 4KO -j- 16S = K0,S0 3 + 3KS r’.

Le phosphore, en agissant sur la potasse, forme de riiypophospliite de

potasse et un phosphure de potassium qui est décomposé par l’eau, et

donne du gaz phosphoré spontanément inflammable.

Le charbon décompose l’hydrate de potasse sous l’influence de la

chaleur; il se dégage de l’oxvde de carbone, de l’hydrogène et du

potassium.

Un assez grand nombre de métaux peuvent aussi décomposer la

potasse, absorber son oxygène et éliminer le potassium. C’est sur cette

propriété qu’est fondé le procédé de préparation du potassium avec la

potasse et le fer.

La table suivante indique, d’après la densité d’une dissolution de

potasse, la quantité d’alcali qu’elle contient :

DENSITÉ

de la

dissolution.

QUANTITÉ

de potasse

correspondante.

DENSITÉ

de la

dissolution.

QUANTITÉ

de potasse

correspondante.

DENSITÉ

de la

dissolution.

QUANTITÉ

de potasse

correspondante.

1,68 0,512 1,48 0,344 1,23 0,195

1,60 0,407 1,39 0,324 1,19 0,162

1,52 0,429 1,36 0,294 1,15 0,130

1,47 0,396 1,33 0,263 4,11 0,098

1 ,44 0,368 1,28 0,234 1,06 0,047

(
Dat.ton. )
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Préparation.

On retire la potasse du carbonate de potasse
;
ce sel peut être obtenu

par différentes méthodes.

Les cendres des végétaux contiennent différents sels de potasse, et prin-

cipalement du carbonate de potasse. En traitant les cendres par l’eau,

on enlève en grande partie la potasse combinée avec les acides carbo-

nique, sulfurique, chlorhydrique etsilicique; et le résidu insoluble des

cendres se compose principalement de silice, de phosphate et de car-

bonate de chaux.

Les liqueurs évaporées à sec donnent un résidu qui porte le nom de

potasse calcinée ou de salin.

La composition de la partie soluble des cendres varie beaucoup avec

les essences de bois
;
c’est ce qu’indiquent les analyses suivantes :

CHÊNE. TILLEUL. BOULEAU. SAPIN. PIN.

Potasse avec plus ou
moins de soude . . 6/i,l 60,2/1 79,5 65,4 47,00

Acide carbonique. . . 2/i,0 27,42 17,0 30,2 20,75
Acide sulfurique . . . 8,1 7,53 2,3 3,1 12,00
Acide chlorhydrique

.

0,1 1,80 0,2 0,3 6,60
Acide silicique .... 0,2 1,61 1,0 1,0 1,33

(M. Berthier.
)

Les plantes herbacées donnent beaucoup plus de cendres, et, par suite,

plus de potasse que les plantes ligneuses.

Pour retirer le carbonate de potasse du salin, on fait dissoudre la

masse dans l’eau bouillante, et l’on évapore la liqueur jusqu’à ce qu’elle

cristallise
;
les sels étrangers se déposent en premier lieu, tandis que le

carbonate de potasse reste dans les eaux mères.

On prépare encore le carbonate de potasse en brûlant un mélange de

deux parties de crème de tartre et une partie d’azotate de potasse pur

dans une capsule de fer
;
ou bien en calcinant le bicarbonate de potasse,

qu’on peut facilement purifier par cristallisation. (Voy. Carbonate de

potasse .)

Le carbonate de potasse étant obtenu par l’une des méthodes précé-

dentes, on en retire la potasse en le soumettant à l’action de l’hydrate de

chaux, qui, d’après les règles établies par Berthollet, décompose le car-

bonate de potasse, parce que le carbonate de chaux est insoluble. Il se

forme donc du carbonate de chaux et il reste de la potasse libre. Pour

décomposer le carbonate de potasse par la chaux, on fait dissoudre

ordinairement 1 partie de carbonate de potasse dans 10 ou 12 parties

d’eau, on porte la liqueur à l’ébullition dans un vase de fer, et l’on y
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ajoute une bouillie liquide d’hydrate de chaux
;
le carbonate de potasse

exige pour sa décomposition à peu près son propre poids de chaux.

On doit ajouter la chaux avec assez de lenteur pour ne pas arrêter

l’ébullition, qui facilite la formation du dépôt de carbonate de chaux.

Pour s’assurer que le carbonate de potasse a été complètement décom

posé, on prend avec une pipette une certaine quantité de liqueur qu’on

laisse reposer; on ajoute de l’acide azotique à la liqueur décantée : elle

ne doit plus faire effervescence lorsque tout le carbonate de potasse a été

décomposé, et surtout elle ne doit plus précipiter l’eau de chaux.

La quantité d’eau à employer dans la préparation de la potasse doit

être déterminée avec soin. Les meilleures proportions sont 7 parties d’eau

pour 1 partie de carbonate de potasse (M. Liebig). Si l’on n’employait

que 4 parties d’eau, la chaux n’enlèverait pas une trace d’acide carbo-

nique au carbonate de potasse
;
dans les liqueurs concentrées, c’est la

potasse au contraire qui décompose le carbonate de chaux.

Dès que la décomposition du carbonate est opérée, on laisse refroidir

la liqueur à l’abri de l’air, on la décante quand elle est claire et on l’éva-

pore dans une capsule de fonte ou mieux d’argent. Lorsque l’hydrate de

potasse est en fusion, on le coule sur des plaques de fonte ou dans des

moules cylindriques formés de deux parties pouvant se séparer l’une de

l’autre, ce qui permet de retirer la potasse devenue solide.

Si le carbonate de potasse employé dans cette préparation est pur, la

potasse que l’on en retire est également pure
;
du moins elle ne peut con-

tenir qu’une très petite quantité de carbonate de potasse produite pendant

l’évaporation, aux dépens de l’acide carbonique de l’air.

Mais si l’on a employé du carbonate de potasse du commerce, la potasse

contient toujours des chlorures, des sulfates
,
des carbonates

;
ces diffé-

rents sels se trouvent dans la potasse caustique du commerce, que l’on

nomme potasse à la chaux.

Pour la purifier, on a recours à l’alcool, qui ne dissout que la potasse

hydratée et précipite les sels étrangers.

On prépare la potasse pure en évaporant la dissolution de potasse à la

chaux jusqu’à consistance de miel; on y ajoute une quantité d’alcool à

33° qui représente environ le tiers du poids primitif de la potasse
;
on

remue le mélange, on le fait bouillir pendant quelques minutes et on

l’introduit dans un flacon bouché à l’émeri.

La liqueur, abandonnée au repos, se divise en trois couches : la couche

inférieure est formée de sulfates de potasse et de chaux anhydres; au-

dessus se trouve une dissolution de sulfate, de carbonate et de chlorure

potassiques
;
la couche supérieure est une dissolution alcoolique de po-

tasse. On décante cette dernière dissolution, on la soumet à la distilla-

tion pour retirer les deux tiers environ de Palcool quelle contient et on

l’évapore ensuite rapidement dans une capsule d’argent.
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La potasse ainsi préparée est nommée potasse à l'alcool ; elle est presque

pure et ne contient que (les traces de chlorure.

Pour obtenir une dissolution de potasse pure, on peut, dans bien des

cas, éviter les frais d’une évaporation à siccité dans une capsule d’ar-

gent, en faisant réagir à froid, pendant un certain temps, de l’hydrate de

chaux sur une dissolution de carbonate de potasse
;
on abandonne dans

un vase de verre le mélange suivant :

Carbonate de potasse anhydre et pur 1

Hydrate de chaux sec et récemment préparé 1

Eau 12

On agite le mélange de temps en temps
;
au bout de vingt-quatre

heures, on laisse le dépôt se former et l’on décante la liqueur claire avec

un siphon.

Une dissolution de sulfate de potasse, précipitée exactement par de la

baryte, donne aussi de la potasse pure.

Usages.

La potasse hydratée est un réactif précieux
;
elle sert à la préparation

d’un grand nombre d’oxydes. Elle est employée pour attaquer par voie

sèche les silicates, et les rendre solubles dans les acides. Elle sert en mé-

decine à cautériser les chairs, ce qui l’a fait nommer pierre à cautère. On

l’emploie dans la fabrication des savons, etc.

Étal naturel.

La potasse est très répandue dans la nature; elle est toujours combinée

avec les acides; on la rencontre dans presque toutes les roches, et prin-

cipalement dans le feldspath. Elle se trouve quelquefois en assez grande

quantité dans la terre labourable, dans l’argile; c’est elle qui sature en

partie les acides des végétaux, et forme différents sels organiques qui, par

la calcination, produisent le carbonate de potasse que l’on retrouve dans

les cendres.

CARACTÈRES BISTINCTIFS DES SELS BE POTASSE.

Les précipités que forment les sels de potasse avec les différents réactifs

sont tous solubles dans une quantité d’eau suffisante : aussi doit-on tou-

jours essayer l’action des réactifs sur les sels de potasse en opérant sur

des liqueurs concentrées.

Les sels de potasse se reconnaissent au moyen des réactifs suivants :

Acide tartrique. — Précipité blanc, cristallin, de bitartrate de potasse

(crème de tartre), si l’acide tartrique est employé en excès.

Acides chlorique et percldorir/ue. — Précipité blanc cristallin.
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Acide hydrofluosilicique. — Précipité blanc, gélatineux et presque

transparent.

Acide corbazotique. — Précipité jaune cristallin.

Sulfate d'alumine. — Précipité d’alun en petits cristaux blancs oc-

taédriques.

Bichlorure de platine. — Précipité jaune de chlorure double de platine

et de potassium.

Au chalumeau. — Les sels de potasse, et principalement le chlorure,

l’azotate, le carbonate, colorent la flamme en violet très pâle.

Les sels de potasse ne forment pas de précipités dans les dissolutions

des carbonates alcalins, des sulfures et du cyanoferrure de potassium.

Dans les analyses, la potasse se dose ordinairement à l’état de sulfate

neutre de potasse ou de chlorure double de platine et de potassium.

CHLORURE DE POTASSIUM. KCl.

K Zi88,93 52,45

Cl 443,20 47,55

932,13 100,00

Le chlorure de potassium cristallise en cubes ou en prismes rectangu-

laires qui sont toujours anhydres. Exposé à la température d’un rouge

brun, il entre en fusion et se volatilise ensuite.

Sa saveur est salée et amère : 100 parties d’eau à la température de 0°

dissolvent 19,2 de chlorure de potassium. La même quantité d’eau à la

température de 100°, 6 en dissout 59,3. La solubilité du chlorure de po-

tassium dans l’eau augmente proportionnellement à la température
;
en

construisant la ligne de solubilité de ce sel, on trouve que cette ligne est

sensiblement droite. Le chlorure de potassium est insoluble dans l’alcool

.

Le chlorure de potassium s’unit à l’acide sulfurique anhydre. Cette

combinaison, qui a pour formule KCl,2S0 3
,
est décomposée par l’eau en

acide chlorhydrique et en bisulfate de potasse : KC1,2S0 3 -j- 2H0 = HCl

-f K0,(S0 3

)

2,H0. (M. H. Rose.)

Le chlorure de potassium s’unit également au perchlorure d’iode et

forme une combinaison cristalline KCl, ICI3
.
(M. Filhol.)

Le chlorure de potassium produit, quand on le dissout dans l’eau, un

abaissement de température assez considérable. Ce phénomène a été ap-

pliqué par Gay-Lussac à l’analyse commerciale des chlorures de potas-

sium et de sodium.

Lorsqu’on fait dissoudre 50 grammes de chlorure de potassium en

poudre fine dans 200 grammes d’eau, et qu’on opère dans un vase du

poids de 185 grammes, on observe un abaissement de température de

11°, 4. Le sel marin, dans les mêmes circonstances, produit un abaisse-

ment de 1°,9 seulement.

7



98 POTASSIUM.

Pour analyser un mélange de chlorures de potassium et de sodium, on

en pèse 50 grammes qu’on fait dissoudre dans 200 grammes d’eau, et

l’on note avec soin rabaissement de température au moyen d’un thermo-

mètre dont les degrés sont divisés en dixièmes.

Gay-Lussac a construit une table dans laquelle se trouvent indiquées

les proportions du mélange correspondant à chaque température. La

formule suivante permet du reste de calculer la quantité a de chlorure de

potassium contenue dans 100 parties d’un mélange de chlorures de po-

tassium et de sodium
,
en représentant par d l’abaissement de tempé-

rature :

100 X d — 190

Supposons que le thermomètre marquant +15° soit descendu par

l’effet de la dissolution du mélange salin à -J- 10° :

100 x d— 100 X 5= 500,

500 — 190 = 310,

310

Un pareil mélange contiendrait donc 32,6 de chlorure de potassium,

et le complément par rapport à 100, c’est-à-dire 67, à, de chlorure de

sodium

.

Préparation. — Étal naturel. — Usages.

On produit le chlorure de potassium en unissant directement le chlore

au potassium, ou en faisant passer du chlore sur de l’hydrate de potasse

solide, qu’on chauffe légèrement
;
le chlore, dans ce cas, se substitue à

l’oxygène de la potasse.

On prépare encore le chlorure de potassium en saturant la potasse

libre ou carbonatée par l’acide chlorhydrique :

KO,GO2 + HCl = GO2 + IIO -f KG1.

Le chlorure de potassium se trouve en abondance dans les eaux qui

proviennent du raffinage du salpêtre, dans les cendres des varechs, et

dans presque tous les végétaux. On l’obtient comme produit secondaire

dans les savonneries, et il provient dans ce cas de la transformation des

savons de potasse en savons de soude par l’action du sel marin sur les

savons de potasse.

Le chlorure de potassium sert à fabriquer l’alun, et à transformer par

double décomposition certains sels de soude en sels de potasse, et surtout

l’azotate de soude en azotate de potasse. On pourrait le faire servir à la

préparation du carbonate de potasse en le soumettant au traitement par

lequel on obtient le carbonate de soude au moyen du sel marin. (Voyez

Soude artificielle.)
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BROMURE DE POTASSIUM. KBr.

K 488,93 32,8/i

Br 1000,00 67,16

1488,93 100,00

Le bromure de potassium est incolore, très soluble dans l’eau; il cris-

tallise, comme le chlorure de potassium, en cubes ou en prismes rec-

tangulaires Ses cristaux décrépitent quand on les chauffe et entrent

ensuite en fusion sans se décomposer.

Le bromure de potassium peut se combiner avec 1 et même 2 équiva-

lents de brome pour former des composés représentés par les formules

suivantes : KBr2 — KBr3
. Ces composés sont de couleur brune, peu

stables, et dégagent du brômesous les influences les plus faibles.

On prépare le bromure de potassium en dissolvant du brome dans de la

potasse. Il se forme du bromure de potassium et du bromate de potasse
;

la liqueur est évaporée à sec, et le résidu est calciné jusqu’à ce qu’il ne dé-

gage plus d’oxygène : cette calcination transforme le bromate en bromure.

IODURE DE POTASSIUM. KL

K 488,93 23,56

l 1586,00 76,44

2074,93 100,00

L’iodure de potassium est solide, incolore
;

il cristallise en cubes; sa

saveur est piquante et désagréable
;

il entre d’abord en fusion et se vo-

latilise ensuite.

Il est décomposé par le chlore comme tous les autres iodures, en don-

nant naissance à un dépôt d’iode qu’on peut reconnaître facilement à la

propriété que possède ce corps de former avec l’amidon un composé

bleu. Un excès de chlore, en présence d’une grande quantité d’eau, fait

disparaître ce précipité
;
l’eau est décomposée, il se forme de l’acide

chlorhydrique et de l’acide iodique.

L’iodure de potassium est déliquescent. Il produit un abaissement con-

sidérable de température en se dissolvant dans l’eau. Le froid ainsi pro-

duit peut aller jusqu’à — 24°. L’alcool peut aussi dissoudre l’iodure de

potassium, mais en proportion beaucoup moindre que l’eau.

i

A la temp. de 12°, 5, 100 p. d’iodure de potassium se dissolvent dans 73,5 p. d’eau.

— 16° — — — 70,9 —
— 18° — — — 70,0 —
— 120° — — — 45,0 —
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La dissolution saturée de ce sel bout à 120°.

L’iodure de potassium est fusible au-dessous de la chaleur rouge, et

répand des fumées épaisses à une température plus élevée; il se présente,

après la fusion, sous la forme d’une masse cristalline et nacrée, qui pos-

sède une réaction alcaline.

La dissolution aqueuse d’iodure de potassium peut dissoudre de l’iode

en prenant une coloration brune
;

il se forme ainsi, selon quelques chi-

mistes, un bi-iodure ou un tri-iodure de potassium. Ces corps sont peu

connus; leur étude exige de nouvelles recherches.

L’iodure de potassium se combine directement avec l’acide arsénieux

pour former le composé KI,3As03 qui se présente sous la forme d’une

poudre blanche soluble dans 20 fois son poids d’eau bouillante et àO fois

son poids d’eau froide.

Préparation.

L’iodure de potassium se prépare ordinairement en dissolvant l’iode

dans la potasse. Il se forme dans cette réaction un mélange d’iodure de

potassium et d’iodate de potasse :

CI -f 6KO = K0,105 + 5KI.

La dissolution de ces deux sels est évaporée à siccité, et le résidu sou-

mis à une température rouge, qui décompose l’iodate en oxygène et en

iodure de potassium. Pour empêcher que le résidu ne contienne de la

potasse libre, et ne laisse dégager de l’iode, on peut ajouter un peu de

charbon au mélange d’iodure et d’iodate (M. Freundt). On reprend le

résidu par de l’eau ou mieux par de l’alcool à 95° centésimaux, qui dis-

sout l’iodure; on filtre ensuite la dissolution avant de l’évaporer.

Un autre procédé de préparation consiste à faire chauffer de l’iode avec

un léger excès de fer en présence de l’eau, et à décomposer par le car-

bonate de potasse l’iodure de fer qui s’est formé. Il se précipite du car-

bonate de fer qu’on sépare par la filtration, et il ne reste plus qu’à faire

cristalliser l’iodure de potassium en concentrant la dissolution. (M.Baup.)

L’iodure de potassium contient quelquefois de l’iodate de potasse : sa

dissolution se trouble alors, lorsqu’on la traite par l’acide sulfureux,

en laissant déposer de l’iode : K0,I0 5

-f 5S02 = I -f àSO3
-f- K0,S0 3

.

Usages.

L’iodure de potassium, appelé souvent hydriodate de potasse
,
est em-

ployé en médecine, particulièrement dans le traitement du goitre et des

maladies scrofuleuses. Il sert aussi en photographie.

L’iodure de potassium qu’on trouve dans le commerce est quelquefois

falsifié avec du chlorure de potassium. On reconnaît la présence de ce

dernier sel en précipitant la dissolution d’iodure supposé impur par un

léger excès d’azotate de palladium qui forme de l’iodure de palladium
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insoluble. La liqueur, iiltrée et réunie aux eaux de lavage du précipité,

est traitée par l’azotate d’argent qui précipite le chlore à l’état de chlorure

d’argent insoluble.

Lorsqu’on distille avec de l’acide sulfurique de l’iodure de potassium

préalablement mêlé à une petite quantité de bichromate de potasse, et

qu’on reçoit les produits volatils dans une dissolution de potasse, cette

liqueur reste incolore lorsque le sel est pur, et se colore en jaune s’il est

mêlé à du chlorure de potassium.

La présence des chlorures peut encore être reconnue dans l’iodure de

potassium en précipitant sa dissolution par l’azotate d’argent ammoniacal.

L’iodure d’argent est seul précipité
;
la liqueur, filtrée et saturée par un

excès d’acide azotique, laisse déposer le chlorure d’argent dont la quan-

tité fait connaître la proportion de chlorure de potassium qui se trouvait

dans l’iodure.

Quelquefois aussi l’iodure de potassium est mêlé avec du carbonate de

potasse, ou même avec de la potasse caustique.

Pour constater la présence de la potasse libre dans l’iodure de potas-

sium, on introduit dans ce sel une petite quantité d’iode qui se dissout

sans coloration, si l’iodure contient de la potasse. Pour reconnaître le

carbonate de potasse dans un iodure, on mêle l’iodure avec du lait de

chaux, on filtre la liqueur et l’on y ajoute de l’iode qui se dissout sans

produire de coloration.

Comme l’iodure de potassium exempt de potasse se colore en brun en

dissolvant de l’iode, l’iode employé pour constater la présence de la po-

tasse libre dans l’iodure de potassium doit toujours être ajouté en très

petite quantité.

On apprécie d’une manière approximative la quantité d’alcali ou de car-

bonate alcalin contenu dans un iodure, au moyen d’un acide sulfurique

étendu et titré, que l’on ajoute dans la dissolution de l’iodure, jusqu’à ce

que la liqueur devienne neutre.

On constate la présence du bromure de potassium dans l’iodure en

décomposant ce sel par l’eau de chlore. L’iode est déplacé d’abord, et le

brome se sépare en dernier lieu : en agitant, dans un tube
,
le mélange

avec de l’éther, on voit se former à la partie supérieure une couche d’un

jaune orangé, produite par la dissolution du brome dans l’éther.

FLUORURE DE POTASSIUM, k Kl.

Le fluorure de potassium est blanc, sa réaction est alcaline, sa saveur

est acre et caustique; il est déliquescent, et cristallise en cubes ou en

prismes rectangulaires à quatre pans qui sont ordinairement anhydres
;

toutefois le fluorure de potassium paraît avoir une certaine alünité pour

l’eau, et donne, à une basse température, des cristaux (pii sont hydratés.
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Le fluorure de potassium est indécomposable par Ja chaleur et parait

éprouver la fusion ignée; sa dissolution ne peut être évaporée dans des

vases de verre ou de porcelaine, qui seraient rapidement attaqués.

On obtient le fluorure de potassium en saturant exactement l’acide

fluorhydrique avec le carbonate ou l’hydrate de potasse.

Le fluorure de potassium se combine avec l’acide fluorhydrique, et

forme un composé cristallisant en larges tables carrées dont la formule

est KF1,HF1.

L’acide sulfurique concentré décompose à froid le fluorure de potas-

sium en dégageant de l’acide fluorhydrique.

CYANURE DE POTASSIUM. KCy.

K Zi88,93 60,07

Cy = G2Az. . . . 325,00 39,93

813,93 100,00

Le cyanure de potassium est une des substances les plus vénéneuses

que l’on connaisse. Il cristallise en cubes ou en cristaux dérivant du cube,

comme le chlorure de potassium, avec lequel il est isomorphe
;
ses cris-

taux sont toujours anhydres.

Le cyanure de potassium répand à l’air une légère odeur prussique,

due à la décomposition lente que l’humidité et l’acide carbonique de

l’air lui font éprouver. Il supporte une température rouge sans se dé-

composer, et peut éprouver la fusion ignée. Cependant, sous l’influencé

d’une chaleur blanche longtemps soutenue, le cyanure de potassium

laisse dégager de l’azote et se décompose. Le résidu de cette calcination

paraît être un carbure de potassium; il produit en effet avec l’eau un

dégagement d’hydrogène, et de la potasse caustique.

Le cyanure de potassium possède une réaction fortement alcaline. Il

est très soluble dans l’eau
;
presque insoluble dans l’alcool anhydre :

aussi ce dernier liquide précipite-t-il le cyanure de potassium d’une dis-

solution aqueuse concentrée. L’alcool à 78 centièmes en dissout une

petite quantité, et sa faculté dissolvante augmente à mesure qu’on l’é-

tend d’eau.

La dissolution aqueuse de cyanure de potassium, abandonnée à elle-

même dans un vase ouvert, se décompose peu à peu, laisse dégager de

l’acide cyanhydrique, et finit par se convertir complètement en carbonate

de potasse. Lorsqu’on fait bouillir cette dissolution, elle se change lente-

ment en ammoniaque et en formiate de potasse (Pelouze) :

K,C2Az + ZtHO = K0,C2H03 + AzH3
.



CYANURE UE POTASSIUM. 103

Le cyanure de potassium, soumis à l’influence des corps oxydants, se

transforme en cyanate de potasse.

Il réduit par la voie sèche un grand nombre d’oxydes métalliques
;

on peut le considérer comme un des agents de réduction les plus puis-

sants que possède la chimie. (M. Liebig.)

Le cyanure de potassium peut dissoudre la plupart des oxydes et des

cyanures métalliques. Cette propriété est utilisée pour l’application des

métaux par la voie électro-chimique.

Le fer, le zinc, le nickel, le cuivre, se dissolvent en dégageant de l’hy-

drogène dans une dissolution de cyanure de potassium
;

le cadmium,

l’argent, l’or, se dissolvent aussi, mais seulement en présence de l’air ou

de l’oxygène. Le cyanure de potassium est sans action sur l’étain, le

mercure et le platine. (M. Elsner.)

Le cyanure de potassium est quelquefois employé en médecine, au lieu

d’acide cyanhydrique. Ses propriétés toxiques en font un médicament

très actif, qu’on doit toujours employer avec prudence.

Préparation.

Le cyanure de potassium s’obtient : 1° En unissant directement le cya-

nogène au potassium et chauffant ces deux corps dans une cloche courbe

sur le mercure.

2° En calcinant des matières azotées, telles que la fibrine, la géla-

tine, etc., avec du carbonate de potasse.

3° En faisant arriver de l’acide cyanhydrique dans une dissolution

alcoolique de potasse.

k° En calcinant au rouge le cyanoferrure de potassium. La réaction

peut être représentée ainsi : Fe,2K,(C2Az)3 = 2(K,C2Az) -f- FeC2 -j- Az.

Tantôt le cyanure de potassium qui se forme dans cette décomposition

est disséminé dans la masse du carbure de fer produit par la décompo-

sition du cyanoferrure; tantôt il se réunit au fond de la cornue, ou on

le trouve, après le refroidissement, sous la forme d’une masse blanche

cristalline. Lorsque le cyanure de potassium est mélangé au carbure de

fer, on traite la masse par l’eau, qui dissout le cyanure alcalin et laisse

le carbure de fer insoluble
;
la liqueur est alors évaporée à sec. On a pro-

posé, pour éviter la perte du cyanogène uni au fer dans le cyanoferrure

de potassium, de calciner ce composé avec du carbonate de potasse. On
peut fondre dans un creuset couvert un mélange de 8 parties de cyano-

ferrure de potassium, 3 parties de tartre grillé, et 1 partie de charbon.

La matière, refroidie et traitée par l’eau, cède à ce liquide une quantité

considérable de cyanure de potassium. L’addition du charbon a pour

but d’empêcher la formation du cyanate de potasse.

5° On obtient directement le cyanure de potassium en faisant arriver

de l’air atmosphérique sur un mélange de carbonate de potasse et de
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charbon (M. Desfosses). Cette réaction est utilisée actuellement pour

produire en grand le cyanure de potassium.

Le cyanure de potassium se forme quelquefois dans les hauts four-

neaux; on le trouve principalement près des tuyères.

SULFOCYAXURE DE POTASSIUM. KCyS2
.

On prépare facilement le sulfocyanure de potassium en faisant fondre

et en calcinant un mélange de 46 parties de cyanoferrure de potassium,

17 parties de carbonate de potasse et 16 parties de soufre; la masse cal-

cinée est reprise par de l’alcool bouillant qui abandonne par le refroidis-

sement une belle cristallisation de sulfocyanure de potassium. (M. Liebig.)

Ce sel cristallise en prismes très allongés, incolores, anhydres et déli-

quescents. Il est employé comme réactif pour reconnaître la présence des

sels de fer au maximum. Une liqueur qui ne contient que des traces d’un

sel de fer prend une coloration d’un rouge de sang très intense, sous l’in-

fluence de ce réactif. L’acide azotique, quand il contient des produits

nitreux, produit aussi une coloration rouge avec le sulfocyanure de po-

tassium.

SÉLÉXIOC YAX URE DE POTASSIUM.

Quand on distille du cyanoferrure de potassium avec un excès de sé-

lénium, il se dégage du séléniure de carbone, et l’on obtient un mélange

de séléniure de fer et d’un composé particulier contenant du sélénium,

du cyanogène et du potassium. Il parait avoir pour formule KCySe2
;

il a

été à peine étudié. Une dissolution bouillante de cyanure de potassium

peut dissoudre du soufre ou du sélénium et former du sulfocyanure ou

du séléniocyanure de potassium. (M. Wiggers.)

SULFURES DE POTASSIUM.

Le potassium peut, en s’unissant au soufre, former les composés sui-

vants :

KS ;
— KS2

;
— KS3

;
— KS3

^; — KS*
;
— KS*i; — KS5

.

Le premier se combine avec l’acide sulfhydrique, et donne un sulfhy-

drate de sulfure de potassium, KS,HS.

MOXOSULFURE DE POTASSIUM. KS.

K 488,93 70,97

S 200,00 29,03

688,93 100,00

Le monosulfure de potassium se présente en cristaux incolores, d’une
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odeur et d’une saveur sulfureuses; il est très soluble dans l’eau; sa

réaction est fortement alcaline. La dissolution du monosulfure de potas-

sium est incolore : lorsqu’on l’expose à l’action directe de l’oxygène dans

un flacon rempli de ce gaz, elle s’altère rapidement, mais sans se colorer,

et se transforme en hyposulfite de potasse et en potasse libre
;

il ne se

forme jamais de sulfite ni de sulfate, quelle que soit la durée de l’expé-

rience. La même décomposition se produit dans l’air atmosphérique; la

dissolution ne se colore pas, mais la potasse, au lieu de rester libre, se

carbonate. La quantité d’hyposulfite qui se forme dans les dissolutions

de monosulfure de potassium abandonnées au contact de l’air est quel-

quefois très faible, parce que l’acide carbonique atmosphérique peut

décomposer une partie du sulfure, produire un carbonate et un dégage-

ment d’acide sulfhydrique : KS + CO2
-f- HO == KO, CO'2 -]- HS. 11 arrive

quelquefois qu’une partie de l’hydrogène sulfuré est décomposée par

l’action de l’oxygène de l’air; il se forme ainsi de l’eau et du soufre, qui,

retombant dans la dissolution qui contient du monosulfure non encore

altéré, s’y dissout et lui donne une teinte jaune. (MM. Fordos et Gélis.)

Le monosulfure de potassium, traité par un acide, est décomposé, et

dégage de l’hydrogène sulfuré sans donner de dépôt de soufre :

KS -f S03,H0 = K0,S03 + HS.

11 est assez difficile d’obtenir une dissolution de monosulfure de potas-

sium qui ne se trouble pas quand on la décompose par un acide; elle

contient presque toujours des traces de polysulfure. On peut cependant

détruire le polysulfure qui s’y trouve, en agitant la dissolution de mono-

sulfure de potassium avec du cuivre ou de l’argent, qui s’emparent de

l’excès de soufre et ramènent le polysulfure à l’état de monosulfure.

Le sulfure de potassium forme des précipités diversement colorés dans

la plupart des dissolutions métalliques; aussi l’emploie-t-on fréquemment

pour reconnaître et doser les métaux.

Le monosulfure de potassium dissout le fer métallique ou le peroxyde

de fer en prenant une couleur verte intense
;
cette coloration paraît due

à la formation d’un composé particulier très soluble dans l’eau, qui se

détruit promptement au contact de l’air. Le monosulfure de sodium se

comporte de la même manière. (M. Selmi.)

Préparation.

On obtient le monosulfure de potassium en décomposant, à la tem-

pérature d’un rouge vif, le sulfate de potasse par le charbon
;
mais ce

procédé donne un monosulfure presque toujours mêlé de polysulfure de

potassium et de potasse libre.

Il est plus simple de préparer le monosulfure de potassium par voie

humide On divise en deux parties égales une dissolution de potasse, on
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sature complètement une de ces parties par de l’hydrogène sulfuré qui

forme du sulfhydrate de sulfure de potassium : KO + 2HS = HO

+ KS.1IS On transforme ensuite ce corps en monosulfure de potassium,

en le mêlant a la portion de potasse mise en réserve : KS,HS + KO= HO
-f 2KS.

SULFHYDRATE DE SULFURE DE POTASSIUM. KS,HS.

On peut obtenir ce composé à l’état anhydre en chauffant dans une clo-

che courbe du potassium dans de l’acide sulfhydrique gazeux. Une partie

seulement de l’acide se décompose pour produire du monosulfure de

potassium et de l’hydrogène, tandis que l’autre partie se combine avec le

monosulfure et forme du sulfhydrate de sulfure de potassium :

2HS + K = KS,HS + H.
(
Gay-Lussac et M. Thénard.)

U volumes d’acide sulfhydrique ou 2 équivalents 2HS chauffés avec du

potassium donnent 2 volumes d’hydrogène ou un équivalent H.

On obtient ordinairement le sulfhydrate de sulfure de potassium par

voie humide, en saturant une dissolution de potasse par l’acide sulfhy-

drique. La liqueur ainsi obtenue est incolore, sa réaction est alcaline
;

lorsqu’on la traite par un acide, elle dégage deux fois plus d’hydrogène

sulfuré que le monosulfure et ne laisse pas déposer de soufre :

KS,HS -f S03,HO = K0,S03 + 2HS.

Si l’on concentre une dissolution de sulfhydrate de sulfure de potas-

sium, il se dégage de l’acide sulfhydrique et il reste du monosulfure de

potassium. Cependant une dissolution de sulfhydrate de sulfure de

potassium, évaporée lentement dans un courant de gaz sulfhydrique,

peut donner des cristaux incolores.

Pour distinguer le monosulfure de potassium du sulfhydrate de sul-

fure, on traite la dissolution du sulfure alcalin par un sel de manganèse

ou de cuivre; il se forme un précipité de sulfure de manganèse, et il ne

se dégage aucun gaz, si' la dissolution ne contient que du monosulfure

de potassium :

KS -f- MnO,S03 — MnS -f- K0,S03
.

Lorsqu’on soumet un sel de manganèse à l’action du sulfhydrate de

sulfure de potassium, il se précipite encore du sulfure de manganèse,

mais il se produit en même temps dans la liqueur une effervescence due

au dégagement de l’hydrogène sulfuré qui devient libre :

MnO.SO3 4- K S, IIS = KO.SO3 -j- MnS -f- HS.

Quelques chimistes admettent que le sulfhydrate de sulfure de potas-

sium, en se dissolvant dans l’eau, se change en bisulfhydrate de potasse :
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KS,HS -f- HO = KO/2HS. Cette hypothèse se rattache aux observations

qui ont été présentées précédemment sur la théorie des chlorures et celle

des chlorhydrates.

POLYSULFURES DE POTASSIUM.

Les autres sulfures de potassium sont beaucoup moins importants que

les composés que nous venons de décrire : lorsqu’on les traite par un

acide, ils dégagent 1 équivalent d’hydrogène sulfuré, et donnent un dépôt

de soufre qui est représenté par le nombre d’équivalents de soufre con-

tenus dans le sulfure moins un. La formule générale qui représente cette

décomposition est la suivante :

KS" 4- S03,H0 = KO,SOs + HS + S"
-

*.

Si, au lieu de verser un acide dans une dissolution d’un polysulfure

de potassium, on laisse tomber goutte à goutte le polysulfure dans un

excès d’acide, il ne se dégage plus d’acide sulfbydrique, et il se forme

du bisulfure d’hydrogène.

Le pentasulfure de potassium, qui a pour formule KS\ peut être

obtenu en chauffant au rouge sombre du monosulfure de potassium

avec un excès de soufre.

Ce sulfure est solide; sa couleur est brune; il est déliquescent, très

soluble dans l’eau et dans l’alcool. 11 absorbe l’oxygène de l’air, et se

transforme en hyposulfite en donnant un dépôt de soufre. C’est ce poly-

sulfure qui entre dans la composition du (oie de soufre employé en méde-
cine, et qui sert a préparer les bains de Baréges artificiels.

On emploie en pharmacie sous le nom de foie cle soufre deux produits

différents. Le premier se prépare en faisant bouillir une dissolution de

potasse caustique avec un excès de fleur de soufre
;
c’est un mélange

d’hyposulfite de potasse et de pentasulfure de potassium :

S12
-f 3KO = 2KS5

-f- K0,S
202

.

Le second s’obtient en faisant fondre du carbonate de potasse avec du
soufre. Si l’on maintient le mélange au-dessous du rouge sombre, le foie

de soufre contient de l’hyposulfite de potasse : K0,S202
. Si la tempéra-

ture est plus élevée, il ne contient plus que du sulfate de potasse et du
pentasulfure de potassium :

Zl(K0,C02
) + 16S == ZiCO2 -f K0,S03

-f 3KS5
.

Le foie de soufre obtenu par voie sèche et destiné aux usages de la mé-
decine ne se prépare pas toujours avec les mêmes proportions de soufre

et de carbonate de potasse : aussi contient-il quelquefois un sulfure de
potassium moins sulfuré que le pentasulfure.
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PYROPHORE DE GAY-LUSSAG.

Lorsqu’on décompose le sulfate de potasse par un excès considérable

de charbon divisé, on obtient une matière noire d’une excessive combus-

tibilité, que l’on nomme pyropliore de Gay-Lussac.

Pour préparer le pyropliore, on mêle intimement 27,3 parties de sul-

fate neutre de potasse avec 15 parties de noir de fumée préalablement

calciné. On introduit ce mélange dans une cornue de grès à laquelle on

adapte un tube recourbé ayant une branche verticale longue de plus de

80 centimètres
;
l’extrémité de ce tube plonge dans un verre à demi rem-

pli de mercure. La cornue est exposée à une température qu’on élève

graduellement jusqu’au rouge vif. Il se dégage des gaz formés d’oxyde de

carbone et d’acide carbonique. On juge que l’opération est terminée,

quand ces gaz cessent de se dégager, malgré l’intensité de la chaleur. La

cornue étant alors abandonnée dans le fourneau qui se refroidit lente-

ment, le mercure remonte dans le tube, et s’y maintient bientôt station-

naire. Lorsque la cornue est tout à fait refroidie, on introduit le pyropliore

dans un flacon en y faisant entrer le col de la cornue. On bouche rapide-

ment le flacon avec un bouchon de liège fermant hermétiquement.

Le corps ainsi préparé est éminemment pyrophorique. La plus petite

quantité projetée dans l’air y brûle avec un éclat extraordinaire. Cette

combustibilité est telle qu’on pourrait être tenté de l’attribuer à du potas-

sium disséminé dans la masse charbonneuse
;
mais le pyropliore mis

dans l’eau ne dégage pas d’hydrogène, ce qui prouve qu’il ne contient

pas de potassium libre (Gay-Lussac). Le pyropliore doit être considéré

comme un mélange intime de polysulfure de potassium, de potasse anhy-

dre et de charbon
;
sa grande combustilité est due à la température élevée

que produisent le sulfure de potassium en s’oxydant, et la potasse anhy-

dre en s’hydratant à l’air; de plus, la masse, qui est légère et poreuse,

condense de l’air; sa température s’élève bientôt assez pour que le char-

bon très divisé qu’elle renferme s’enflamme avec vivacité. Le seul gaz qui

se produit dans cette combustion est de l’acide carbonique; le sulfure de

potassium absorbe de l’oxygène et régénère le sulfate de potasse.

PYROPHORE DE HOMBERG.

On obtient encore une matière pyrophorique en calcinant 75 grammes

d’alun de potasse desséché avec h grammes de noir de fumée ou avec

un excès de sucre, d’amidon, etc. Ce pyropliore est loin d’être aussi

combustible que le précédent. On doit le considérer comme formé de

polysulfure de potassium, de potasse anhydre, d’alumine et de charbon.

11 produit en brûlant non seulement de l’acide carbonique, mais encore

de l’acide sulfureux dont la formation est facile à expliquer, puisque, à
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une température élevée, l’alumine ne peut s’unir ni à cet acide ni à l’acide

sulfurique
;
l’acide sulfurique libre est donc décomposé par le charbon

et transformé en acide sulfureux.

SULFOCARBONATE DE POTASSIUM. KS,CS2
.

Le monosulfure de potassium se comporte avec les sulfacides comme
une sulfobase énergique. 11 se combine avec le sulfure de carbone et pro-

duit ainsi un composé jaune, cristallin
,
soluble dans l’eau et peu soluble

dans l’alcool auquel il communique cependant une teinte orangée. 11

fond au rouge naissant et se décompose en charbon et en trisulfure de

potassium.

On obtient le sulfocarbonate de potassium en faisant digérer, à la tem-

pérature de 30°, une dissolution aqueuse de monosulfure de potassium

avec un excès de sulfure de carbone. L’opération devient plus facile

quand on emploie une dissolution alcoolique de sulfure de potassium
;
le

sulfocarbonate se sépare alors sous la forme d’une couche sirupeuse d’un

jaune orangé foncé.

Le monosulfure de potassium forme un grand nombre de combinai-

sons avec les sulfures d’arsenic, d’antimoine, etc.

PHOSPHURES DE POTASSIUM.

Le phosphore et le potassium se combinent directement quand on

chauffe un mélange de ces deux corps sous l’huile de naphte ou dans

une atmosphère d’azote. Lorsqu’on emploie un excès de phosphore, on

obtient une matière d’un brun chocolat qui laisse dégager du phosphore

quand on la chauffe dans un courant d’hydrogène, et se transforme en

une masse cristalline d’un jaune de bronze et d’un éclat métallique.

L’acide phosphorique est réduit à une température élevée par le potas-

sium et se transforme en une masse rouge qui paraît contenir du phos-

pliure de potassium.

Les combinaisons de phosphore et de potassium s’enflamment souvent

au contact de l’air, en se changeant en phosphate de potasse. Elles dé-

composent l’eau, quelquefois avec explosion, en formant de l’hypophos-

phite de potasse (sans trace de phosphate), et en dégageant de l’hydrogène

phosphoré non spontanément inflammable.
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AZOTATE DE POTASSE. K0,Az05
.

KO 589,93 &6,56

AzO5 675,00 53,44

1264,93 100,00

L’azotate de potasse, également connu sous les noms de nitre, sel de

nitre, salpêtre
,
nitrate dépotasse

,
est incolore, inodore, d’une saveur d’a-

bord fraîche, mais ensuite piquante et amère
;

ses cristaux sont très

friables. Lorsqu’on les conserve quelque temps dans la main, ils se bri-

sent en faisant entendre un léger bruit.

L’azotate de potasse est toujours anhydre, même lorsqu’il cristallise à

de basses températures
;
mais ses cristaux retiennent ordinairement une

petite quantité d’eau interposée. Sa densité est 1,933. Il cristallise en

longs prismes à 6 pans, terminés par des pyramides hexaèdres. Ces pris-

mes sont souvent cannelés, et présentent des cavités longitudinales dans

leur intérieur. Les cristaux prismatiques du nitre ressemblent beaucoup

h ceux de l’aragonite, et ne s’en distinguent que par une très légère dif-

férence dans les angles. L’azotate de potasser forme quelquefois des cris-

taux appartenant à un autre système cristallin : ce sont des rhomboèdres

dont les angles ne diffèrent que d’un degré de ceux du spath calcaire.

Le nitre est inaltérable dans les circonstances atmosphériques ordi-

naires; il ne devient déliquescent que dans un air presque saturé d’hu-

midité.

Il entre en fusion vers 300°, et donne par le refroidissement une masse

blanche, opaque, à cassure vitreuse, connue sous le nom de cristal miné-

ral. Cette masse se pulvérise plus facilement que les cristaux de nitre,

qui présentent toujours une certaine élasticité.

L’azotate de potasse, chauffé au rouge vif, se change d’abord en azotite

de potasse en perdant le tiers de son oxygène : K0,Az0 5=0 2
-f- KO,AzO 5

.

A une température blanche, l’azotite dégage de l’azote et une nouvelle

quantité d’oxygène, et laisse un résidu formé de potasse anhydre et de

peroxyde de potassium. Cette décomposition ne peut être utilisée pour

préparer la potasse caustique, parce que tous les vases dans lesquels on

calcine le nitre sont attaqués.

L’azotate de potasse est à peine soluble dans l’alcool à 90 centièmes,

et tout à fait insoluble dans l’alcool absolu. Sa solubilité dans l’eau a été

déterminée à diverses températures :

100 parties cTeau à 0° dissolvent 13,3 de nitre.

— à 24,0 — 38,4 —
— à 50,7 — 97,7 —
— à 79,7 — 169,7 —
— à 97,7 — 236,0 — (Gay-Lussac.)
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Une dissolution de nitre, saturée à la température de son ébullition,

contient 335 parties de ce sel pour 100 parties d’eau, et bout à 115°, 9.

(M. Lepage.)

La solubilité du nitre, qui augmente considérablement avec la tempé-

rature, comme l’indique le tableau précédent, permet de purifier ce sel

avec la plus grande facilité, en le débarrassant par cristallisation des sels

étrangers qu’il peut contenir.

Un mélange de nitre et de charbon brûle avec vivacité quand on le

chauffe ou qu’on le touche avec un corps incandescent. Le charbon se

transforme en acide carbonique aux dépens de l’oxygène de l’acide azo-

tique
;
une partie de cet acide carbonique se dégage

;
le reste s’unit à la

potasse
;
l’azote devient libre :

2(KO, AzO5
) + 5C= 2iK0,C02

) + 2Az + 3C02
.

Lorsqu’on chauffe le nitre avec une quantité de charbon plus considé-

rable que celle qui correspond à la formule précédente, l’acide carboni-

que et l’azote sont mêlés d’oxyde de carbone
;
le volume du gaz provenant

delà combustion augmente, mais en même temps la température produite

au moment de la combustion diminue.

Le soufre réagit aussi sur l’azotate de potasse sous l’influence de la

chaleur : KO,AzO 5+ 2S = K0,SO3 + SO2 + Az.

Cette réaction se fait toujours avec un vif dégagement de chaleur.

Si l’azotate de potasse est en excès, le soufre se transforme entièrement

en acide sulfurique, qui reste combiné avec la potasse.

On donne le nom de poudre détonante à un mélange de 3 parties de

nitre, 2 de potasse et 1 de soufre. Lorsqu’on chauffe lentement quelques

grammes de cette poudre dans une cuiller à projection, la masse entre

d’abord en fusion, et détone bientôt avec violence.

Le fondant de Baume est un mélange de 3 parties de nitre, 1 partie de

soufre et 1 partie de sciure de bois; il a la propriété de déterminer la

fusion de différents métaux, et notamment de l’argent. 11 agit ainsi non

seulement à cause de la température élevée qui est produite par l’action

réciproque des corps qu’il contient, mais encore parce qu’une partie du
soufre s’unit directement aux métaux et forme avec eux des sulfures

fusibles.

Les acides plus fixes que l’acide azotique décomposent le nitre sous

l’influence de la chaleur, et mettent en liberté l’acide azotique qui se

décompose lui-même si la température est suffisamment élevée. L’argile

elle-même peut opérer cette décomposition. Pendant longtemps on a

préparé l’acide azotique en décomposant le nitre par l’argile, à l’aide de

la chaleur.
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État naturel du nitre.

Le nitre est abondamment répandu dans la nature
;
on le trouve prin-

cipalement en Egypte, dans l’Inde, en Amérique et en Espagne. Dans ces

différents pays, le salpêtre vient s’effleurir à la surface du sol; on le

ramasse avec de longs balais que l’on nomme houssoirs: de là le nom de

salpêtre de houssage que l’on donne à cette espèce de salpêtre.

On cite en France quelques localités qui produisent du nitre : ainsi dans

le département de Seine-et-Oise, à la Roclie-Guyon, on trouve des efflo-

rescences qui sont assez riches en salpêtre.

Ce sel vient cristalliser à la surface des murs des vieux bâtiments, et

surtout des étables. On le retire souvent des plâtras de démolitions.

Quoique la France ne possède pas de dépôts riches en salpêtre, elle

peut cependant en fournir une grande quantité. Ainsi, au moment des

guerres les plus actives, la production annuelle du salpêtre en France

s’est élevée à 1,900,000 kilogrammes : Paris en fournissait les 7/20 PS
,

la

Touraine les 2/20
eS

,
toutes les autres provinces les 10/20 ps

,
et les nitrières

artificielles 1 /20
e

.

Extraction du nitre.

On peut obtenir le nitre :

1° En transformant l’azotate de soude en azotate de potasse.

Pour préparer le nitre par cette méthode, on lait réagir du chlorure de

potassium sur de l’azotate de soude. Les deux sels sont dissous dans l’eau

bouillante; le chlorure de sodium, étant le sel le moins soluble à chaud,

se précipite le premier, et l’azotate de potasse reste dans la liqueur; il se

dépose en cristaux par le refroidissement.

Cette double décomposition ne se fait que dans une liqueur bouillante
;

à une température plus basse, l’azotate de soude cristalliserait le premier

et le chlorure de potassium resterait en dissolution.

2° Le salpêtre peut se former dans des nitrières artificielles.

On cherche à réaliser dans ces nitrières toutes les circonstances qui pa-

raissent favorables à la production du nitre : des matières végétales et

animales, des sels alcalins et calcaires s’y trouvent exposés pendant long-

temps à l’action de l’air humide.

Jusqu’à présent les nitrières artificielles n’ont pas donné en France de

résultats bien satisfaisants
;
mais on les exploite avec succès en Moravie,

en Suède et en Prusse.

3° En France, on extrait toujours le nitre des matériaux salpêtrés qui,

indépendamment du nitre, contiennent des azotates de chaux et de ma-

gnésie. Les plâtras salpêtrés de Paris contiennent environ 5 pour 100

d’azotates. (Gay-Lussac . )
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La partie soluble des matériaux salpêtres présente en général la com-

position suivante :

Ni ire 25

Azotate de chaux 33

Azotate de magnésie 5

Sel marin a

-\ u Ires sels 32

100

Les matériaux salpêtres contiennent aussi une quantité notable d azotate

d’ammoniaque. (M. Kutdmann.)

L’opération qui a pour but de transformer les azotates de chaux et de

magnésie en azotate de potasse porte le nom de saturation des liqueurs.

Les eaux de lavage des matériaux salpêtrés, contenant des azotates de

chaux et de magnésie, sont mélangées avec du carbonate de potasse, qui

forme des carbonates de chaux et de magnésie insolubles et de l'azotate

dépotasse soluble. Dans cette réaction l’azotate d’ammoniaque est aussi

décomposé en azotate de potasse et en carbonate d ammoniaque qui se

volatilise pendant la concentration des liqueurs.

11 est souvent plus économique d’employer du sultate de potasse pour

décomposer les azotates de chaux et de magnésie
;
mais comme le sultate

de potasse n’agirait pas sur l’azotate de magnésie, a cause de la solubilité

du sulfate de magnésie ,
on commence par transformer 1 azotate de

magnésie en azotate de chaux, eu ajoutant dans la liqueui un lait de

chaux qui précipite la magnésie. La chaux réagit également sui 1 azo-

tate d’ammoniaque, en dégage l’ammoniaque et forme de l’azotate de

chaux.

On emploie aussi dans le même but des mélanges de parties égales de

sulfates de soude et de chlorure de potassium. Le sulfate de soude forme

d’abord du sulfate de chaux insoluble et de l’azotate de soude ;
ce dernier

sel est alors décomposé par le chlorure de potassium, donne du chloi ui e

de sodium qui se précipite en premier lieu, et de l’azotate de potasse qui

reste dans les eaux mères et (pie 1 on retire par cristallisation.

Lavage des matériaux salpêtrés.

Pour laver facilement les matériaux salpêtrés, on commence par les

concasser et les passer à la claie : on les mélange ensuite avec des cendres

ou toute autre matière contenant du carbonate de potasse, afin d opérer

la saturation des liqueurs.

On introduit le mélange dans des tonneaux défoncés d un côté, repo-

sant sur le fond qui leur reste et placés au-dessus d une rigole nommée

recette; on le soumet à un lavage svstématique qui a pour effet d enlc\ei

S
il.
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aux matériaux salpêtres presque tout le nitre qu’ils contiennent avec le

moins d’eau possible, afin de diminuer les frais d’évaporation.

Comme cette opération est d’une grande importance en industrie, et

qu’elle s’applique à tous les cas dans lesquels on se propose d’opérer la

séparation d’un corps soluble d’avec un autre qui ne l’est pas, nous en

exposerons le principe avec détail.

Supposons que l’on opère d’abord sur 1 mètre cube de matériaux sal-

pèlrés, qui contient àO kilogrammes de salpêtre. On verse sur cette masse

500 litres d’eau qu’on y laisse séjourner dix heures; après ce temps, on

fait écouler la moitié du liquide, c’est-à-dire 250 litres
;
on remplace les

250 litres écoulés par 250 litres d’eau pure. Cette opération, répétée

un certain nombre de fois, donne des liqueurs que nous appellerons

A, B, C, D, E, F, dont la richesse en salpêtre est indiquée dans le tableau

suivant :

la\age. On retire 250 litres. On obtient une liqueur A qui contient 20 kil. de salpêtre.

2 e lavage. — 250 -

—

-

—

B — 10
3' lavage. — 250 — — C — 5

A° lavage. — 250 — -—

-

D — 2,5
5 e lavage. — 250 — — E — 1,25
0 e

lavage. — 250 — — F — 0,03

1500 Total. . . 39,38 de salpêtre obtenu.

Après le sixième lavage, les matériaux retiennent 250 litres d’une

liqueur peu riche en salpêtre, car la quantité de sel qu’elle renferme

ne s’élève plus qu'à 0 kiL ,62.

En employant successivement 1750 litres d’eau, et en retirant 1500 litres

de dissolution saline, on a donc extrait 39 kil
-, 38 de salpêtre.

Si, au lieu de procéder par lavages successifs, on avait versé immédiate -

ment 1750 litres d’eau sur le mètre cube de matériaux, et que l’on eût

retiré, comme dans les opérations précédentes, 1500 litres de liqueur en

laissant 250 litres sur les matériaux, cette dissolution aurait retenu évident -

ment
}
du salpêtre qui se trouvait dans la masse, c’est-à-dire 5 kil-,7. En

évaporant les 1500 litres obtenus dans le second cas, on ne retirerait donc

que 3à kil
,3 de salpêtre au lieu de 39 kil -,38 obtenus par la première mé-

thode des lavages successifs. On comprend donc que, pour épuiser des

matériaux salpêtrés, il y ait avantage à suivre le procédé que nous venons

de décrire.

Pour diminuer les frais d’évaporation des liqueurs, on les enrichit en

réunissant la première liqueur à la seconde, c’est-à-dire A à B, ce qui

donne 500 lit: es que l’on fait passer sur de nouveaux matériaux salpê-

trés
;
en employant ensuite les liqueurs D, E, F, on obtient ainsi de nou-

velles liqueurs A', B', G', D', E', F', G', dont la richesse en salpêtre

augmente graduellement : on n’évapore que les dissolutions qui con-

tiennent 35 kilogrammes de salpêtre pour 250 litres. Le tableau suivant

démontre, du reste, que l’on peut toujours amener les liqueurs à cette

concentration avant de les soumettre à l’évaporation :
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kil. kil. lit» os. kil.

1 er lavage fait avec A B contenant 30 et dissolvant 40. On retire 250 donnant A’ contenant 35 de salpèt.

2» lavage — C — 5 — 35 250 — B’ — 20

3' lavage — D — 2,5 — 20 250 — C’ — 11,25

4 e lavage — E — 1,25 — 11,25 250 — D’ — 6,25

5 e lavage •— F — 0,63 — , 6,25 250 — E’ —
- 3,44

6 e lavage — eau pure 3,44 250 — F’ — 1,72

7° lavage — — 1,72 250 — G’ — 0,86

On voit, d’après ce tableau, que l’on obtient sept liqueurs différentes :

la première contient 35 kilogrammes de salpêtre et peut être évaporée

immédiatement, et il reste alors six liqueurs B', G', D', E', F', G', qui

présentent à peu près la même composition que les premières liqueurs

A, B, C, D, E, F, que l’on fait passer sur de nouveaux matériaux sal-

pêtrés et qui donnent, comme précédemment, une dissolution contenant

35 kilogrammes de salpêtre pour 250 litres de liquide.

Ainsi, par l’emploi de la méthode des lavages successifs, on arrive à

deux résultats fort importants pour la pratique, qui sont, d’une part,

l’épuisement presque complet des matériaux salpètrés, et, de l’autre, la

production des liqueurs très riches en salpêtre, et dont les frais d’évapo-

ration ne sont par conséquent pas très considérables.

Ces dernières eaux doivent marquer environ 12° à l’aréomètre : on pro-

cède alors à la cuite.

Cuite. — L’évaporation des eaux salpêtrées, qui porte le nom de cuite
,

se fait dans de grandes chaudières de fonte ou de cuivre.

Les liqueurs en se concentrant laissent déposer du carbonate de chaux,

du sulfate de chaux et des matières animales
;
ces dépôts sont appelés

boues. Pendant cette concentration il se manifeste une forte odeur am-

moniacale.

Boues.— Les bouillons ramènent les boues de la circonférence au centre

de la chaudière
;
aussi peut-on les enlever facilement en plaçant dans la

chaudière, à quelque distance du fond, un chaudron dans lequel viennent

se rendre les dépôts insolubles. Ce chaudron est attaché à une chaîne qui

passe sur une poulie, en sorte qu’il est facile de le retirer de temps en temps.

Lorsque la liqueur arrive à un certain point de concentration, elle

laisse cristalliser des chlorures de potassium et de sodium, qui ne sont

pas à beaucoup près aussi solubles que le nitre dans l’eau bouillante
;

on enlève ces sels avec des écumoires; le dépôt des chlorures se fait en

général au moment où la liqueur marque 42° au pèse-sel
;
on doit pous-

ser l’évaporation jusqu’à l\5°. On reconnaît qu’elle a été conduite assez

loin, quand une goutte de la dissolution se solidifie lorsqu’on la met sur

un corps froid. La liqueur est alors portée au cristallisoir, et au moment
où elle cristallise, on l’agite avec des râteaux de bois.

On obtient ainsi un salpêtre brut cristallisé en petites aiguilles, qui

porte le nom de salpêtre de première cuite.

Ce premier travail se fait en France par des salpêtriers patentés, qui

n’ont pas le droit de raffiner le salpêtre. Le salpêtre brut est livré en
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cet état aux ateliers du gouvernement; il contient environ *25 centièmes

de corps étrangers
;
on le purifie en le soumettant à l’opération du raf-

finage.

Ballinage du salpêtre.

Pour raffiner le salpêtre, on dissout à chaud le sel brut dans son poids

d’eau; on clarifie la liqueur avec du sang de bœuf ou de la colle; il se

forme ainsi des écumes que l’on enlève avec soin, et l’on fait cristalliser.

Cette opération donne le salpêtre de seconde cuite.

Ce salpêtre n’est pas encore assez pur pour la fabrication de la poudre ;

on doit le soumettre à une troisième cristallisation, qui donne le salpêtre

de troisième cuite
,
le seul qui soit employé pour faire de la poudre.

Dans la cristallisation du salpêtre, on a soin d’agiter continuellement

la dissolution au moment où elle cristallise, afin que le sel se dépose en

petits cristaux qui se purifient plus facilement que les gros.

Pour enlever aux cristaux de salpêtre l’eau mère chargée de sels étran-

gers dont ils sont imprégnés, on les traite par une eau saturée d’azotate

de potasse, qui dissout les chlorures, les sulfatés, etc., et laisse le nitre

pur.

F.ssai du salpêtre.

Cet essai est fondé sur la propriété que possède l’eau saturée d’azotate

de potasse de dissoudre les sels étrangers qui sont mêlés au salpêtre,

sans agir d’une manière bien sensible sur ce dernier sel. Ce mode d’essai

a été proposé en 1789 par Riffault et a reçu depuis divers perfectionne-

ments. On l’exécute dans les raffineries du gouvernement en prélevant

sur la quantité du salpêtre à essayer un échantillon moyen du poids de

/i 00 grammes qu’on traite dans un vase de verre à large ouverture, par

500 centimètres cubes d’une dissolution aqueuse saturée d’azotate de

potasse pur. Après quelques minutes d’agitation, on jette la masse en-

tière sur un grand filtre sans plis, et on la lave avec 250 centimètres

cubes de la même dissolution saturée, en ayant soin de réunir sur le

filtre, avec cette liqueur, l’azotate de potasse qui est resté adhérent au vase.

Le salpêtre, bien égoutté, est séché à la température ordinaire sur plu-

sieurs doubles de papier placés sur des matières absorbantes, telles que

du plâtre ou de la chaux; la perte de poids que le salpêtre a éprouvée

indique la proportion des matières étrangères qu’il contenait .

Toutefois ce mode d’essai ne donne pas le titre du salpêtre avec une

très grande exactitude, parce que, d’une part, les matières terreuses, dont

la proportion s’élève souvent à 1 et 2 centièmes, restent dans le salpêtre

d’épreuve, et que, d’une autre part, les sels solubles contenus dans le

nitre brut agissent plus ou moins sur l’échantillon d’essai et sur la

liqueur saturée. Ainsi le sel marin détermine la dissolution d’une cer-

taine quantité de salpêtre et diminue le titre, tandis que le chlorure de

i



AZOTATE DE POTASSE. 1.17

potassium l’élève en produisant, au moment de sa dissolution, la préci-

pitation d’une certaine quantité de nitre qui s’ajoute à l’échantillon d’essai.

Il faut joindre aussi à ces causes d’erreur les incertitudes qui tiennent

à des variations de température qui peuvent se produire pendant l’ana-

lyse et faire varier la solubilité des sels
;
on les corrige, il est vrai, mais

incomplètement, en traitant dans les mêmes circonstances que l’échan-

tillon à essayer, 400 grammes de nitre pur par 750 centimètres cubes

d’une dissolution saturée du même sel, et en appréciant la perte ou

l’augmentation de poids que ces 400 grammes ont éprouvée à la fin des

épreuves.

En général, l’essai à l’eau saturée indique un titre trop élevé de 1 à

5 centièmes : aussi la régie ajoute-t-elle toujours 2 centièmes au déchet

subi par le salpêtre d’épreuve
;
en d’autres termes, elle diminue de 2 cen-

tièmes le titre de l’azotate de potasse qui a été soumis à l’essai.

Outre la méthode que nous venons d’indiquer, il en existe deux autres

qui servent à analyser l’azotate de potasse.

La première consiste à transformer le nitre en carbonate de potasse en

le calcinant avec du charbon, et à apprécier, au moyen de l’acide sulfu-

rique normal, le titre du carbonate de potasse, qui sert ensuite à calculer

la proportion d’azotate de potasse pur contenue dans le salpêtre que l’on

examine. Ce procédé est dû à Gay-Lussac. (Voyez Alcalimétrie.)

La seconde méthode consiste à déterminer la quantité d’azotate de po-

tasse nécessaire pour faire passer un poids connu de fer dissous dans

l’acide chlorhydrique, de l’état de protochlorure à l’état de perchlorure

de fer.

L’expérience directe a prouvé que pour porter au maximum de chlo-

ruration 2 grammes de fer pur (lil de clavecin), préalablement dissous

dans 80 à 100 grammes d’acide chlorhydrique fumant, il faut employer

une quantité de nitre pur représentée en moyenne par ls i
- ,216 : 6FeCl

4- KO,AzO 5 + 4HC1 = 4HO + KC1 + Az02+ 3Fe2CR Si le nitre n’est pas

pur, en le pesant sous le poids de ls i
* ,216 et en le traitant par 2 grammes

de fer dissous dans l’acide chlorhydrique, il restera dans la liqueur une

certaine quantité de protochlorure de fer dont la proportion représentera

celle des matières étrangères contenues dans le nitre. On détermine l’excès

de protochlorure de fer avec une liqueur titrée de permanganate de po-

tasse. (Voyez Essais de fer par le permanganate de potasse.)

Supposons qu’il s’agisse de faire l’essai d’un salpêtre brut.

On dissout dans 100 grammes d’acide chlorhydrique 2 grammes de

lil de clavecin
;
on y ajoute, soit en cristaux, soit en dissolution, ls‘-,21G de

nitre
;
on ferme rapidement le matras avec un bouchon de liège portant

un petit tube de verre effilé, et l’on maintient le mélange à l’ébullition

pendant cinq ou six minutes. Au bout de ce temps, il n’existe plus d’azo-

tate de potasse dans la liqueur, qui est alors colorée en jaune.
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" On la verse dans un grand ballon d’une capacité d’environ 1 litre 1/2,

qu’on remplit aux deux tiers avec les eaux de lavage du matras. On déter-

mine, avec la dissolution titrée de permanganate de potasse, la propor-

tion du ter restée à l’état de protochlorure. Supposons qu’un essai

préalable ait appris que 30 centimètres cubes d’une dissolution de per-

manganate représentent la quantité de cette dissolution qu’il faut em-
ployer pour peroxyder 1 gramme de fer

;
supposons de plus que pour

terminer la peroxydation du fer, commencée aux dépens du nitre, il ait

fallu 5 centimètres cubes de la même dissolution, la proportion suivante

indique à quelle quantité de fer au minimum correspondent les 5 centi-

mètres cubes de liqueur employée :

C •

...
• ..

'
’ -

30 : 1,000 :: 5 : œ.

x = 0,1666.

On retranche donc de 2§r-,0000 de fer soumis à la peroxydation,

0s r-,1666, et le reste 1,83 34 donne la quantité de fer portée au maximum
par 1,216 du nitre soumis à l’analyse.

La proportion suivante fait connaître la quantité d’azotate de potasse

pur contenu dans 1,216 du nitre essayé :

2,000 : 1,216 :: 1,8334 : y.

y = lsr ,1147.

En divisant 1,1147 par 1,216, on obtient un nombre qui exprime le

titre centésimal du nitre :

1,1147

1,216
91,66.

Le salpêtre soumis à l’expérience contenait donc

Azotate de potasse pur 91,66

Matières terreuses , chlorures de sodium et de potassium
,

sulfates , eau , etc. 8,34

100,00

Cette méthode d’analyse comporte une exactitude de 2 à 3 millièmes
;

mais comme elle est exclusivement fondée sur l’action oxydante de l’acide

azotique, elle suppose que l’azotate sur lequel on opère n’est pas mêlé à

d’autres azotates. Si le salpêtre contenait de l’azotate de soude, ce qui, du
reste, est très rare, la méthode précédente ne serait plus applicable. On
peut l’employer avec avantage à l’analyse de l’azotate de soude naturel

(azotate du Pérou)
;
elle peut aussi servir à doser de l’acide azotique faible

ou des mélanges d’acide azotique et d’acide sulfurique. (Pelouze.)
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Théorie de la nilrilicaiioii.

Nous avons dit que le nitre se trouve tout formé dans les matériaux

salpêtrés. On le trouve aussi en abondance dans certains terrains
;

et il

existe dans plusieurs plantes telles que la bourrache, la buglosse, la parié-

taire, la ciguë, le tabac, le soleil, etc.

Plusieurs chimistes se sont occupés de la théorie de la nitrification
;

elle laisse aujourd’hui peu d’incertitudes : nous présenterons ici la

théorie qui s’accorde le mieux avec les observations de Gay-Lussac, de

MM. Liebig et Kuhlmann.

On sait, d’après les expériences de Cavendish, qu’il se forme de l’acide

azotique lorsqu’un mélange d’azote et d’oxygène est soumis à l’influence

de l’étincelle électrique en présence de l’eau ou d’un alcali. Il se produit

aussi de l’acide azotique quand on fait passer de l’ammoniaque et de

l’oxygène à une température d’un rouge sombre sur de la mousse de

platine : AzH 3
-f- O 8 = Az0 s,3H0.

Nous rappellerons de plus que Th. de Saussure a démontré que, dans

certains cas
,

les matières organiques en décomposition peuvent agir

comme la mousse de platine, et déterminer des réactions chimiques par

leur seule présence : c’est ainsi que du fumier, introduit dans un mé-
lange d’hydrogène et d’oxygène, détermine la combinaison des deux gaz,

et forme de l’eau.

Les faits qui précèdent peuvent rendre compte des principaux modes

de production du nitre.

En effet, l’expérience de Cavendish peut d’abord expliquer la formation

de ce sel dans les circonstances où il n’existe pas de matières animales

pouvant fournir l’azote de l’acide azotique. L’oxygène et l’azote de l’air se

combinent sous l’influence de l’électricité atmosphérique, en présence des

carbonates alcalins et calcaires, pour former des azotates.

Mais les cas de formation de nitre en l’absence de tout corps azoté sont

les plu, rares, et il paraît démontré que le salpêtre prend ordinairement

naissance lorsque des eaux tenant en dissolution ou en suspension des

matières animales séjournent sur des corps divisés qui contiennent des

carbonates alcalins ou calcaires.

Dans ces conditions
,

la production du nitre est facile à expliquer :

l’azote que contiennent les corps organiques se change d’abord en am-
moniaque qui est transformée en acide azotique en présence de l’air et

sous l’influence des corps d ivisés et des matières animales agissant comme
la mousse de platine; l’acide azotique décompose les carbonates alcalins

et calcaires et forme des azotates de chaux et de potasse.

L’azotate d’ammoniaque qui existe en petite quantité dans l’air atmos-

phérique, joue aussi un rôle important dans la nitrification; les deux
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éléments de ce sel peuvent concourir à la formation du nitre. En effet,

l’azotate d’ammoniaque, en présence des carbonates calcaires et magné-

siens, produit par double décomposition des azotates de chaux et de

magnésie et du carbonate d’ammoniaque : la base de ce dernier sel,

subissant à son tour l’action oxydante de l’air en présence des corps

poreux, se trouve transformée en acide azotique qui peut agir de

nouveau sur les carbonates et former une nouvelle quantité de nitre.

(
M. Kuhlmann.

)

On voit qu’il existe des relations incontestables entre trois grands phé-

nomènes naturels, qui sont : la décomposition des matières organiques,

la nitrification et la fertilisation des terres. En effet, toute matière orga-

nique que l’on abandonne à l’air se décompose complètement, l’azote

qu elle contient se dégage à l’état de carbonate d’ammoniaque, qui, se

répandant d’abord dans l’air, est continuellement ramené par les pluies

à la surface de la terre. Là, une partie du carbonate d’ammoniaque se

trouve absorbée par la végétation, et contribue à la fertilité du sol, et

l’autre se change en azotate d’ammoniaque, sous l’influence simultanée

de l'oxygène de l’air, des corps poreux et des corps organiques en dé-

composition. L’azote des matières organiques peut donc se transformer

alternativement en ammoniaque ou en acide azotique, suivant qu’il se

trouve soumis à des influences hydrogénantes ou oxygénantes.

AZOTITE DE POTASSE. K0,Az03
.

Le tel est déliquescent et cristallise difficilement
;
lorsqu’on le traite

par nn acide, il est aussitôt décomposé, et dégage des vapeurs rutilantes.

Ou obtient l’azotite de potasse :

1° En mettant une dissolution concentrée de potasse en présence d’un

mélange de 2 volumes de bi-oxyde d’azote et de 1 volume d’oxygène;

2° En dissolvant de l’acide hypo-azotique dans une dissolution de po-

tasse
;

il se forme ainsi un mélange d’azotate et d’azotite
;

3° En faisant passer dans de la potasse le mélange gazeux qui se dégage

lorsqu’on traite l’amidon par l’acide azotique;

U° En soumettant à une calcination ménagée J’azotate de potasse, qui

perd alors 2 équivalents d’oxygène et se transforme en azotite.

CHLOKATE DE POTASSE. KO,CiO\

KO 588,93 88, yi

CIO 5 9A3, 20 <d,58

1582,13 100,00

Le chlorate de potasse, découvert par Berthollet, a été désigné d’abord

sous le nom de murlaie suroxygr n é de potasse

,

Ce sel est blanc, cristallise
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d’ordinaire en lames hexagonales symétriques, et plus rarement en

aiguilles.

Les cristaux de chlorate de potasse sont anhydres, inaltérables à l’air.

La solubilité de ce sel est représentée par les nombres suivants :

100 parties d’eau à 0° prennent 3,33 de chlorate.

à 15,37

à 2M3
à 35,02

à 49,06

a 74,89

à 104,78

6,03

8,44

12,05

18,98

35,40

60,24 (Gay-Lussac.)

On voit donc que le chlorate de potasse doit être considéré comme un

sel peu soluble dans l’eau froide.

Le chlorate de potasse est insoluble dans l’alcool absolu.

Lorsqu’on le soumet à l’action de la chaleur, il se produit d’abord du

perchlorate de potasse et du chlorure de potassium
;
mais en même

temps une partie du chlorate de potasse se décompose complètement en

oxygène et en chlorure de potassium.

Le perchlorate de potasse qui s’est d’abord produit se décompose

ensuite, sous l’influence d’une température plus élevée, en chlorure de

potassium et en oxygène.

Ces différentes réactions sont représentées par les formules suivantes:

KO,CIO 5 = KCl -f 0«
;

4 (KO,CIO5
)
= KCl + 3(K0,C107

) ;

3 (KO,CIO7
)
= 3KCl -f O24

.

La formation du perchlorate de potasse, dans la réaction précédente,

s’annonce par la production d’un corps blanc, qui fond plus difficilement

que le chlorate de potasse,

La présence de certains oxydes métalliques, tels que les oxydes de

cuivre, de manganèse, facilite beaucoup la décomposition du chlorate

de potasse. Sous l’influence de ces oxydes, le chlorate se décompose sans

qu’il se produise la plus petite quantité de perchlorate. Aussi profite-t-on

souvent de cette propriété pour préparer facilement l’oxygène.

Le chlorate de potasse, en se décomposant, donne 0,3915 de son poids

d’oxygène.

Lorsqu’on chauffe le chlorate de potasse dans une cornue de verre, on

trouve toujours dans le col de la cornue une matière blanche, pulvéru-

lente, qui n’est autre que du chlorate de potasse ou du chlorure de potas-

sium qui ont été entraînés par le dégagement rapide de l’oxygène.

Le chlorate de potasse, contenant un acide peu stable, l’acide chimi-

que, se décompose lui-même avec facilité, et doit être considéré comme
un oxydant très énergique. La dissolution de chlorate de potasse inélee
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à une petite quantité d’aeicle azotique est employée pour produire un

grand nombre d’oxydations.

Un mélange de 3 parties de chlorate de potasse et 1 partie de soufre

ou de phosphore détone violemment par le choc. On peut aussi enflammer

par une comprc ssion subite des mélanges formés par le chlorate de po-

tasse avec le cinabre, le sulfure de potassium, le sucre, etc.

Le soufre, les corps résineux, s’enflamment lorsqu’on les mêle avec du

chlorate de potasse et qu’on humecte le mélange avec de l’acide sulfu-

rique concentré.

Les matières organiques non azotées, chauffées avec du chlorate de

potasse, sont transformées complètement en eau et en acide carbonique.

Le chlorate de potasse fuse avec vivacité lorsqu’on le jette sur des

charbons incandescents.

L’acide sulfurique décompose à froid le chlorate de potasse, qui prend

aussitôt une teinte jaune très foncée, et dégage de l’acide hypochlorique

dont l’odeur est caractéristique; cette propriété permet de reconnaître

de petites quantités de chlorate de potasse.

Lorsque le chlorate de potasse est pur, sa dissolution ne précipite pas

l’azotate d’argent.

Préparation.

Pendant longtemps on a préparé le chlorate de potasse en faisant pas-

ser un courant de chlore dans une dissolution concentrée de carbonate

ou d’hydrate de potasse :

6KO -f 6C1 == 5 K Cl + KO,CIO5
.

On voit que, dans cette opération, le chlorate de potasse ne contient

que 1 /6 delà potasse employée, et que les 5/6 restant forment un produit

secondaire, le chlorure de potassium, qui a peu de valeur. Aussi le prix

du chlorate de potasse est-il resté pendant longtemps très élevé.

On fabrique maintenant le chlorate de potasse par un procédé plus

économique.

On fait arriver un excès de chlore dans un lait de chaux, et l’on ob-

tient ainsi de l’hypodhlorite de chaux en dissolution dans l’eau.

Cette dissolution est traitée par un sel de potasse (carbonate, sulfate ou

chlorure : le chlorure est employé de préférence aux deux autres). L’hy-

pochlorite de chaux se transforme alors en chlorure de calcium et en

chlorate de chaux : 6(Ca0,C10) = ACaCl + 2(Ca0,C10 5
). Ce dernier sel

réagit sur le chlorure de potassium, et produit du chlorate de potasse

peu soluble qui cristallise, et du chlorure de calcium, qui reste dans les

eaux mères : Ca0,C105
-f- KC1= CaCl + KO,CIO5

. Quelques cristallisa-

tions débarrassent le chlorate de potasse des sels étrangers qu’il peut

retenir.



CHLORATE DE POTASSE. m
Au lieu de préparer i’hypochlorite de chaux séparément, ou peut faire

arriver le chlore dans un mélange de 100 parties d’eau, 300 de chaux et

1 54 de chlorure de potassium, qu’on maintient à une température de

60° à 100°.
s

On peut encore obtenir facilement le chlorate de potasse en faisant

arriver un courant de chlore dans un mélange de 7,6 parties de carbo-

nate de potasse, et 16,8 parties de chaux hydratée
;
il se forme du chlorate

de potasse, du carbonate de chaux et du chlorure de calcium
;
on traite la

masse par l’eau bouillante, qui dissout le chlorure de calcium et le chlo

rate de potasse
;
ce dernier sel est purifié par cristallisation. (MM. Graham

et Liebig.
)

Usages.

On a essayé de faire entrer le chlorate de potasse dans la fabrication de

la poudre
;
mais la poudre faite avec ce sel a été abandonnée, parce qu’elle

s’enflamme par le choc ou le frottement et que sa fabrication présente de

grands dangers. On a d’ailleurs constaté que cette poudre est brisante.

Nous avons dit qu’un mélange de chlorate de potasse et de soufre

s’enflamme au contact de l’acide sulfurique monohydraté; cette pro-

priété a été utilisée dans la fabrication des briquets oxygénés . Ces briquets

se composent d’une petite bouteille contenant de l’amiante imbibé d’a-

cide sulfurique concentré, et d’allumettes soufrées ordinaires dont l’ex-

trémité est garnie d’une composition formée de 1 partie de soufre, et de

3 parties de chlorate de potasse
;
on introduit en outre dans la pâte

un peu de sucre, de la gomme arabique, et une petite quantité de

cinabre. Dès qu’on touche l’amiante avec l’allumette
,

la composition

fixée à l’extrémité s’enflamme et la combustion se communique à l’al-

lumette. Mais l’acide sulfurique attirant promptement l’humidité, les

briquets oxygénés sont bientôt hors de service.

Le chlorate de potasse est aussi employé dans la fabrication des allu-

mettes chimiques.

Ces allumettes sont des allumettes soufrées ordinaires, qui portent à

leur extrémité un mélange de phosphore, de chlorate de potasse et de

gomme qu’on recouvre d’un vernis qui préserve le phosphore de l'oxy-

dation. Au lieu d’employer le soufre, on peut se servir d’un corps gras

(acide stéarique) pour communiquer au bois l’inflammation de la pâte

phosphorée; on évite ainsi l’odeur désagréable de l’acide sulfureux pro-

venant de la combustion du soufre.

Les allumettes chimiques prennent feu par le simple frottement

contre un corps dur et rugueux.

On fabrique depuis quelque temps des allumettes qui n’ont pas l’in-

convénient d’éclater quand on les frotte, et de projeter des fragments

enflammés qui sont souvent dangereux. Dans ces allumettes le chlorate
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de potasse est remplacé par lui mélange de nitre et d'acide plombiqne

(oxyde puce de plomb). O 11 a ainsi la composition suivante :

Gomme arabique 16 parties.

Phosphore 9 —
Nitre pur l/i —
Acide plombique 16 —

On peut, au lieu d’acide plombique, introduire dans le mélange du

minium ou du peroxyde de manganèse
;
la pâte placée à l’extrémité de

l’allumette est recouverte d’un vernis d’acide stéarique fondu.

PERCHLORATE DE POTASSE. KO,CIO7
.

KO 588,93 3â,00

CIO 7 llâ 3,20 66,00

1732,13 100,00

Ce sel est blanc
;
ses cristaux, petits et brillants, sont isomorphes avec

ceux du permanganate de potasse. Il est peu soluble dans l’eau; à la

température de 15°, 1 partie de ce sel exige 55 parties d’eau pour se dis-

soudre; aussi le peu de solubilité du perchlorate de potasse dans l’eau

sert-il à caractériser les sels de potasse : nous avons dit que l’on recon-

naît un sel de potasse en dissolution dans l’eau en le traitant par l’acide

perchlorique qui forme en s’unissant à la potasse un précipité blanc peu

soluble. Le perchlorate de potasse est insoluble dans l’alcool.

Lorsqu’on le soumet à l’action de la chaleur, il dégage 8 équivalents

d’oxygène, et se transforme en chlorure de potassium. Il exige pour se

décomposer une température plus élevée que le chlorate de potasse; la

présence des oxydes de cuivre, de manganèse, facilite sa décomposition.

Le perchlorate de potasse, traité par l’acide sulfurique concentré, se

dissout sans donner à la liqueur une coloration jaune
;
c’est à ce carac-

tère que l’on reconnaît qu’il ne contient pas de chlorate de potasse.

Préparation.

On obtient le perchlorate de potasse :

1° En versant une dissolution d’acide perchlorique dans un sel de

potasse
;

2° En traitant le chlorate de potasse par l’acide sulfurique :

3(K0,G10 5
) -f 2(S03,H0) = KO,CIO 7 + 2(K0,S03

) + 2HO + 2C110L

(
Le comte Stadion.

)

Sous l’intlueiice de l’acide sulfurique, le chlorate de potasse prend une

teinte jaune rougeâtre due à la production de l’acide hypochlorique

.
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Comme cette réaction dégage de là chaleur, et que l’acide liÿpochlorique

détone violemment au-dessous de 100°, l’expérience serait dangereuse si

l’on opérait sur une quantité de chlorate de potasse un peu considérable,

et si l’on n’avait pas le soin d’entourer de glace le mélange, pour éviter

l’élévation de température.

3° Le perchlorate de potasse s’obtient ordinairement en décomposant

le chlorate de potasse par la chaleur
;
on introduit dans une capsule de

porcelaine ou de platine une quantité connue de chlorate de potasse

qu’on maintient à une température assez élevée pour déterminer le dé-

gagement de l’oxygène. On pèse de temps en temps la capsule, et lorsque

le sel a éprouvé une perte de 8 ou 8 1/2 pour 100, on arrête la décompo-

sition
;
cette diminution de poids correspond à environ 6 litres J /2 d’oxy-

gène pour 100 grammes de chlorate.

Le résidu ne contient plus de chlorate de potasse, mais un mélange

de chlorure de potassium et de perchlorate de potasse.

Pour séparer le chlorure de potassium du perchlorate de potasse, on

reprend la masse par l’eau bouillante et l’on fait cristalliser; le perchlo-

rate de potasse, étant beaucoup moins soluble dans l’eau froide que le

chlorure de potassium, cristallise en premier lieu, tandis que le chlorure

de potassium reste dans les eaux mères.

La quantité de perchlorate que l’on peut obtenir par une calcination

ménagée du chlorate dépotasse s’élève à 66 pour \ 00 du poids du chlorate

soumis à la calcination. (M. Marignac.)

CHLORITE DE POTASSE. KO,CIO3
.

Ce sel a été obtenu pour la première fois par M. Millon
,
en combinant

directement l’acide chloreux CIO 3 avec la potasse.

Le chlorite de potasse est incolore, déliquescent, fort peu stable
;

il se

décompose lorsqu’on le soumet à une température de 160°, et dégage de

l’oxygène.

HYPOCHLORÏTE DE POTASSE. KO,CIO.

KO 589,93 52,02

CIO 5Z|3,20 Z|7,98

1132,13 100,00

Ce sel possède une odeur de chlore qui rappelle celle de l’acide hypo-

chloreux. Il est très peu stable, détruit les corps organiques, et décolore

toutes les matières colorantes.

On l’obtient en faisant passer un excès de chlore dans une dissolution

étendue de potasse, mais il est alors accompagé de chlorure de potas-

sium
;
ce mélange est connu sous le nom d 'eau de Javelle:

2KO -f 2CI = KCI -f KO,CIO.
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On peut obtenir l’hypochlorite de potasse pur, en unissant directement

l’acide hypochloreux à la potasse, ou en décomposant l’hypochlorite de

chaux par le carbonate de potasse.

L’eau de Javelle est employée dans les arts pour détruire les matières

colorantes.

BROMATE DE POTASSE. K0,Br05
.

Ce sel cristallise tantôt en petites écailles, tantôt en tables hexagonales;

1 partie de ce sel se dissout dans 15,2 parties d’eau à 15°; il est beau-

coup plus soluble dans l’eau bouillante. Lorsqu’on expose le bromate de

potasse à l’action de la chaleur, il décrépite fortement
;
vers 350° il se

décompose en dégageant de l’oxygène et laisse un résidu de bromure de

potassium. On l’obtient en traitant une dissolution concentrée de potasse

par du brome; il se forme du bromate de potasse, qui se dépose en cris-

taux incolores, et du bromure de potassium, plus soluble que le bromate,

qui reste dans les eaux mères.

IODATE DE POTASSE. K0,I05
.

L’iodate neutre de potasse est blanc, peu soluble dans l’eau : 1 partie

de ce sel exige 13 parties d’eau à 1 h° pour se dissoudre; il est insoluble

dans l’alcool. Lorsqu’on le chauffe, il se transforme en iodure de potas-

sium, et dégage 6 équivalents d’oxygène
;

il se produit toujours en outre

des traces de vapeur d’iode : l’iodate dépotasse se décompose par la cha-

leur avec plus de difficulté que le chlorate.

On obtient l’iodate de potasse en traitant une dissolution de potasse

par de l’iode; il se forme de l’iodate de potasse et de l’iodure de potas-

sium
;
l’iodate, étant beaucoup moins soluble que l’iodure, peut être sé-

paré et ensuite purifié par cristallisation.

L’iodate de potasse peut encore se préparer en chauffant modérément

un mélange d’iodure de potassium et de chlorate de potasse : KO, CIO *

+ KI = K0,I0* + KC1.

L’acide iodique se combine avec la potasse en plusieurs proportions et

forme des sels acides et des sels basiques. (Sérullas* M, Millon.)

Les iodates acides de potasse ont pour formules : K0,210 5 — K0,3I0 5
.

Le bi-iodate de potasse forme facilement des sels doubles; il s’unit au

chlorure de potassium et au bisulfate de potasse.

PERIODATE DE POTASSE. K0,I07
.

Ce sel a été obtenu pour la première fois par MM. Magnus et Ammer-
müller en faisant passer un courant de chlore dans une dissolution d’io-

date de potasse contenant un grand excès d’alcali.
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Le periodate de potasse forme dans les sels de soude un précipité

de periodate de soude à peine soluble dans l’eau. Il se décompose par

la chaleur en oxygène et en iodure de potassium.

CYANATE DE POTASSE. KO,Cv().

KO ........ 588,93 58,08

CyO = C2AzO . . . 425,00 41,92

1013*93 100,00

Le cyanate de potasse est blanc
;
sa saveur est fraîche

;
il est soluble

dans l’eau et dans l’alcool
;

il cristallise en lames minces semblables à

celles du chlorate de potasse : ses cristaux sont anhydres. Il supporte

une chaleur rouge sans se décomposer, lorsque la calcination est faite à

l’abri du contact de l’air et de la vapeur d’eau.

Quand on le fait bouillir avec de l’eau, il se décompose, et dégage du

carbonate d’ammoniaque :

KO,C2AzO + 41IO — KO,CO2 + AzH3,H0,C02
.

Le cyanate de potasse, mêlé à du sulfate d’ammoniaque, donne nais-

sance à du sulfate de potasse et à de l’urée; pour séparer ces deux

corps, il suffit d’évaporer la liqueur à sec, et de reprendre le résidu par

l’alcool, qui dissout l’urée et laisse le sulfate de potasse. (Voyez Urée.)

Préparation.

Le cyanate de potasse se produit dans plusieurs circonstances.

On le prépare facilement en chauffant au rouge naissant un mélange

de cyanoferrure de potassium, de peroxyde de manganèse et de carbonate

de potasse.

On mêle intimement 6 parties de cyanoferrure de potassium, préala-

blement déshydraté par une légère calcination, avec 2 parties de carbo-

nate de potasse parfaitement sec et 8 parties de peroxyde de manganèse.

On chauffe pendant quelque temps le mélange dans un creuset à une

chaleur d’un rouge modéré, jusqu’à ce qu’une petite quantité de matière

dissoute dans l’eau ne précipite plus en bleu un sel de fer au maximum.
On laisse alors refroidir la masse qui est devenue noire

;
on la pulvérise

et on la traite par plusieurs fois son volume d’alcool bouillant à 80 cen-

tièmes
;
l’alcool abandonne par le refroidissement des cristaux de cyanate

dépotasse. (M. Woehler.)

Ce sel doit être desséché dans le vide et conservé dans des flacons bien

secs; sans cette précaution, Je cyanate de potasse se décomposerait en

produisant du carbonate d'ammoniaque.
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SULFATES DE POTASSE.

L’acide sulfurique forme avec la potasse plusieurs combinaisons dont

les mieux connues sont le sulfate neutre de potasse KO.SO 3
, et le sulfate

acide KO, (SO3
)
2

,HO.

SULFATE NEUTRE DE POTASSE. K0,S03
<

KO 588,93 54,08

SO3 500,00 45,92

1088,93 100,00

Ce sel est anhydre
;

il cristallise en prismes à 6 laces, terminés par des

pyramides hexaèdres. Ces cristaux sont durs et croquent sous la dent
;

ils décrépitent fortement quand on les chauffe, mais résistent à la tempé-

rature la plus élevée sans se décomposer et entrent alors en fusion

.

La solubilité de ce sel a été déterminée à diverses températures :

100 parties d’eau à 0° dissolvent 8%3 de sulfate de potasse.

— à 12,7 — 10% 5 —
— à 49 — 16»*-,9 —
— à 101,5 — 26r,3 —

(
Gay-Lussac.

)

La solubilité du sulfate de potasse croît proportionnellement à la tem-

pérature. En construisant la ligne qui représente cette solubilité, on

trouve qu’elle est sensiblement droite.

Le sulfate de potasse est complètement insoluble dans l’alcool
;

il est

également insoluble dans une dissolution concentrée de potasse.

Lorsqu’on le fond avec du sulfate de soude et qu’on dissout ensuite le

mélange dans l’eau bouillante, la liqueur abandonne par le refroidisse-

ment des cristaux qui, en se déposant, jettent une vive lumière. Ce phé-

nomène se présente même quelquefois dans la cristallisation du sulfate

de potasse seul. Ce dégagement de lumière n’a lieu que lorsque le sulfate

de potasse a été préalablement fondu; il paraît devoir être attribué au pas-

sage du sulfate de potasse del’état amorphe à l’état cristallin. (M. H. Rose.)

Le sulfate de potasse s’unit à 1 équivalent d’eau dans une circonstance

particulière, et forme de petits cristaux prismatiques qui se décomposent

au contact de l’eau bouillante, en produisant du sulfate de potasse

anhydre. Ce sel hydraté prend naissance quand on expose à l’air une

dissolution de sulfite et d’hyposulfite de potasse. (Pelouze.)

Le fer décompose au rouge le sulfate de potasse
;
on obtient ainsi de

la potasse libre, mélangée de sulfure et d’oxyde de fer. Le fer agit de la

même manière sur le sulfate de soude. (M. d’Heureuse.)



BISULFATE DE POTASSE. 4 29

L’acide chlorhydrique décompose le sulfate de potasse en formant du

chlorure de potassium et du bisulfate de potasse. Quand on dissout du

sulfate de potasse dans de l’acide azotique chaud et concentré, la liqueur

laisse cristalliser successivement du bisulfate de potasse, de l’azotate de

potasse et une combinaison représentée par (KO,SQ 3),(AzQ 5,HO). Dans les

mêmes circonstances, l’acide phosphorique hydraté produit un composé

cristallisé en prismes hexagonaux (K0,S0 3),(Ph0 5,3H0) qui est détruit

par l’eau ou par l’alcool comme le précédent. (M. Jacquelain.)

Le sulfate de potasse existe en abondance dans les sels de varech. On

le trouve aussi dans les eaux de la mer.

Quand on préparait l’acide azotique en décomposant l’azotate de po-

tasse par l’acide sulfurique
,
on trouvait le sulfate de potasse en abon-

dance dans le commerce. Ce sel est devenu plus rare, depuis que, dans

la fabrication de l’acide azotique, on a remplacé l’azotate de potasse par

l’azotate de soude.

Le sulfate de potasse est employé en médecine comme laxatif. La fabri-

cation de l’alun et celle du nitre en consomment de grandes quantités.

BISULFATE DE POTASSE. K0,(S03
)
2,H0.

KO . . . . 588,93 .... . . . . 3/i,61

2S03 .... . . . . 58,77

HO
. . . . 112,50 .... . . . . 6,62

1701,A3 ' 100,00

Ce sel peut être obtenu anhydre ou hydraté.

Pour obtenir le bisulfate de potasse hydraté K0,(S0 3

)

2,H0, on doit

chauffer 2 parties de sulfate neutre de potasse avec 1 partie d’acide sul-

furique monohydraté
;
le mélange entre en fusion, et l’on arrête la calci-

nation lorsqu’il ne se dégage plus de vapeurs d’acide sulfurique. En

reprenant la masse par l’eau bouillante, le bisulfate de potasse se dépose

par le refroidissement sous la forme de prismes incolores.

La saveur du bisulfate de potasse est très acide
;
ce sel rougit forte-

ment la teinture de tournesol
;

il entre facilement en fusion et devient

ainsi très liquide
;
il se dissout dans 2 parties d’eau froide et dans 1 partie

d’eau bouillante; ses cristaux, exposés à l’air, s’effleurissent à la surface.

Sa dissolution, traitée par l’alcool, est décomposée en sulfate neutre de

potasse qui se précipite et en acide sulfurique.

Le bisulfate de potasse se décompose vers 600° en acide sulfureux mêlé

d’acide sulfurique, en oxygène et en sulfate neutre de potasse. Cette pro-

priété du bisulfate de potasse est utilisée dans certaines analyses miné-

rales : on conçoit en effet que certains corps, qui ne sont pas attaqués

par l’acide sulfurique monohydraté dont l’action ne peut s’exercer au
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delà de 325°, puisque c’est à ce point que l’acide sulfurique monohydraté

entre en ébullition, se trouvent au contraire attaqués lorsqu’on les cal-

cine avec le bisulfate de potasse, qui ne dégage l’acide sulfurique ou ses

éléments que vers 600°.

On peut obtenir le bisulfate de potasse anhydre en faisant dissoudre

le sulfate neutre de potasse dans l’eau, et en ajoutant à la dissolution

2 équivalents d’acide sulfurique monohydraté. Le bisulfate de potasse

anhydre cristallise en aiguilles prismatiques
;
lorsqu’on l’expose à l’air

humide, il se transforme peu à peu en bisulfate de potasse hydraté.

(M. Jacquelain.)

Le bisulfate de potasse peut s’unir au sulfate neutre en plusieurs pro-

portions. (MM. Mitscherlich, Jacquelain, Philips.)

SULFITE DE POTASSE. K0,S02
.

KO. ........ 588,93 59,56

SO2 400,00 40,44

988,93 100,00

On obtient le sulfite de potasse en faisant passer un courant d’acide

sulfureux dans une dissolution de potasse libre ou carbonatée.

Ce sel est blanc; il décrépite quand on le chauffe; exposé à l’air, il

absorbe de l’oxygène et se transforme en sulfate. Il est très soluble dans

l’eau et se dissout dans son poids d’eau froide L’alcool le précipite de

cette dissolution.

Le sulfite de potasse peut se combiner avec 2 équivalents d’eau, il

cristallise alors en octaèdres à base rhomboïdale.

BISULFITE DE POTASSE. K0,2S02
.

Le bisulfite de potasse peut être anhydre ou hydraté. Ce sel cristallise

plus facilement que le sulfite neutre
;

il ne rougit pas le tournesol. Il dé-

gage lentement de l’acide sulfureux au contact de l’air. Il est peu soluble

dans l’alcool et complètement insoluble dans l’éther.

On obtient le bisulfite de potasse anhydre en traitant une dissolution

de carbonate de potasse par un grand excès d’acide sulfureux. Ce sel est

décomposé par la calcination, en soufre, acide sulfureux et sulfate de

potasse :

(K0,‘2S02
)

2 = (K0,S03
)

2
-f S -f SO2

.
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HYFOSULFITE DE POTASSE. (K0,S202
)
3,H0.

K0 588,93 49,50
S

'

2°2
600,00 50,50

^88,93 100,00

Ce sel ne contient que 1/3 d équivalent d’eau de cristallisation
;

sa
formule paraît donc être (K0,S 202

)

3,H0 (M. Rammelsberg) . On peut l’ob-
tenii en cristaux volumineux qui sont déliquescents et insolubles dans
l’alcool; il présente beaucoup d’analogie avec l’hyposulfite de soude,
dont les propriétés seront décrites plus loin avec détail.

CARBONATES DE POTASSE.

L acide caibonique peut se combiner avec la potasse en trois propor-
tions pour former : le carbonate neutre de potasse, KO,CO2

;
le sesqui-

carbonate de potasse, 2K0,3C02
;
le bicarbonate de potasse, K0,2C02

CARBONATE NEUTRE DE POTASSE. KO,GO 2
.

588.93 68,16

275,00 31,84

863.93 100,00

On désigne souvent ce sel dans le commerce sous les noms d ’alcali
végétal

,
sel dé tartre, alcali dulcifié

, ou simplement de potasse.

Propriétés.

Le carbonate neutre de potasse a une saveur acre et légèrement caus-
tique

;
sa réaction est alcaline. Il est très soluble dans l’eau et déliques-

cent; 1 eau en dissout à la température ordinaire un poids égal au sien.
Il est insoluble dans 1 alcool. 11 cristallise en tables rhomboïdales qui
contiennent 2 équivalents d’eau.

Le carbonate neutre de potasse est fusible à une température rouge,
et indécomposable par la chaleur seule

;
mais lorsqu’on le soumet à l’ac-

tion de la vapeur d’eau, il est décomposé et se transforme en hydrate de
potasse.

Le charbon agit sur le carbonate de potasse à une température très
élevée, et donne naissance à du potassium

;
c’est sur cette réaction qu’est

fondée la préparation du potassium par le procédé de M. Brunner.
La chaux, en présence d’une petite quantité d’eau, transforme le car-

KO.

GO2
,

I

I
-,
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bonate de potasse en hydrate de potasse. Dans une liqueur étendue, la

réaction inverse a lieu.

Préparation.

Les végétaux contiennent de la potasse unie à divers acides organiques,

tels que les acides acétique, malique, oxalique, tartrique, etc. Lorsqu’on

soumet à la calcination ces différents sels, on les transforme en carbonate

de potasse; aussi les cendres des végétaux contiennent-elles du carbo-

nate de potasse.

On donne le nom de potasse du commerce à la partie soluble des cendres

que l’on a évaporée à siccité.

Le carbonate de potasse provenant du lessivage des cendres n’est pas

pur; il est toujours mélangé à différents sels solubles, tels que le sulfate,

le chlorure et le silicate potassiques.

La quantité de carbonate de potasse réelle contenue dans les potasses

du commerce varie avec les essences de bois qui ont servi à préparer les

cendres (voyez Potasse). La potasse la plus pure est celle qui provient

des cendres de bouleau, et la moins pure est celle du pin (M. Berthier).

On peut dire que 100 kilogrammes de cendres donnent ordinairement

10 kilogrammes environ d’un résidu soluble qui porte le nom de salin.

Les sels qui accompagnent le carbonate de potasse étant beaucoup

moins solubles que ce dernier sel, on purifie souvent les salins en les trai-

tant par leur poids d’eau froide, qui dissout le carbonate de potasse et

laisse en grande partie les sels étrangers. La dissolution, évaporée à sec,

donne du carbonate de potasse plus pur que le salin.

Le salin est ordinairement coloré en brun par des matières organiques
;

lorsqu’il a été calciné au contact de l’air, il devient blanc, et on lui donne

le nom de potasse perlasse.

Les potasses portent dans le commerce des noms qui rappellent leur

origine. On distingue les potasses d'Amérique, de Russie
,
des Vosges

,
de

Trêves
,

etc.

On prépare le carbonate de potasse parfaitement pur par l’un des pro-

cédés suivants :

1° On trouve dans le commerce du bicarbonate de potasse, que l’on

peut facilement purifier par cristallisation
;
en soumettant ce sel à une

légère calcination dans un creuset de platine, on le transforme en car-

bonate neutre de potasse.

2° On peut obtenir encore du carbonate de potasse pur, en soumettant

à la calcination de la crème de tartre (bitartrate de potasse). La potasse

ainsi préparée porte le nom de potasse du tartre.

Le carbonate neutre de potasse s’obtient aussi en calcinant un mé-

lange de bitartrate et d’azotate de potasse. Le produit de la calcination
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jouit de propriétés différentes suivant les proportions de tartrate de

potasse et de nitre qui ont été employées.

On donne le nom de flux noir au produit de la calcination d’un

mélange de poids égaux de crème de tartre et d’azotate de potasse. Le

flux noir contient toujours un excès de charbon qui n’a pas été brûlé :

il est employé dans les essais par la voie sèche comme réductif et comme
fondant.

Le flux blanc s’obtient en calcinant 1 partie de crème de tartre et 2 par-

ties d’azotate de potasse. Il n’agit que comme fondant et non comme
réductif, parce qu’il ne contient pas de charbon libre.

3° Le bi-oxalate de potasse (sel d’oseille), purifié par plusieurs cristal-

lisations et décomposé par la chaleur, donne aussi du carbonate de po-

tasse pur.

Usages.

Le carbonate neutre de potasse est surtout employé dans la fabrication

des savons mous, dans celles du cristal et du bleu de Prusse. Il sert aussi

quelquefois à transformer en azotate de potasse les azotates de chaux et

de magnésie contenus dans les matériaux salpêtrés.

BICARBONATE DE POTASSE. KO, (CO2
)
2

,HO.

KO 588,93 51,71

2C02 550,00 48,29

1138,93 100,00

Le bicarbonate dépotasse cristallise en prismes rbomboïdaux, qui con-

tiennent 1 équivalent d’eau
;
sa réaction est alcaline. Chauffé à 100°, il perd

son eau et son acide carbonique, et se transforme en carbonate neutre. Il

est inaltérable à l’air et beaucoup moins soluble dans l’eau que le carbo-

nate neutre de potasse.

100 parties d’eau à 0
r

dissolvent 19,61 parties de bicarbonate de potasse.

— à 10° — 23,23 —
— à 20° — 26,91 —
— à 50° — 37,92 —
— à 60" — 41,35 —
— à 70° — 45,24 —

(M. Poggiale.)

Lorsqu’on fait bouillir sa dissolution, on le transforme d’abord en

sesquicarbonate, et ensuite en carbonate neutre. Toutefois cette décom-

position s’effectue avec assez de lenteur pour qu’on puisse purifier le

bicarbonate de potasse, sans perte considérable, en le laissant se déposer
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d’une dissolution bouillante. La dissolution du bicarbonate de potasse ne

doit jamais être faite dans un vase de fer, attendu qu’une certaine quan-

tité de fer entrerait en dissolution et colorerait le sel en jaune.

Le bicarbonate de potasse ne se dissout que dans 1200 fois son poids

d’alcool bouillant.

Les sels de magnésie
,
qui sont immédiatement précipités par le car-

bonate neutre de potasse
,
ne sont pas troublés par le bicarbonate :

cette propriété permet de distinguer facilement ces deux sels l’un de

l’autre.

Quand on fait agir le bicarbonate de potasse sur une dissolution saline,

on obtient ordinairement un carbonate double. Le bicarbonate d’ammo-
niaque se comporte en général de la même manière que le bicarbonate

de potasse. Mais le bicarbonate de soude produit avec les sels métalliques

des carbonates qui sont le plus souvent cristallisés et qui ne contiennent

pas de carbonate de soude. (M. H. Deville.
)

Préparation.

Pour obtenir le bicarbonate de potasse, on dissout 1 partie de carbo-

nate de potasse du commerce dans 4 à 5 parties cl’eau, et l’on fait passer

dans 1a. dissolution de l’acide carbonique jusqu’à refus. 11 se dépose

bientôt des cristaux de bicarbonate qu’on lave avec de petites quantités

d’eau froide. Il arrive souvent que l’acide carbonique, avant de former

des cristaux de bicarbonate dans une dissolution de carbonate de potasse

du commerce, y détermine d’abord un précipité floconneux d’alumine

ou de silice
;
on doit alors filtrer la liqueur avant de continuer le dégage-

ment d’acide carbonique.

On peut employer dans cette préparation l’acide carbonique provenant

de la décomposition d’un carbonate par un acide, ou bien l’acide carbo-

nique qui se dégage des eaux gazeuses, ou même celui qui provient de la

fermentation alcoolique*

On obtient avec la plus grande facilité le bicarbonate de potasse en

soumettant à Faction de l’acide carbonique le carbonate neutre de potasse

mêlé de charbon qui se forme dans la calcination de la crème de tartre et

qu’on humecte d’une petite quantité d’eau : la présence du charbon et de

l’eau facilite l’absorption de l’acide carbonique. Le bicarbonate mêlé de

charbon est traité par l’eau bouillante qui le dissout, et le laisse déposer

en cristaux par le refroidissement. (M. Wœhler.)

Usages.

Le bicarbonate de potasse est employé dans le traitement de la goutte

et de la gravelle.

(
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SESQUICARBONATE DE POTASSE. (K0)2,(C02
j

3
.

On prépare ce sel en faisant bouillir pendant quelque temps une disso-

lution de bicarbonate de potasse, ou en dissolvant dans l’eau 100 parties

de carbonate neutre, et 131 parties de bicarbonate, et faisant cristalliser

la liqueur. 100 parties d’eau à 0° dissolvent 85,86 parties du sel préparé

par la première méthode et 282,46 parties à la température de 60°
;
l’au-

tre sel possède une solubilité toute différente. (M. Poggiale
)

Le sesquicarbonate de potasse présente des caractères qui rappellent à

la fois les propriétés du carbonate neutre et celles du bicarbonate de

potasse.

ALCALIMÉTRIE.

On donne le nom &alcalimétrie à l’ensemble des opérations analyti-

ques qui ont pour but de déterminer la quantité réelle d’alcali contenue

dans les carbonates de potasse et de soude du commerce.

Ces sels ne sont presque jamais purs. Ils renferment ordinairement des

matières insolubles, de l’eau, des chlorures et des sulfates. Dans la plu-

part des cas, le seul corps important à doser dans la potasse ou la soude

du commerce est l’alcali libre ou carbonaté : les autres matières ont

ordinairement peu de valeur, et l’on ne cherche pas à en évaluer la pro-

portion dans les essais alcalimétriques.

Le principe de l’alcajimétrie est fort simple. Étant donnée une dissolu-

tion étendue d’alcali libre, de carbonate et de sulfate de potasse ou de

soude, et de chlorure de potassium ou de sodium, on ajoute à ce mélange
un acide étendu

,
par exemple de l’acide sulfurique faible. Cet acide

porte uniquement son action sur l’alcali libre ou carbonaté : tant que
1 acide n’est pas en assez grande quantité pour produire un sulfate neutre,

la liqueur possède une réaction alcaline; lorsque la base est saturée, la

liqueur devient neutre aux réactifs colorés
;
mais pour peu qu’on dépasse

le terme de saturation, et que l’on ajoute une quantité d’acide sulfurique

plus grande que celle qu’il faut employer pour produire le sel neutre

M0,S0 3
,
la liqueur rougit le tournesol. Ce caractère permet de saisir le

moment où la saturation est terminée.

Si la potasse que l’on veut analyser, au lieu d’être un carbonate impur,

était de la potasse absolument pure KO, l’expérience prouve que pour

neutraliser 4& r-,807 de cette potasse, il faudrait employer exactement
a grammes d’acide sulfurique monohydraté S0 3 ,1I0. Ces nombres résul-

tent de la proportion suivante :

S03,HO : KO :: 5 : x, ou 612,50 : 588,93 :: 5 : x;

d’où x = 4,807.
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La potasse et l’acide sulfurique se trouveraient alors dans le rapport

d'équivalents égaux, et leurs propriétés alcalines et acides disparaîtraient

complètement.

Supposons que l’on opère surù§ r-,807 d’une potasse contenant de l’eau,

de l’acide carbonique, du chlorure de potassium et du sulfate de potasse

(tel est le cas de la potasse du commerce)
;

il est évident que si, pour la

neutraliser, au lieu de 5 grammes d’acide sulfurique monohydraté, on

n’emploie que 2& r*,5 d’acide, c’est que cette potasse contient 50 pour 100 de

potasse pure KO et 50 pour 100 de corps étrangers. Si 1 gramme d’acide

suffit à la neutralisation de ù§r-,807 d’une autre potasse, c’est que cette

potasse contient 20 pour 100 d’alcali réel, et 80 centièmes de matières

étrangères.

On voit que, dans les essais alcalimétriques on apprécie la quantité

du carbonate alcalin contenu dans un mélange salin, en déterminant la

proportion d’acide sulfurique qu’il faut employer pour opérer la trans-

formation du carbonate alcalin en sulfate neutre.

Richter déterminait, au moyen de la balance, la quantité d’acide sul-

furique qu’il fallait employer pour opérer la saturation
,
mais l’opéra-

tion était longue, et présentait toutes les difficultés d’une analyse ordi-

naire.

Vauquelin appréciait la richesse d’une potasse en la neutralisant par

de l’acide azotique d’une densité connue : la force de cet acide azotique

était établie en déterminant, par une expérience préalable, la quantité

qui était nécessaire pour saturer un certain poids de potasse à l’alcool.

Descroizilles introduisit un grand perfectionnement dans les analyses

alcalimétriques, et les rendit véritablement pratiques, en substituant les

mesures aux pesées ;
il proposa le premier de déterminer la proportion

d’acide sulfurique, en mesurant le volume de cet acide qu’il fallait em-

ployer pour opérer la saturation, au lieu de le peser comme on l’avait

fait avant lui.

Enfin Gay-Lussac, conservant le principe de Descroizilles, apporta de

nouveaux perfectionnements dans les analyses alcalimétriques, et les

rendit à la fois faciles et exactes. Nous emprunterons au travail de Gay-

Lussac les détails suivants.

Au lieu de peser 4§ r*,807 de la potasse à essayer, on en pèse /i8§
r*,07,

c’est-à-dire dix fois plus; on la dissout dans une quantité d’eau telle que

la dissolution occupe 1/2 litre ou 500 centimètres cubes, et, au moyen

d’une pipette de 50 centimètres cubes, on en prélève la dixième partie,

qui contient par conséquent às r-,807 de la potasse à essayer, et on la

iiorte dans le vase où la neutralisation doit être faite.
K

On peut donc faire ainsi dix analyses avec un seul échantillon : au

* :<au d’employer, pour la saturation, de l’acide sulfurique concentré, on

«*= z?vt d’acide étendu. L’acide dont Descroizilles a proposé le premier
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l’emploi, et qui a été conservé par Gay-Lussac, estpréparé avec 5 grammes

d’acide sulfurique monohydraté dissous dans une quantité d’eau telle,

que le mélange occupe à la température de + 15° un volume de 50 cen-

timètres cubes.

Pour préparer une certaine quantité de cet acide faible, qu’on appelle

acide sulfurique normal
,
on dissout 100 grammes d’acide sulfurique

monohydraté dans une quantité d’eau suffisante pour compléter le vo-

lume de 1 litre. Cette liqueur contient, comme on le voit, l’acide sulfu-

rique et l’eau dans le même rapport que l’acide de Descroizilles. Le petit

ballon de verre A (pl. XX, fig. 2) contient 100 grammes d’acide sulfu-

rique concentré, quand on le remplit jusqu’au trait BC; il sert à préparer

l’acide normal

.

Pour apprécier le volume d’acide sulfurique nécessaire pour saturer la

potasse, on introduit l’acide sulfurique normal dans une burette graduée

qui porte le nom de burette alcalimétrique.

La burette alcalimétrique de Gay-Lussac est divisée en demi-centimètres

cubes. 100 divisions de cette burette contiennent donc une quantité

d’acide normal qui correspond à 5 grammes d’acide sulfurique mono-

hydraté. Il est donc évident qu’une potasse essayée sous le poids de

& gr
-, 807, qui emploierait pour sa neutralisation les 100 divisions d’acide

sulfurique normal contenues dans la burette, serait de la potasse absolu-

ment pure KO, et qu’une autre potasse qui n’exigerait que 60 divisions

d’acide normal contiendrait seulement 60 pour 100 de son poids de po-

tasse réelle. Le nombre des divisions ou degrés de la burette alcalimé-

trique exprime donc le titre pondéral de l’alcali soumis à l’expérience :

60 divisions de la burette indiquent que la potasse essayée contient par

quintal métrique 60 kilogrammes de potasse pure.

Il ne faut pas confondre le titre pondéral avec le degré alcalimétrique

d’un alcali. Le degré alcalimétrique de Descroizilles n’a pas la même va-

leur que le degré centésimal : dans le procédé de Descroizilles, au lieu

d’opérer dans chaque essai sur Zis
r-,807 de potasse, on opérait sur

5 grammes, et le degré alcalimétrique était le nombre des divisions

d’acide sulfurique normal qu’il fallait employer à leur neutralisation.

Quand on dit qu’un alcali est à 60 degrés alcalimétriques
,
cela signifie

que 100 kilogrammes de cet alcali contiennent en potasse une quantité

pouvant saturer 60 kilogrammes d’acide sulfurique concentré.

DÉTERMINATION 3>U TITRE PONDÉRAI D’ÏÏNE POTASSE.

Pour déterminer le titre pondéral d’une potasse, on prélève plusieurs

échantillons de la potasse à essayer
;
ces échantillons sont mêlés en-

semble, réduits en poudre, et l’on en pèse 48s r*,07. Gette quantité est

introduite dans une éprouvette à pied I (pl. XX, fig. 6) qui contient
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1/2 litre jusqu’au trait JK
;
on y verse 3 ou U décilitres d’eau, et l’on fa-

cilite la dissolution du sel en l’écrasant avec l’agitateur L (pl. XX, fig. 5).

Lorsque la dissolution est faite, l’agitateur est lavé avec soin, et l’on

complète le 1/2 litre en ajoutant de l’eau jusqu’à ce que la surface du

liquide affleure le trait JK.

On prend la dixième partie de la dissolution précédente, au moyen de

la pipette M (pl XX, fig. 3) qui contient 50 centimètres cubes jusqu’au

trait NO. On vide la pipette dans le vase P (pl. XX, fig. à); on le place

sur une feuille de papier blanc, afin d’apprécier facilement les change-

ments de couleur que doit éprouvér la teinture de tournesol qui a été

ajoutée dans la dissolution alcaline, de manière à la teindre légèrement

en bleu.

Cette opération préliminaire étant terminée
,
on remplit la burette H

jusqu’à son zéro, avec de l’acide sulfurique normal, et l’on verse peu à

peu cet acide dans le vase P, auquel on imprime un mouvement gyra-

toire.

La teinture de tournesol ne change pas d’abord de couleur, et l’acide

carbonique ne se dégage pas, parce que cet acide se porte sur le carbo-

nate de potasse qui n’a pas encore été décomposé et produit du bicarbo-

nate de potasse. Mais lorsque la moitié de la saturation est effectuée, et

qu’elle est arrivée aux ll/20 es environ, l’acide carbonique commence à

se dégager et la liqueur prend une teinte d’un rouge vineux due à l’acide

carbonique. On continue alors à ajouter l’acide normal, sans cesser d’agi-

ter la liqueur; on essaie de temps en temps sa réaction en y plongeant

une baguette de verre et en faisant avec cette baguette un trait sur un

papier bleu de tournesol. Tant que la marque laissée sur le papier ne se

colore pas en rouge d'une manière permanente
,
c’est que la réaction acide

est due à l’acide carbonique, et qu’il reste encore du carbonate à décom-

poser
;
mais lorsque la liqueur prend la teinte pelure d'oignon

,
et que le

trait rouge fait sur le papier devient persistant
,
l’opération peut être con-

sidérée comme terminée.

On lit alors sur la burette le nombre de divisions employées pour ob-
*

tenir la saturation : s’il a fallu, par exemple, 55 divisions, c’est que la

potasse contient les 55 centièmes de son poids d'alcali réel.

Ordinairement, on ne se contente pas d’un seul essai : on en fait deux

ou trois
;
le premier sert à indiquer approximativement la limite de la

saturation qu’on atteint avec plus d’exactitude en répétant l’expérience.

Cette analyse ne demande que quelques minutes et donne à à ou 5 mil-

lièmes près le titre réel d’un alcali.

Si l’on veut rendre les analyses alcalimétriques très exactes, il est in-

dispensable de faire éprouver au titre observé une légère correction.

Pour reconnaître le moment où le carbonate de potasse est complète-

ment décomposé, on est obligé d’ajouter un léger excès d’acide sulfu-
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rique, afin de donner à la liqueur une teinte pelure d’oignon
;
le titre

obtenu est donc toujours trop fort : pour le rendre exact, il faut déter-

miner la quantité d’acide sulfurique qui a été ajoutée en excès.

Supposons que, la dissolution étant neutre, on ajoute deux gouttes

d’acide sulfurique en excès, afin d’obtenir une liqueur qui produise sur

le papier de tournesol des traits rouges persistants; pour déterminer la

valeur de ces deux gouttes, et les retrancher de l’indication donnée par

la burette, on examine combien il faut de gouttes d’acide normal pour

remplir une division de la burette, et l’on calcule la fraction de centi-

mètre cube que représentent les deux gouttes d’acide employées pour

rendre la teinte rouge persistante. Si, par exemple, chaque 1/2 centimètre

cube ou chaque grande division de la burette correspond à 10 gouttes,

dans l’exemple que nous avons choisi, il faudra retrancher 2 dixièmes de

division pour obtenir le titre réel

.

Le titre, au lieu d’être 55, sera 55 — 0,2 == 54,8.

La potasse contiendra donc 54,8 pour 100 de son poids d’alcali réel,

ou 548 kilogrammes par tonne.

BÉTEEMINATION DU TITRE PONDÉRAI. D’UNE SOUDE.

Le carbonate de soude du commerce n’a de valeur que par la soude

qu’il contient à l’état de carbonate ou à l’état caustique. On en détermine

le titre par une méthode entièrement semblable, à celle qui a été décrite

pour la potasse
;
seulement, comme l’équivalent de la soude est plus léger

que celui de la potasse, il faut moins de soude pour saturer la même
quantité d’acide, et au lieu d’opérer sur 4§r-,807, on n’emploie que

3s r
-, 1 85 de la soude à analyser.

Si cette quantité représentait de la soude pure, elle exigerait pour sa

saturation 5 grammes d’acide sulfurique concentré ou 100 demi-centi-

mètres cubes d’acide sulfurique normal (100 divisions de la burette

alcalimétrique de Gay-Lussac).

Pour faire l’analyse d’une soude du commerce, on dissout 31s r-,850 de

la soude à essayer dans une quantité d’eau telle que la dissolution oc-

cupe un volume de 500 centimètres cubes. On prend 50 centimètres cubes

de cette liqueur avec la pipette M, et l’on opère la saturation en suivant

les précautions indiquées précédemment. S’il faut pour la neutralisation

40 divisions de la burette H
,
c’est que la soude essayée contient les

40 centièmes de son poids de soude pure NaO.

La soude dft commerce est quelquefois mélangée à des sulfures, des

sulfites ou des hyposulfites, qui, se trouvant décomposés par l’acide sul-

furique comme les carbonates, neutralisent une certaine quantité d’acide

et rendent l’analyse inexacte. Bans l’essai d’une soude contenant des sul-

fures, il est indispensable de transformer ces composés en sulfates en
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calcinant la soude avec quelques centièmes de chlorate de potasse. (Gay-

Lussac et Welter.)

La soude artificielle du commerce contient assez souvent de la soude

caustique
;
on peut en apprécier la proportion d’une manière suffisam-

ment exacte au moyen du procédé suivant. On décompose la soude, que

nous supposons plus ou moins caustique, par un excès de chlorure de

baryum. Le carbonate alcalin produit du carbonate de baryte, tandis que

la soude libre forme avec le chlorure de baryum une quantité de baryte

libre qui est proportionnelle à son poids.

On jette la liqueur sur un filtre qui retient le carbonate de baryte pro-

duit par le carbonate de soude. On lave le précipité et l’on fait passer

dans les liqueurs, réunies aux eaux de lavage, un courant d’acide car-

bonique. Le poids de carbonate de baryte obtenu en second lieu indique

la proportion de soude libre renfermée dans le carbonate de soude

essayé. (M. Barreswil.)

ESSAI DES CENDRES.

Nous décrirons l’essai des cendres, comme exemple d’une analyse faite

sur une matière très pauvre en alcali, et contenant une grande quantité

de matières terreuses.

On pèse ù8s r-,07 de cendres
;
on les fait bouillir pendant quelques mi-

nutes avec 7 à 8 fois leur poids d’eau commune, on jette le mélange sur

un filtre où l’on achève de le laver avec de l’eau bouillante; on laisse

égoutter le filtre
;

et lorsque la liqueur filtrée est refroidie, on y ajoute

de l’eau, de manière à obtenir exactement un demi-litre de dissolution

alcaline.

Pour faire l’analyse alcalimétrique de cette liqueur, qui est très faible,

au lieu d’en prendre une seule pipette comme pour les essais ordinaires,

on opère sur le contenu de 2 ou 3 pipettes à la fois. La saturation se fait à la

manière ordinaire; on divise par 2 ou par 3 le nombre de divisions de la

burette qui représente le volume d’acide normal employé à la saturation,

et le quotient indique le titre pondéral de la cendre soumise à l’expé-

rience. S’il a fallu, par exemple, 9 divisions d'acide sulfurique normal

pour neutraliser 3 pipettes de la liqueur alcaline, on doit conclure que la

cendre contient 9/3 ou 3 centièmes de son poids de potasse supposée

pure et anhydre.

La cendre d’un végétal ne pourrait pas être soumise directement à

l’action de l’acide normal, parce qu’elle renferme toujours du carbonate

de chaux qui saturerait une proportion correspondante d’acide sulfuri-

que : aussi l’analyse alcalimétrique ne doit-elle être faite que sur la partie

soluble de la cendre.
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TITHE D'UNE dissolution be potasse ou de soude.

On remplit la pipette ordinaire avec la dissolution de potasse ou de

soude qu’il s’agit d’analyser, et l’on sature cette dissolution par l’acide

sulfurique normal. Supposons qu’il faille employer 30 divisions de la

burette pour opérer la saturation
;
on détermine la quantité de potasse

correspondante au moyen de la proportion suivante :

100 : 4,807 :: 30 : x;
x — 1,442.

Ainsi 50 centimètres cubes de la dissolution alcaline contiennent

1 s r
-, 442 de potasse

;
un litre en contiendra vingt fois plus, c’est-à-dire

28§'-,840.

Dosage du sulfate de potasse contenu dans une potasse du commerce.

Cette analyse présente de l’intérêt; car, dans plusieurs industries,

comme celles du salpêtrier, du fabricant d’alun, etc., on peut remplacer

la potasse par son sulfate. On sait du reste que le sulfate de potasse existe

en proportions souvent considérables dans le carbonate de potasse du

commerce.

Nous indiquerons donc ici le mode d’analyse proposé par Gay-Lussac

pour la détermination du sulfate de potasse contenu dans les potasses

ordinaires.

On pèse 248s r*,435 de chlorure de baryum séché à l’air; on les dissout

dans une quantité d’eau distillée telle que la dissolution occupe exacte-

ment le volume d’un litre.

Cette liqueur porte le nom de chlorure de baryum normal

;

sa composi-

tion est telle qu’elle précipite exactement son propre volume d’acide

sulfurique normal
;

le volume de la liqueur que l’on emploiera pour

précipiter 4& r-,807 de potasse du commerce exprimera donc le nombre

de kilogrammes de potasse pure contenue à l’état de sulfate dans un

quintal métrique de cette potasse.

S’il a fallu employer, par exemple, 20 divisions de la burette pour pré-

cipiter exactement 4§r, ,807 de la potasse à analyser, c’est que cette potasse

contient 20 centièmes de potasse KO à l’état de sulfate de potasse K0,S0 3
;

pour déterminer par le calcul combien ces 20 parties de potasse doivent

former de sulfate de potasse, on posera la proportion suivante :

588,93 : 1088,93

Potasse.
Sulfate

de potasse.

20 : x
;
x = 36,97.

La potasse essayée contiendra donc 36,97 pour 100 de sulfate de

potasse.
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On reconnaît, à l’aide de décantations et de filtrations répétées, le

terme de la précipitation du sulfate de potasse par le chlorure de

baryum.

Avant de verser le chlorure de baryum normal dans la dissolution de

potasse, il faut décomposer par un acide tout le carbonate qu’elle con-

tient
;
sans cette précaution une partie du chlorure de baryum serait pré-

cipitée à l’état de carbonate de baryte, et l’analyse serait inexacte. On
emploie pour cette décomposition un léger excès d’acide chlorhydrique

ou d’acide azotique.

Analyse d’un mélange de carbonate de potasse , de sulfate de potasse
et de chlorure de potassium.

Les deux premiers sels sont dosés l’un par l’acide sulfurique normal,

l’autre par le chlorure de baryum normal, comme il vient d’être dit.

Quant au chlorure de potassium, on peut facilement en déterminer la

proportion avec une dissolution titrée d’azotate d’argent
;
on opère sur

un poids connu de la potasse à essayer que l’on sature préalablement

avec de l’acide azotique.

Analyse de l’azotate de potasse ou de l’azotate de soude.

Pour analyser l’azotate de potasse, on en pèse à&r-,807 que l’on mêle

avec la moitié de leur poids de charbon de bois et lx à 5 parties d’une

matière inerte, comme le sel marin
;
la présence de ce corps s’oppose à

une réaction trop vive du charbon sur le nitre, qui occasionnerait une

perte de matière. Après avoir calciné le mélange jusqu’au rouge dans

une cuiller à projection, on obtient un résidu formé de carbonate de

potasse et de chlorure de sodium : on le laisse refroidir, on le dissout

dans l’eau et on le neutralise par l’acide sulfurique normal. Le nombre

de divisions de cet acide employé pour la saturation indique le nombre

même de centièmes de potasse pure et anhydre qui se trouve dans le nitre

soumis à l’analyse. Il ne reste plus qu’à chercher à quelle quantité de

nitre correspond la proportion de potasse que l’on a trouvée. Supposons

qu’il ait fallu àO divisions d’acide normal, nous établirons la proportion :

588,93

Potasse.

: 1263,93 :: àO :

Azotate

de potasse.

X\ X = 85, 8à.

Le nitre essayé contient donc 85, 8à d’azotate de potasse pur
;

le com-

plément à 100 consiste en matières étrangères qui sont ordinairement de

l’eau, du chlorure de potassium et du chlorure de sodium.

Le nitre cubique ou azotate de soude, qui vient du Pérou, et dont les

fabriques de produits chimiques font maintenant un grand usage, peut
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être analysé comme l’azotate de potasse : on opère sur 3§r-,185 de ce sel.

Les azotates peuvent être analysés avec plus d’exactitude par une autre

méthode qui a été indiquée en traitant de l’azotate dépotasse.

Analyse d’un mélange de carbonate de potasse et de carbonate de soude.

On transforme ces deux sels en chlorures au moyen de l’acide chlor-

hydrique, et l’on chasse l’excès d’acide par la calcination. On prend

50 grammes du mélange, que l’on fait dissoudre dans l’eau et que l’on

analyse en déterminant l’abaissement de température qu’il produit en se

dissolvant dans l’eau. (Yoy. Chlorure de potassium.) Supposons que l’on

trouve ainsi dans 100 parties du mélange £i5 de chlorure de potassium et

55 de sel marin. On transforme ces chlorures en carbonates au moyen

des proportions suivantes :

KCl : KO,CO2
:: Zi5 : cc;

NaCl : NaO,C02
: : 55 : y.

En substituant aux formules les poids équivalents, on a :

932,13 : 863,93 :: Zi5 : x\ x = 41,7.

Chlorure Carbonate

de potassium. de potasse.

730,37 : 662,17 :: 55 : y ; y = 58,3.

Chlorure Carbonate

de sodium. de soude.

Le mélange soumis à l’analyse est donc formé de 41,7 de carbonate de

potasse et de 58,3 de carbonate de soude.

'Analyse (l’un mélange de sulfate de potasse, de chlorure de potassium

et de sel marin ( sel de varech ).

Cette analyse est intéressante au point de vue théorique
;

elle peut

d’ailleurs trouver une application utile dans l’essai des sels de varech,

qui, à part deux ou trois centièmes de carbonate de soude et quelques

millièmes d’iodures, de bromures et d’hyposulfites alcalins, sont formés

principalement de sulfate de potasse, de chlorure de potassium et de sel

marin.

On pèse 48sr-,07 de sel de varech, on les dissout dans de l’eau de ma-

nière à obtenir un demi-litre de liqueur
;
on en prend avec une pipette la

dixième partie, ou 50 centimètres cubes, qu’on introduit dans un vase à

précipiter, et l’on sursature la dissolution par quelques gouttes d’acide

azotique ou d’acide chlorhydrique.

Le chlorure de baryum normal versé dans cette liqueur avec une bu-

rette graduée indique le titre de cette dissolution en sulfate de potasse :
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si l’on a employé 12 divisions de chlorure de baryum normal, le sel

de varech contient 12 pour 100 de potasse à l’état de sulfate, ou

22,19 pour 100 de sulfate de potasse.

Pour doser les chlorures de potassium et de sodium, on prend 55 à

60 grammes de sel de varech qu’on dissout dans l’eau et qu’on précipite

exactement par une dissolution de chlorure de baryum. Le sel de baryte

n’exerce aucune action sur le chlorure de potassium et sur le sel marin,

mais convertit en chlorure de potassium tout le sulfate de potasse :

BaCl K0,S0 3 = BaO,S0 3 + KC1.

La liqueur est séparée du précipité par la filtration et évaporée à

siccité; le résidu, refroidi et pulvérisé, ne consiste plus qu’en un mé-
lange de chlorure de potassium et de chlorure de sodium

;
on l’analyse par

la méthode précédemment décrite. Soit 45 pour 100 la proportion du chlo-

rure de potassium, celle du chlorure de sodium sera par conséquent

55 pour 100. Mais ces deux quantités doivent subir une réduction, parce

que les 22,19 parties de sulfate de potasse, en se changeant en chlorure,

n’ont donné que 18,97 parties de chlorure de potassium. Cette perte de

poids de 22,19— 18,97= 3,22 est donc la perte qu’éprouvent 100 parties

de sel de varech lorsqu’on transforme en chlorure de potassium le sulfate

de potasse qui s’y trouve. Ces 100 parties se trouvent ainsi ramenées

à 96,78. Il faudra donc réduire dans le rapport de 100 à 96,78 les 45 par-

ties de chlorure de potassium et les 55 parties de sel marin, ce qui don-

nera 43,55 et 53,23.

Si maintenant on retranche du premier de ces nombres, 43,55, les

18,97 parties de chlorure de potassium produites par la décomposition

du sulfate de potasse, on trouve pour reste 24,58, nombre qui représente

la quantité de chlorure de potassium qui existait réellement dans le sel

de varech. Le sel essayé présente donc la composition suivante :

Sulfate de potasse 22,19

Chlorure de potassium 24,58

Chlorure de sodium 53,23

100,00

La méthode que nous venons d’indiquer est due à Gay-Lussac
;
elle

permet d’exécuter une analyse très délicate, en quelques heures et avec

une précision suffisante.

Nous reproduirons ici une observation qui a déjà été présentée dans
les généralités sur les sels et qui est applicable au mélange salin dont
nous venons de parler.

Il pourrait arriver que, dans ce mélange, l’acide sulfurique fût com-
biné avec la soude au lieu d’être uni à la potasse, et que le potassium fût

combiné avec le chlore
;
mais cela n’affecterait en rien les méthodes d’a-

B
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nalyse, parce que des proportions équivalentes de sulfate de soude et de

chlorure de potassium agissent comme les mêmes sels transformés en sul-

fate de potasse et en chlorure de sodium. En d’autres termes, si l’on dis-

solvait directement dans l’eau des quantités de ces deux sels représentées

par 1 équivalent de sulfate de potasse et 1 équivalent de chlorure de

sodium, cette dissolution serait identique avec celle qui résulterait de

l’action de l’eau sur 1 équivalent de sulfate de soude et 1 équivalent

de chlorure de potassium.

Dans l’exemple qui a été choisi, on a admis dans les soudes de varech

la préexistence du sulfate de potasse, du chlorure de potassium et du sel

marin, parce qu’on en retire ces sels par des évaporations successives.

€@MPOSÏT10M BES POTASSES Blî COMMERCE.

Toutes les potasses du commerce contiennent une certaine quantité de

soude. Les potasses doivent être considérées comme des mélanges en

proportions variables de potasse hydratée ou carbonatée, de sulfate de

potasse, de chlorure de potassium et de carbonate de soude
;
elles con-

tiennent en outre de la silice, de l’alumine, de l’acide phosphorique, de

la chaux, des oxydes de fer et de manganèse qui les colorent en rouge

ou en bleu.

Le tableau suivant donne la composition des potasses du commerce :

POTASSE POTASSE POTASSE POTASSE POTASSE

do de D'AMÉRIQUE D’AMÉRIQUE dos

TOSCANE. RUSSIE. (rouge). (perlasse). VOSGES,

Sulfale de potasse .... ïl3,A7 1/1,11 15,32 1/1,38 38,8/1

Chlorure de potassium. . 0,95 2,09 8,15 3,6/i 9,16

Carbonate de potasse. . . 7/1,10 69,61 68,07 71,38 38,63
Carbonate de soude. . . . o,01 3,09 5,85 2,31 Zi,17

Résidu insoluble 0,65 1,21 3,35 0,/t/l 2,66

Humidité
Acide phosphor.

,
chaux,

7,28 8,82 indéterni. /l,56 5,3/t

silice , etc.
,
perte. . . 0,5/t 1,07 indéterm. 3,29 1,20

j

100,00 100,00 î> 100,00
J

100,00
1

(
M. Pesiepx.

)

Comme il peut être important dans plusieurs industries de constater la

présence du carbonate de soude qui se trouve naturellement dans les po-

tasses du commerce, ou qu’on y introduit frauduleusement, nous indi-

querons un procédé qui permet de reconnaître flans une potasse moins

d’un centième d’un sel de soude,

II. K)
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On pèse 2 grammes environ de la potasse à essayer, que l’on dissout

dans une petite quantité d’eau et que l’on décompose par un léger excès

d’acide chlorhydrique. La liqueur est versée dans une petite capsule de

platine, et évaporée à sec afin de chasser l’excès d’acide chlorhydrique.

On reprend le résidu par l’eau, et l’on verse dans la liqueur quelques

gouttes d’antimoniate de potasse grenu, préparé avec les précautions qui

seront indiquées en traitant de l’antimoine. Pour peu que la potasse con-

tienne de la soude, il se forme par l’agitation un précipité grenu d’anti-

moniate de soude, dont le poids permet d’apprécier la quantité de soude

qui se trouve dans la potasse soumise à cet essai. (Fremy.)

PHOSPHATES DE POTASSE.

Lorsqu’on sature de l’acide phosphorique aqueux par du carbonate

de potasse, on obtient par cristallisation un sel représenté par la formule

(K0)2,H0,Ph0 5
. Ses cristaux sont irréguliers, solubles dans l’eau et inso-

lubles dans l’alcool.

Si l’on ajoute à ce sel 1 équivalent d’acide phosphorique, on produit un

nouveau phosphate de potasse représenté par la formule K0,(H0)2,Ph0 5
,

que l’on nomme ordinairement/;/ws/>/^e acide de potasse. Ce sel se dépose

de ses dissolutions en cristaux volumineux et réguliers. Lorsqu’on le

maintient à la température de 200°, il perd 2 équivalents d’eau et se

transforme en métaphospliate de potasse K0,Ph0 5
.

Il existe un phosphate de potasse basique (K0) 3,PhO 5
,
que l’on obtient

en traitant un des phosphates précédents par la potasse, et en enlevant

l’excès de potasse au moyen de l’alcool. Ce sel est déliquescent et cristal-

lise en aiguilles.

ARSÉNIATES DE POTASSE.

L’arséniate neutre dépotasse a pour formule (KQ)2,às0 5
: il est incris-

tallisable et déliquescent
;
on l’obtient en neutralisant de la potasse par

de l’acide arsénique.

Le bi-arséniate de potasse a pour formule KO,Às0 5,2HO. On le pré-

pare en ajoutant 1 équivalent d’acide arsénique au sel précédent
;

la

liqueur donne par l’évaporation des cristaux volumineux dont la forme

primitive est l’octaèdre à base carrée. Ces cristaux sont inaltérables à

l’air
;
leur dissolution rougit faiblement le tournesol.

Il existe un arséniate de potasse basique (KO) 3
,
AsO 5 que l’on obtient en

traitant l’arséniate neutre de potasse par un excès de potasse
;
ce sel

donne par l’évaporation des aiguilles fines et déliquescentes.
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ARSÉMTE DE POTASSE. (KO) 2,AsG3
.

2KO 1177,86 48,76

AsO3
. 1237,50 51,24

2415,36 100,00

L’arsénite de potasse est blanc, difficilement cristaîlisable, déliques-

cent; sa réaction est fortement alcaline; lorsqu’on évapore sa dissolu-

tion à sec, elle donne une niasse d’un blanc laiteux.

On obtient l’arsénite de potasse en faisant digérer de l’acide arsénieux

avec un excès de potasse.

DORATES DE POTASSE.

L’acide borique peut se combiner en plusieurs proportions avec la

potasse.

On connaît un borate neutre qui a pour formule K0,B0 3
;
ce sel est

déliquescent, sa réaction est fortement alcaline
;

il cristallise difficilement

en aiguilles fines : on l’obtient en combinant par voie sèche 1 équivalent

d’acide borique et 2 équivalents de potasse.

Le borate acide de potasse K0,2B0 3 se prépare en ajoutant 1 équiva-

lent d’acide borique au sel précédent
;
il cristallise en prismes rectangu-

laires qui contiennent 8 équivalents d’eau, ou en prismes réguliers à

6 pans correspondant par leur composition au borax rhomboédrique, et

qui renferment 5 équivalents d’eau.

Il existe d’autres borates acides ayant pour formules K0,6B0 3,10H0

et KO,3BO 3,8H0. (M. Laurent.)

SILICATES DE POTASSE.

La silice parait se combiner avec la potasse en un grand nombre de

proportions. Si l’on fond 1 partie de silice avec h parties d’hydrate de

potasse, et que l’on reprenne la masse par l’eau, on obtient une liqueur

qui donne par l’évaporation de petits cristaux nacrés de silicate de

potasse.

Les anciens chimistes donnaient le nom de liqueur de cailloux aux dis-

solutions de silice dans la potasse.

Les silicates de potasse étant difficiles à obtenir purs, leur composition

n’a pas été jusqu’à présent déterminée exactement. Le sel que l’on pro-

duit en faisant fondre de la silice avec du carbonate de potasse paraît

avoir pour formule (K0)3,Si03
.

La chaux hydratée, le carbonate de chaux, imprégnés d'une dissolu-

tion de silicate de potasse, acquièrent assez de dureté pour rayer le mar-

bre et résister à faction de l’eau. Cette propriété peut être utilisée pour
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durcir à la surface les calcaires tendres, comme la craie, ou pour prépa-

rer des ciments analogues aux chaux hydrauliques. (M. Kuhlmann.)

Quand on abandonne dans un flacon mal fermé une dissolution éten-

due de silicate de potasse dans laquelle plongent des lamelles de gypse,

l’acide carbonique de l’air, qui pénètre peu à peu dans le flacon, décom-

pose lentement le silicate en formant du carbonate de potasse; la silice

mise en liberté se dépose en partie à l’état anhydre et en partie à l’état

d’hydrate contenant 12 pour 100 d’eau. Cette silice hydratée possède une

cohésion telle qu’elle peut rayer le verre. En traitant le dépôt de silice

par une dissolution de potasse, on obtient un résidu formé de lamelles

dont les propriétés sont identiques avec celles du quartz. Le carbonate de

potasse provenant de la décomposition du silicate réagit sur le sulfate de

chaux et produit du sulfate de potasse et du carbonate de chaux cris-

tallisé. (M. Becquerel.)

Le silicate de potasse est quelquefois nommé verre soluble.

Les corps organiques imprégnés d’une dissolution de verre soluble, et

ensuite desséchés, ne brûlent plus avec flamme. On peut donc employer

le verre soluble pour préserver des incendies le bois qui entre dans les

constructions. (M.Fuchs.)

On prépare d’une manière économique le verre soluble en faisant fon-

dre ensemble, pendant six heures, dans un creuset de terre réfractaire,

10 parties de carbonate dépotasse, 15 parties de quartz pulvérisé, et

1 partie de charbon. La masse que l’on obtient ainsi présente un aspect

vitreux
;
elle est colorée en noir par le charbon qui s’ v trouve en excès

;

l’eau bouillante la dissout sans laisser de résidu de silice et donne une

liqueur fortement alcaline.

Le silicate de potasse est remarquable par sa tendance à former des

silicates doubles
;

il entre dans la composition du verre de Bohême et

dans celle du cristal.

En terminant l’histoire des sels de potassse, nous ferons connaître les

principales propriétés de plusieurs séries de sels qui ont été découvertes

dans ces dernières années
;

elles diffèrent de celles que nous avons exa-

minées précédemment, en ce que leurs acides, au lieu d’être formés par

la combinaison d’un corps simple avec l’oxygène ou avec l’hydrogène,

contiennent trois et souvent même quatre éléments.

Ces nouveaux acides, en devenant plus complexes, deviennent aussi

moins stables, et se rapprochent des corps organiques par la mobilité

de leurs éléments.
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HITHOSUIiFATES (i).

Le bi-oxyde d’azote est absorbé par les sulfites alcalins à une tempéra-

ture de — 10 à — 20°, et forme ainsi des composés particuliers, qu’on a

appelés nitrosulfates. Si, au lieu de faire réagir le bi-oxyde d’azote sur le

sulfite alcalin à —-10 ou •— 20°, on opère à la température ordinaire, il

se produit un sulfate, et il se dégage du protoxyde d’azote dont le volume

est égal à la moitié du volume du bi-oxyde d’azote soumis à l’expérience.

Les seuls nitrosulfates qui aient été examinés sont ceux de potasse et

d’ammoniaque.

Le nitrosulfate de potasse se prépare en faisant passer du bi-oxyde

d’azote dans du sulfite de potasse contenant un grand excès de potasse.

Ce sel se dépose, au bout de quelques heures, sous la forme de prismes

irréguliers à base hexagonale
,
semblables aux cristaux d’azotate de

potasse.

Pour obtenir le nitrosulfate d’ammoniaque, on fait une dissolution con-

centrée de sulfite d’ammoniaque, on la mêle avec 5 ou 6 fois son poids

d’ammoniaque liquide, et l’on y fait passer pendant plusieurs heures un

courant de bi-oxyde d’azote. On voit se déposer peu à peu des cristaux

incolores de nitrosulfate d’ammoniaque : il est indispensable de laisser

dans la liqueur un excès d’ammoniaque, afin de donner de la fixité

au sel.

Les cristaux sont lavés avec de l’eau ammoniacale froide, et desséchés

à une basse température.

Les nitrosulfates sont remarquables par l’excessive mobilité de leurs

éléments, et la facilité avec laquelle ils se décomposent sous l’influence

d’un grand nombre de corps qui n’agissent que par leur présence seule.

Ces sels se dédoublent facilement en protoxyde d’azote et en sulfates. La

mousse de platine, l’oxyde d’argent, l’argent métallique, la poudre de

charbon, les acides, etc., détruisent les nitrosulfates et en dégagent du

protoxyde d’azote avec effervescence.

Leur dissolution aqueuse se décompose spontanément : cette décom-

position est presque instantanée quand on fait intervenir l’action de la

chaleur.

Un nitrosulfate abandonné à lui-même se détruit peu à peu, laisse

dégager du protoxyde d’azote pur et se change en un sulfate alcalin.

La transformation des nitrosulfates en sulfates et en protoxyde d’azote

se conçoit facilement, puisque ces sels contiennent les éléments de 1 équi-

valent de protoxyde d’azote et de 1 équivalent de sulfate alcalin :

M0,S02,Az02 = M0,S03
-f AzO.

Nitrosulfate.

(1) Pelotize, Ann. de chimie et de physique
,

t. LX,
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La composition des nitrosulfates a été déterminée directement en ana-

lysant ces sels cristallisés, on en mesurant les volumes d’acide sulfureux

et de bi-oxyde d’azote qui sont absorbés par une dissolution de potasse

caustique.

Lorsqu’on fait passer une dissolution concentrée de potasse dans un

tube gradué contenant un mélange de 2 volumes de bi-oxyde d’azote et

de 1 volume d’acide sulfureux, les deux gaz sont complètement absor-

bés. Si le mélange gazeux contient plus de h volumes de bi-oxyde d’azote

pour 2 volumes d’acide sulfureux, l’excès de bi-oxyde d’azote reste

libre. Si, au contraire, l’acide sulfureux est en excès, le nitrosulfate se

trouve mêlé de sulfite de potasse.

On déduit de ces observations la composition des nitrosulfates
;

en

effet, /[ volumes de bi-oxyde d’azote représentent 1 équivalent de bi-

oxyde d’azote AzO2
,
2 volumes d’acide sulfureux correspondent à 1 équi-

valent d’acide sulfureux SG'2 . L’acide des nitrosulfates se compose donc

de ÀzÛ2 -J- SO2 = SAzOL

L’acide nitrosulfurique n’a pu être retiré de ses combinaisons.

Dès qu’on verse un acide dans un nitrosulfate, l’acide contenu dans

le sel se change aussitôt en acide sulfurique et en protoxyde d’azote, ou

en acide sulfureux et en bi-oxyde d’azote.

Lorsqu’on abandonne à lui-même un mélange de 2 volumes de bi-

oxyde d’azote et d'un volume d’acide sulfureux en présence d’une petite

quantité d’eau et à la température ordinaire, ces deux gaz disparaissent

peu à peu, et produisent un volume de protoxyde d’azote pur; l’eau tient

en dissolution de l’acide sulfurique :

AzO2 4- SO2 + HO == AzO 4 S03,H0.

4vol. 2 vol. 2 vol.

On peut admettre que dans cette réaction il se produit d’abord de l’a-

cide nitrosulfurique qui se décompose ensuite en protoxyde d’azote et en

acide sulfurique.

L’acide nitrosulfurique ne parait se combiner qu’avec les bases alca-

lines. En effet, lorsqu’on verse du nitrosulfate dépotasse dans un sel

terreux ou métallique, il se produit aussitôt des sulfates, et il se dégage

du protoxyde d’azote.

SELS SULFAMTÉS (1).

Lorsqu’on fait arriver un courant d’acide sulfureux dans une dissolu-

tion concentrée d’azotite de potasse, on donne naissance à une série de

nouveaux acides formés d’oxygène, de soufre, d’hydrogène et d’azote qui

ont été désignés sous le nom d'acides sulfazotés.

(1) Fremy, Recherches sur les acides sulfazotés [Annales de chimie et de phy-

sique, 3
e

série, t. XV).
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Ces acides contiennent les éléments de l’acide sulfureux, de l’acide

azoteux et de l’eau, mais ils ne présentent aucune des propriétés caracté-

ristiques des corps qui les ont produits. Ils se rapprochent, par la mobi-

lité de leurs éléments et par quelques unes de leurs propriétés, de

certains acides organiques azotés.

On obtient d’une manière générale les principaux sels sulfazotés en

soumettant Fazotite de potasse à l’action de l’acide sulfureux. La compo-

sition du sel sulfazoté qui prend naissance varie avec la quantité d’acide

sulfureux que l’on fait réagir sur l’azotite. Comme les différents sels suif-

azotés se produisent successivement, et que ces sels se distinguent les

uns des autres par des formes cristallines et des propriétés spéciales, il est

assez facile de les obtenir dans un état de pureté absolue.

L’azotite de potasse qui sert à former les sels sulfazotés doit être pré-

paré en saturant une dissolution concentrée de potasse pure avec le mé-

lange d’acide azoteux et d’acide hypo-azotique que l’on produit en traitant

l’amidon par l’acide azotique.

L’action directe de l’acide sulfureux sur l’azotite de potasse donne

naissance à la série suivante dont quelques termes ont été isolés :

Acide sulfazeux. .

Acide sulfazique .

Acide siilfazotique

Acide sulfammonique

S02,Az03,3H0 =

2S02,Az0 3,3H0 =

3S02,Az03,31i0 =

/jSO2
,
Az0 3,3H0 =

5S02,Az03,3H0 =

6S02,Az0 3,3H0 =

7S02,Az0\3ïl0 =

8S02,/\z03,3li0 =

SAzH308
;

S2AztI30 10

S3Aztl 30 12

S 4AzH30 14

S 5AzII 30 16

S6AzIi30 18

S7AzH 3020

S8AzH3022
.

Les acides sulfazotés précédents sont tous représentés, comme on le

voit, par une combinaison d’un équivalent d’acide azoteux et de 3 équi-

valents d’eau à laquelle s’ajoutent successivement un certain nombre d’é-

quivalents d’acide sulfureux. Sis forment avec les bases les sels suivants:

Sol fa zi le de potasse

Sulfazate de potasse

Sulfazotate de potasse basique

Sulfazotate de potasse neutre

Sulfazotate de potasse et de plomb . .

Sulfazotate de potasse et de baryte . .

Sulfammonate de potasse

Sulfammonatc d’ammoniaque

Sulfammonate de potasse et de baryte.

Sulfammonate d’ammoniaq. et de baryte

(K0) 3,S3AzH30 12
;

(K0) 3,S4 AzlI 30 14
;

(K0) 3,S5AzH30 16
;

(K0) 2,S5AzlI 30 16,2H0 ;

(KO) 6
,
(Pb0) 3,2(S3 Azïi30 16

) ;

(Ba0) 6,(K0) 3 ,2(S5Aztl30 16
) ;

(
KO

)

4
,
S8AzH3022

, 3110 ;

(AzII3 ,HO) 4 ,S8AzH3022
;

(
BaO) 3

,
A zH3

,
HO

,
S8AzH3O22

,6HO.

(Ba0) 3,K0,S8Aztl3022,6I10.

Les sels qui précèdent peuvent se modifier sous l’influence de quelques

réactifs, et produire plusieurs sels sulfazotés nouveaux.
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C’est ainsi que le sultazotate de potasse basique (K0) 3,(S
5AzH 30 16

), traité

par l’oxyde d’argent, donne naissance à de nouveaux sels, comme l’in-

dique l’équation suivante :

2[(KO) 3.S5Azï-] 3O l6J-j-2AgO=(KO) 3,SGAzIl302ô4-(KO 2,S4AzHO ,2-j-’KO,2tiO-f-2Ag.

Mçtasulfazilatc Sulfazilate

de potasse. de potasse.

Le sultazotate neutre de potasse (KO) 2,SLAzH 3Q 16,2HO, soumis à l’action

de l’eau, se décompose en produisant du sulfate acide de potasse, et un

nouveau sel sulfazoté nommé sulfazidate de potasse
,
qui a pour composi-

tion : K0,S2AzH 30 7
.

Cette réaction est exprimée par la formule suivante :

(K0) 2,S3AzI130 16,2H0 = ]v0,3S0 3 + 2HO + K0,S2AzIl307.

Le sulfammonate de potasse (K0)4,S8AzH 3022 éprouve, par l’action de

l’eau, une série de décompositions successives, et forme deux sels suif-

azotés nouveaux en produisant en même temps du bisulfate de potasse:

(kO) 4,S8 AzII3G 22
;

Sulfammonate de potasse.

Première action de Peau : (K0) 3 ,S6ÀzH30 16 -j- KO,2S03
;

Mélasulfamidate

de potasse.

Deuxième action de l’eau : (!v0) 2 ,S4Azll 30 10 -j- 2(K0,2S0 3
).

Sulfamidate de potasse.

En résumé, les sels sulfazotés qui se produisent dans la réaction de

l’acide sulfureux sur l’azotite de potasse, ou ceux qui résultent de leur

transformation, contiennent les acides suivants :

Acide suîfazcux

Acide sulfazique. ... . .

Acide sulfazotique. . . .

Acide métasulfazilique. .

Acide sulfaziîiquc . . . .

Acide sulfazidique. . . .

Acide sulfammoniquc . .

Acide métasulfamidique

.

Acide sulfamidique . . .

S3AzIl30 12
;

S4AzII.30 14
;

S5AzH30 16
;

S6Aztl 3020
;

S4AzllO 12
;

82AzH30 7
;

S8;\zH3022
;

S6AzIi3016
;

S4AzH30 10
.

Comme les acides sulfazotés sont tous formés des mêmes éléments, et

qu’ils présentent entre eux une grande analogie, nous nous contenterons

de décrire ici leurs propriétés générales.

Propriétés générales des acides sulfazotés et de leurs sels.

Le groupement quaternaire qui constitue les acides sulfazotés n’est

stable qu’en présence d’une base énergique : aussi décompose-t-on ordi-
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naïvement un acide sulfazoté lorsqu’on cherche à l’isoler ou même à le

combiner avec une base moins forte que la potasse.

On a pu cependant obtenir l’acide sulfazidique à l’état de liberté
;
mais

cet acide est peu stable, et se décompose comme l’eau oxygénée sous

l’influence de certains corps divisés ou par une faible élévation de tem-

pérature.

Les acides sulfazotés doivent être considérés comme des acides poly-

basiques, et prennent plusieurs équivalents de base pour former des sels

neutres.

On ne connaît jusqu’à présent aucune combinaison d’un acide sulfazoté

avec la soude.

Les sels sulfazotés solubles précipitent les sels de baryte et ne forment

pas de précipités dans les sels de strontiane
;

ils peuvent donc être em-

ployés pour distinguer ces deux bases l’une de l’autre.

Les sels sulfazotés à base de potasse se préparent avec facilité, et sont

souvent remarquables par leurs belles cristallisations. Le sulfazotate, le

sulfazidate, le métasulfazilate de potasse cristallisent en prismes volumi-

neux. Le sulfazilate de potasse se dépose en aiguilles satinées d’un jaune

d’or; la dissolution de ce sel est violette. Le sulfammonate dépotasse,

qui est à peine soluble dans l’eau, cristallise cependant en longs prismes

soyeux
;
on peut l’obtenir directement en mélangeant des dissolutions

concentrées de sulfite et d’azotite de potasse.

Les acides sulfazotés possèdent la propriété curieuse et tout à fait carac-

téristique de former sous l’influence d’une légère chaleur ou par l’action

de l’eau bouillante, de l’acide sulfurique et de l’ammoniaque. Cette dé-

composition est accompagnée d’un dégagement d’oxygène ou d’acide

sulfureux, selon la nature du sel sulfazoté.

Les formules suivantes démontrent en effet que la plupart des acides

sulfazotés peuvent être représentés dans leur composition par de l’annno-

niaque, de l’acide sulfurique et de l’oxygène en excès; ou par de l’am-

moniaque, de l’acide sulfurique et de l’acide sulfureux :

Acide sulfazeux S3AzII30 12 = AzH3
-f- oSO3 -j- O3

;

Acide sulfaziquc S4AzU 30 14 = Azll 3
-f àSO 3 + O 2

;

Acide sulfazotique S5AzlI30 16 = Azll 3 -j- 5S03
-f- O;

Acide métasulfazilique . . S6AzH 3020 = Azll3
-f- (JSO3

-f- O2
;

Acide sulfazidique S2AzH30 7 = AzH3
-f- 2S0 3

-f- O ;

Acide sulfammonique . . . S8 \zll3022 = Azll3 -j- 6S03 4- 2S02
;

Acide métasulfamidique. . S6AzIl30 1G = Azll 3 -j- àSO 3
-f- 2S02

;

\cide sulfamidique .... S4AzH30 10 = AzH3
-f- 2S03 -j- 2S02

.

Plusieurs sels sulfazotés peuvent se décomposer spontanément en pro-

duisant des sulfates, des sulfites et des sels ammoniacaux
;

les sels

sulfazotés à base de chaux et de baryte se décomposent quelquefois à la

température ordinaire, en faisant entendre une sorte de décrépitation.
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La présence d’un excès de base donne de la stabilité aux sels suif-

azotés.

On peut dire d’une manière générale que les quatre éléments qui con-

stituent les acides sulfazotés se trou vent dans un état d’équilibre instable

et tendent sous les influences les plus faibles à former des combinaisons

plus simples, et à revenir en dernier lieu à un état permanent qui est

celui du sulfate d’ammoniaque.

C’est ainsi que l’acide sulfammonique S8AzH 3022
,
en perdant successi-

vement 4 équivalents d’acide sulfurique, donne les acides S6AzH 30 16 et

84AzH 30 U)
;
ce dernier acide se transforme finalement sous l’influence de

l’eau en bisulfate d’ammoniaque et en acide sulfureux : S'AzILO 10 + HO
= AzH3,H0,2S0 3 + 2S02

.

SUIFOXI-AESÉNXATIS.

Cette nouvelle classe de sels, dont on doit la découverte importante à

MM. Cloëz et Bouquet, est représentée d’une manière générale par la for-

mule suivante : M0,As0 3S2
.

Les sulfoxi-arséniates contiennent, comme on le voit, un acide, l’acide

sulfoxi-arsénique As0 3S2 qui peut être comparé à l’acide arsénique AsO5
,

dans lequel 2 équivalents d’oxygène ont été remplacés par 2 équivalents

de soufre.

Le sulfoxi-arséniate de potasse a été obtenu en faisant passer un cou-

rant d’acide sulfhyd rique dans une dissolution de bi-arséniate de potasse

(K0,As0 5,2H0) : il se dépose, dans cette réaction, du sulfoxi-arséniate de

potasse qui a pour formule : K0,As0 3S2,2H0, et qui correspond, comme
on le voit, au bi-arséniate de potasse.

Le sulfoxi-arséniate de potasse est très peu stable
;
on ne peut le faire

dissoudre dans l’eau sans le décomposer. Lorsqu’il est bien desséché, il

paraît inaltérable à l’air
;
la chaleur le décompose.

L’acide sulfoxi-arsénique n’a pas été isolé
;
lorsqu’on traite le sulfoxi-

arséniate de potasse par un acide, les éléments de l’acide sulfoxi-arsé-

nique se séparent aussitôt.

AI1IA&1S POTASSIUM.

Le potassium peut former des alliages avec la plupart des métaux et

surtout avec les métaux facilement fusibles. On prépare ces alliages en

chauffant le potassium avec différents métaux dans une cloche courbe

remplie d’azote et placée sur le mercure, ou dans un petit tube fermé à un

bout, et dont on étire l’extrémité restée ouverte de manière à n’y laisser

qu’un très petit orifice, aussitôt après l’introduction des métaux.
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Les alliages de potassium s’oxydent rapidement au contact de l’air
;
ils

décomposent l’eau à la température ordinaire, et le métal uni au potas-

sium se trouve mis à nu
;
les acides les détruisent encore plus rapidement

que l’eau. La plupart de ces alliages sont solides, grenus et très cassants.

Le potassium et le sodium forment des alliages dont nous parlerons

plus loin.

Dans la préparation du potassium au moyen du fer et de l’hydrate de

potasse, lorsqu’on remplit de tournure de fer la partie antérieure du

canon de fusil, le potassium en vapeurs se combine avec le fer; cet al-

liage, qui conserve la forme de la tournure de fer, est très flexible, facile-

ment rayé par l’ongle; il décompose l’eau avec effervescence, le potassium

passe à l’état de potasse et le fer reprend ses propriétés ordinaires.

L’alliage de 1 partie de potassium et U parties de zinc se forme assez

difficilement
;

il ne fond qu’à la température rouge.

L’alliage de 1 partie de potassium et à parties de plomb en limaille

fine se forme à la température de la fusion du plomb
;

il est très fusible.

1 partie de potassium et l\ parties de bismuth forment un alliage qui se

produit aussitôt que le potassium est fondu et qui présente la cassure la-

me*lieuse du bismuth.

1 partie de potassium et U parties d’antimoine se combinent à une

température peu élevée avec dégagement de lumière. Cet alliage n’est pas

très fusible. On peut obtenir des alliages de potassium et d’antimoine par

d’autres procédés dont nous parlerons en traitant de l’antimoine.

2 parties de potassium et 7 parties d’étain se combinent avec un faible

dégagement de lumière et donnent un alliage assez fusible. Les alliages

qui contiennent moins d’étain s’enflamment souvent au contact de l’air.

1 partie de potassium s’amalgame avec 1 h h parties de mercure, en

produisant un grand dégagement de chaleur, aussitôt que le potassium

est fondu
;
cet amalgame est liquide à la température ordinaire.

1 partie de potassium et 72 parties de mercure donnent un amalgame

qui diffère du précédent en ce qu’il est solide à la température ordinaire.

U cristallise facilement, de même que l’amalgame formé de 1 partie de

potassium et 96 parties de mercure.

Le potassium peut d’ailleurs se combiner avec le mercure à la tempé-

rature ordinaire, lorsque sa surface n’est point oxydée ou recouverte

d’huile de naphte. (Gay-Lussac et M. Thénard.)



SODIUM.
Equivalent : Na — 287,17.

Historique.

Le sodium a été isolé par Davy en décomposant la soude par la pile.

Peu de temps après, Gay-Lussac etM. Thénard ont démontré qu’on peut

obtenir le sodium par l’action du 1er sur la soude sous l’influence d’une

température encore plus élevée que celle qu’on emploie pour la prépara-

tion du potassium .

Propriétés.

Le sodium est d’un blanc d’argent, d’un éclat métallique, quand il est

récemment coupé; mais il se ternit immédiatement au contact de l’air.

Sa densité est représentée par 0,972. Il est mou comme la cire à la tem-

pérature ordinaire
;
mais à — 20° il possède une certaine dureté. Il

entre en fusion à 90°, et se volatilise à une température d’un rouge vif;

le sodium est donc moins volatil que le potassium. Il décompose l’eau,

comme ce dernier métal, à la température ordinaire. Lorsqu’on jette sur

l’eau un morceau de sodium, il se fait un dégagement d’hydrogène; mais

la chaleur produite par la réaction de ce métal sur l’eau n’étant pas aussi

élevée que pour le potassium, le gaz ne s’enflamme pas.

Si l’on rend l’eau visqueuse en y dissolvant de la gomme afin de ra-

lentir les mouvements du métal, ou que l’on jette le sodium dans un

verre qui ne contient que quelques gouttes d’eau, il y a moins de perte

de chaleur, le métal devient incandescent, et détermine bientôt l’inflam-

mation de l’hydrogène.

Le sodium décompose, à l’aide de la chaleur, le protoxyde d’azote
;

il

se forme du peroxyde de sodium
;

si le protoxyde d’azote est en excès

et que son action soit prolongée, il peut se former de l’azotite de soude.

Le sodium est sans action sur le deutoxyde d’azote. (Gay-Lussac et

M. Thénard.
)

Les autres propriétés du sodium se rapprochent entièrement de celles

du potassium.

Préparation.

On prépare actuellement le sodium par le procédé de M. Brunner, en

décomposant le carbonate de soude par le charbon, à l’aide de l’appareil

que nous avons décrit en traitant de la préparation du potassium. Cette

méthode s’applique plus facilement au sodium qu’au potassium; la ré-

duction s’efïèctue aune température moins élevée, et, au lieu d’opérer sur

le produit de la calcination du tartrate de soude, il suffit de préparer un

mélange intime de carbonate de soude et de charbon finement pulvérisé.
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COMBINAISONS BU SODIUM AVEC I*’OXYGÈNE.

Le sodium se combine avec l’oxygène en trois proportions
,
et forme

les oxydes suivants :

* \a-0 ... NaO ... Na203
.

Le sous-oxyde et le peroxyde se préparent comme le sous-oxyde et le

peroxyde de potassium, et présentent des propriétés analogues. Ainsi, le

sous-oxyde de sodium est un corps solide, d’un gris blanc, qui est décom-

posé par l’eau en dégageant de l’hydrogène : le peroxyde perd 1 équivalent

d’oxygène dans son contact avec l’eau, et donne 2 équivalents de soude :

Na2Q 3 -j- 2H0 = 2(Na0,H0) -{- 0. Le peroxyde de sodium est jaune

verdâtre, quand il est pur, et brun quand il contient de l’oxyde de pla-

tine
;

il entre en fusion au rouge vif. La soude fondue au contact de l’air

absorbe l’oxygène moins facilement que la potasse.

On constate aussi une grande analogie entre le protoxyde de sodium

(soude) et le protoxyde de potassium (potasse).

PIîOTOXYDE DE SODIUM (SOUDF.), NaO.

Na 287,17 74,17

0 100,00 25,83

387,17 100,00

On peut obtenir la soude anhydre NaO, en chauffant 1 équivalent de

sodium (287,17) dans une quantité d’oxygène représentée par 100 parties.

L’hydrate de soude s’obtient, comme l’hydrate de potasse, par la dé-

composition du carbonate de soude par la chaux. 11 se forme du carbonate

de chaux et de l’hydrate de soude qui porte le nom de soude à la chaux.

Cet hydrate, purifié par l’alcool, donne la soude àl‘alcool.

L’hydrate de soude produit, comme l’hydrate de potasse, une élévation

considérable de température en se dissolvant dans l’eau.

On peut facilement distinguer l’un de l’autre ces deux hydrates en les

abandonnant au contact de l’air; la potasse reste déliquescente, tandis

que la soude, après s’être d’abord liquéfiée en attirant l’humidité, absorbe

peu à peu l’acide carbonique de l’air, et se transforme en carbonate de

soude, qui est efflorescent et tombe bientôt en poussière.

La table suivante permet de déterminer la quantité d’alcali que con-

tient une dissolution de soude, d’après sa densité :



158 SODIUM.

DENSITÉ

de

la dissolution.

QUANTITÉ

de soude

correspondante.

DENSITÉ

de

la dissolution.

QUANTITÉ

de soude

correspondante.

DENSITÉ

de

la dissolution.

QUANTITÉ

de soude

correspondante.

^

2,00 0,778 1,47 0,340 1,23

i

0,160
1,85 0,636 1,44 0,310 1,18 0,130

1,72 0,538 1,40 0,290 1,12 0,090

1,63 0,466 1,36 0,260 1,06 0,047
1,56 0,412 1,32 0,230

i!

1,50 0,368 1,29 0,190

!

(TJALTON.
)

L’action des différents métalloïdes sur la soude est exactement la

même que sur la potasse.

CARACTÈRES DISTINCTIFS B3£S S3E3LS BE SBUDE.

Les sels de soude ne présentent pas de caractères bien tranchés. Après

s’être assuré qu’un sel ne précipite pas par les carbonates solubles, et

qu’il est par conséquent à base dépotasse, de soude, de lithineou d’am-

moniaque, on examine successivement les caractères des sels d’ammo-

niaque, de potasse et de lithine, et l’on reconnaît que le sel est à base

de soude, lorsqu’il ne présente aucune des propriétés des sels formés par

chacune des trois bases précédentes.

Il existe cependant deux moyens directs de caractériser les sels de

soude :

1° Le période,te de potasse basique
,
en dissolution concentrée, forme

dans les sels de soude un précipité blanc peu soluble dans l’eau.

2° Vantimoniate de potasse grenu
,
dissous dans l’eau froide, produit

dans les sels de soude, même assez étendus, un précipité blanc, cristallin,

qui exige environ 300 parties d’eau pour se dissoudre (Fremy).

En outre, les sels de soude possèdent la propriété de colorer en jaune

la flamme extérieure du chalumeau .

CHLORURE DE SODIUM. JNaCi.

Na 287,17 39,32

Cl Mo,20 60,68

730,37 100,00

Le chlorure de sodium, nommé souvent sel marin
, set ordinaire ,

sel de

cuisine y est incolore, inodore, d’une saveur salée, mais agréable. Sa densité
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est égaie à 2,13. Il est à peine soluble dans l'alcool anhydre, mais il se

dissout aisément dans l’eau :

100 parties d’eau à — 15° dissolvent 32,73 parties de chlorure de sodium.

— à 10
O•H 33,49 —

— à 5° — 34,22

— à 0
U — 35,52 —

— à -j- 5
U — 35,63 —

— à 9° — 35,74 —
à H

1* c 1 35,87 —
— à 25° — 36,13 —
— à 40“ — 36,64 —
— à 50° 36,98 —
— à 60° — 37,25

à 70° 37,88 —
— 5 80“ — 38,22 —
— à 90“ — 38,87 —
— à 100" — 39,61 —
— à 109°, 7 — 40,35 —

(M. POGGIALE.)

100 p. d’alcool à 75° centés. dissolvent, à 14° — 66,1 p. de chlorure de sodium.

— — — à J 5°,25- 70,0 —
— — — à 36° — 73,6 —
— — — à 71°, 5 - 103,3 —
— à 95°, 5 — à 15° — 17,4 —
— — — à 77°,25— 17,1 —

(M. Wagner.)

Le sel marin est donc presque aussi soluble à la température ordinaire

qu’au point de l’ébullition de l’eau qui en est saturée : aussi la dissolu-

tion bouillante et saturée de chlorure de sodium n’en laisse déposer que

de petites quantités en se refroidissant.

Cette propriété permet de séparer facilement le sel marin de la plupart

des autres sels, et particulièrement de l’azotate de potasse, dont la solu-

bilité dans l’eau augmente beaucoup avec la température. On comprend

en effet qu’en traitant par l’eau bouillante un mélange de sel marin et

d’azotate de potasse, une grande partie de l’azotate de potasse se dépose

par le refroidissement, tandis que le sel marin reste en dissolution dans

l’eau.

Le sel marin cristallise en cubes ou en trémies, qui sont produites par

l’agglomération symétrique d’une foule de petits cubes. Ces cristaux sont

anhydres et décrépitent fortement lorsqu’on les chauffe à 200 ou 300°,

Ils se conservent à l’air par un temps sec, mais commencent à entrer en

déliquescence quand l’hygromètre de Saussure marque 80 degrés.

Lorsqu’on fait cristalliser le chlorure de sodium entre — 10 et— 15°,
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ce sel se dépose en tables hexagonales symétriques, qui contiennent

U équivalents d’eau (M. Mitscheiiich), ou 6 équivalents (M. Fuchs). Ces

cristaux perdent très facilement leur eau.

Le chlorure de sodium est fusible au rouge, et se volatilise à une tem-

pérature plus élevée, en produisant des fumées blanches. Cette vaporisa-

tion s’opère beaucoup plus facilement dans un courant de gaz.

Le sel marin fondu peut cristalliser en cubes par le refroidissement.

Dans cet état, il ne décrépite pas lorsqu’on le chauffe.

Quelques oxydes, et principalement l’oxyde de plomb, décomposent le

sel marin dissous dans l’eau en produisant un chlorure métallique et de

la soude caustique : NaCl -j- PbO = PbCl + NaO. Cette réaction se fait

avec assez de facilité pour qu’on ait pensé à préparer industriellement la

soude en traitant le sel marin par la litharge
;
mais alors la soude con-

tient toujours en dissolution une quantité considérable d’oxyde de plomb.

Le procédé de Leblanc pour fabriquer la soude présentant d’ailleurs des

avantages incontestables sur tous les autres procédés de fabrication de

soude artificielle, on a dû renoncer à utiliser l’action de la litharge sur

le sel marin pour la préparation de la soude.

Le sel marin, décomposé par un excès de litharge, forme un précipité

blanc d’oxychlorure de plomb hydraté, qui devient jaune parla chaleur.

Lorsqu’on chauffe un mélange de silice et de sel marin bien desséché,

il ne se produit aucune réaction
;
mais si l’on fait arriver sur le mélange

un courant de vapeur d’eau, il se forme du silicate de soude et de l’acide

chlorhydrique ;

SiO3
-f NaCl + IÎO = NaO,SiO3 -j- liCl.

L’est sur cette réaction qu'est fondé l’emploi du sel marin dans le ver-

nissage de quelques poteries, telles que les grès. On jette dans le four une

certaine quantité de sel marin humide, qui se volatilise, et qui, en pré-

sence de la silice existant dans la pâte de la poterie et de la vapeur d’eau,

produit du silicate de soude qui forme une couche vitreuse à la surface

de la poterie.

On a jusqu’à présent essayé sans succès d’appliquer industriellement

la réaction de la vapeur d’eau sur le mélange de silice et de sel marin,

pour produire du silicate de soude et de l’acide chlorhydrique. L’acide

que l’on obtient ainsi est trop faible pour être livré au commerce, et de

plus le silicate de soude qui se forme recouvre le mélange de sel marin

et de silice, et l’empêche d’être attaqué complètement par la vapeur d’eau.

Le sel marin peut encore produire du silicate de soude quand on le

chauffe avec de la silice et du peroxyde de fer. Il se forme du perchlo-

rure de fer qui se volatilise :

3NaC) + SiO3 + Fe 203 = Fc2Cl3 4- (NaO) 3
,SiO3

.
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Éîaï nature!.

Le chlorure de sodium est un des sels les plus répandus dans la nature.

Il existe en quantité considérable dans les eaux de toutes les mers, et

dans celles d’un grand nombre de sources et de lacs. Il forme dans l’in-

térieur de la terre des couches abondantes, et porte, dans ce cas, le nom
de sel gemme ou sel de roehe.

Le sel gemme est cristallisé; il se présente souvent en masses d’un

blanc laiteux; il possède un clivage cubique facile. On le rencontre quel-

quefois en masses fibreuses. Sa densité est égale à 2,257.

Il est ordinairement coloré en gris par une petite quantité de bitume
;

il possède souvent une teinte rougeâtre, qui est due soit à la présence

du peroxyde de fer, soit à celle d’infusoires microscopiques rouges.

Le sel gemme se trouve, tantôt en couches contemporaines dans le ter-

rain de trias, et particulièrement dans la formation des marnes irisées

(Vie, Dieuze, Northwich), tantôt en masses d’origine postérieure, en rela-

tion avec des roches ignées, des amas de gypse, de bitume, et souvent

de soufre, soit dans les terrains jurassiques (Bec, Salzbourg), soit dans

les terrains de craie (Pyrénées, Catalogne, Gallicie), soit même dans les

terrains tertiaires.

Le sel gemme est quelquefois d’une grande pureté : tel est celui de

Wieliczka
;
mais souvent le sel gemme est mêlé de sulfate de chaux, d’ar-

gile, etc.

Certains échantillons de sel de Wieliczka présentent une particularité

curieuse: lorsqu’on les met dans l’eau, ils font entendre une suite de

décrépitations, et dégagent un gaz, qui paraît être tantôt de l’hydrogène

protocarboné pur, tantôt un mélange d’hydrogène protocarboné, d’hy-

Jrogène et d’oxyde .de carbone. Il est probable que le gaz s’est trouvé

emprisonné sous une pression plus ou moins forte dans l’intérieur des

eristaux de sel, dont il brise les couches dès qu’elles se trouvent amincies

par Faction de l’eau, et produit alors une décrépitation. (M. Dumas;

ftf. H. Rose.)

On a essayé en France de vendre du sel gemme pulvérisé
;
mais jusqu’à

présent ce produit n’a pas été admis dans la consommation, sans doute

il cause de la présence des corps étrangers qu’il retient presque toujours,

et de la lenteur avec laquelle il se dissout dans l’eau.

Le sel gemme présente toutes les propriétés du sel marin ordinaire;

toutefois il est attaqué beaucoup plus lentement que ce dernier sel par

l’acide sulfurique monohydraté, et ne décrépite pas lorsqu’on le soumet

à l’action de la chaleur
;
sous ce double rapport, il ressemble au sel

marin fondu.

ii.
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Deux variétés de sel gemme de Vi e ont donné ;t l’analyse les résultats

suivants :

I. IL

Chlorure de sodium 99,80 . . 90,60

Sulfate de soude » . . 3,00

Sulfate de chaux » . . 5,00

Oxyde de for » . . 0,80

Matières bitumineuses 0,20 . . 0,60

100,00 100,00

(M. Ueüthier.)

Voici la composition d’un échantillon du sel de Northwich qui est

coloré en gris clair par une petite quantité de bitume, mais qui renferme

toutefois moins de matières étrangères que le sel des marais salants :

Chlorure de sodium 98,32

Sulfate de chaux 0,62

Chlorure de calcium 0,21

Chlorure de magnésium 0,18

Matières insolubles 0,31

Perte 0,36

100,00

(M. Düfrénoy.)

Extraction du sel. — I. Exploitation du sel gemme.

0n exploite le sel gemme, soit à l’état solide par puits et galeries, soit

à l’état liquide par voie de dissolution.

Le sel gemme, extrait à l’état solide, est livré au commerce en blocs ou

après avoir été concassé ou pulvérisé. Lorsque ce sel n’est pas très pur,

on le dissout dans l’eau, et on le fait cristalliser en évaporant la dissolu-

tion par des procédés qui seront décrits plus loin.

L’exploitation du sel gemme par dissolution se fait par deux procédés.

Dans le premier, on divise l’intérieur de la mine en un certain nombre de

compartiments ou chambres de dissolution, dans lesquelles on fait arri-

ver des eaux douces qui dissolvent le sel
;
lorsqu’elles sont saturées, on

enlève ces eaux au moyen d’un siphon, et on les soumet à l’évaporation.

Dans le second procédé, on atteint le gîte salifère avec un trou de

sonde d’assez forte dimension, dans lequel on installe une pompe éléva-

toire à piston creux; on amène des eaux douces dans le trou; ces eaux

dissolvant du sel deviennent de plus en plus denses, tombent au fond du

trou, d’où on les enlève au moyen de la pompe, pour les évaporer ensuite.

II. ExpJoiialîon «Ses sources salées.

Les sources salées résultent de la dissolution du sel, provenant soit des
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bancs de sel gemme, soit d’argiles ou d’autres terrains qui en sont plus

ou moins imprégnés.

Ces sources se trouvent ordinairement dans les marnes bigarrées, le

grès bigarré, et quelquefois dans le lias. Elles sont inexploitables quand

elles contiennent moins de 3 pour 100 de sel; leur maximum de richesse

est de 22 à 23 pour 100 de sel, ce qui correspond à peu près à une satu-

ration complète.

Eu général, les puits et les sources d’eau salée donnent des eaux trop

pauvres pour qu’on puisse les évaporer immédiatement par l’action de la

chaleur
;
cette évaporation entraînerait à trop de frais de combustible.

On commence par évaporer les eaux à l’air libre et à la température

ordinaire dans des appareils appelés bâtiments de graduation
,
qui sont

disposés de manière à offrir une vaste surface d’évaporation (pl. XX,

fig. 9 et 10).

Les bâtiments de graduation sont de vastes hangars, dans lesquels on

entasse des fagots d’épines de manière à former un parallélipipède rectan-

gle. L’eau salée arrive au sommet des bâtiments de graduation dans des

canaux qui communiquent avec des rigoles portant des échancrures laté-

rales qui déversent l’eau sur les fagots; l’eau en tombant se divise en

gouttelettes et par suite s’évapore rapidement : le bâtiment est recouvert

d’un toit qui le préserve de la pluie
;
on change à volonté la distribution

des eaux, suivant la direction du vent, qui exerce une grande influence

sur la rapidité de l’évaporation.

Les bâtiments de graduation sont ordinairement divisés en deux sec-

tions. La première reçoit les eaux venant directement de la source; la

seconde, les eaux qui ont déjà circulé sur les fagots.

Des pompes mises en mouvement par des roues hydrauliques élèvent

l’eau des réservoirs inférieurs et la portent dans les conduits qui la déver-

sent sur les fagots.

Nous indiquerons ici la quantité de sel contenue dans une eau salée

qui passe à six reprises différentes sur les fagots
;
on verra que cette eau

éprouve une concentration assez rapide :

À mesure que l’eau se concentre, il se dépose sur les fagots du sulfate

de chaux mélangé ordinairement de carbonate de chaux et d’oxyde de

fer
;
ces dépôts sont enlevés de temps en temps.

Lorsque l’eau est arrivée à une concentration qui correspond environ à

l
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15 ou 20 pour 100 de sel, ou termine l’évaporation dans les chau-

dières.

Ce travail se compose de deux opérations distinctes, le schlotage et le

scdinagc\

L’eau concentrée qui sort des bâtiments de graduation est introduite

dans la chaudière à schloter et soumise à une vive ébullition. Il se forme

bientôt un abondant dépôt que l’on nomme schlot ; ce dépôt est un sul-

fate double de soude et de chaux.

Le schlot est enlevé avec de grands râbles
;
au bout d’un certain temps

l’eau commence à satiner, c’est-à-dire que le sel se dépose. Le schlotage

et le salinage peuvent donc s’opérer dans la même chaudière.

On pousse le feu plus ou moins rapidement, suivant que l’on veut obte-

nir le sel en cristaux plus ou moins fins.

Le salinage peut durer plusieurs jours; on l’arrête lorsque le sel qui se

dépose devient impur
;
on enlève alors les eaux mères et on les remplace

par une nouvelle eau à évaporer.

Les eaux mères contiennent ordinairement des chlorures de magné-

sium et de sodium, du sulfate de magnésie, de l’iodure et du bromure

de magnésium.

III. Exploitation des eaux de mers.

Nous avons donné à l’article EauXà composition des eaux des principales

mers : nous rappellerons que les eaux qui baignent les côtes de France

contiennent 2,5 pour 100 de sel marin et de petites quantités d’autres sels,

tels que des sels de potasse, du chlorure de magnésium, du sulfate de

magnésie, des carbonates de chaux et de magnésie, du sulfate de chaux,

des traces d’iodures et de bromures.

Marais salants de VOuest.

Dans les marais salants de l’Ouest, l’eau est introduite pendant la haute

mer, au moyen de vannes de bois
,
dans un premier réservoir nommé jas

dont la profondeur varie de 0 ni ,60 à 2 mètres. L’eau dépose dans le jas les

matières étrangères qu’elle tenait en suspension
;
de là elle est conduite,

par un canal souterrain appelé gourmas
,
dans une série de bassins que

l’on nomme couches
, et qui ont de 0™,25 à 0m ,45 de profondeur.

L’eau passe des couches dans une rigole fort longue, appelée mort, qui

fait le tour du marais
;
elle est ainsi amenée dans de nouveaux bassins

que l’on nomme tables. Enfin, en sortant des tables, l’eau arrive dans

le dernier bassin, appelé muant
,
qui la distribue, au moyen de petites

rigoles, dans les aires ou œillets où le sel se dépose.

Quand la saison est favorable, l’eau arrive très concentrée dans les aires

et commence à y saliner ; on récolte généralement le sel tous les jours;

les eaux mères sont rejetées quand elles deviennent trop concentrées. Le
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sel est d’abord recueilli en petits tas sur le bord des œillets; on en fait

ensuite des tas plus considérables que l’on abandonne à eux-mêmes pen-

dant quelque temps
;
le sel s’égoutte et sc purifie ainsi en se séparant

des sels déliquescents. On réunit ensuite tous les tas et l’on forme de

grands amas qui portent le nom de mulots .

On recouvre les mulots d’une couche de terre glaise et l’on conserve

ainsi le sel jusqu’au moment de la vente : le sel en mulots continue à

abandonner des sels déliquescents, qui s’écoulent par de petits canaux

ménagés dans la masse des mulots.

L’emplacement, l’exposition, la nature du terrain, sont d’une grande

importance pour l’établissement d’un marais salant. Le terrain doit être

uni, sans pente appréciable, et de nature glaiseuse.

Une partie du sel obtenu dans les marais salants n’est livrée à la con-

sommation qu 'après avoir été lavée et souvent même soumise à un raffi-

nage complet. Pour raffiner le sel, on le dissout dans l’eau
;
on précipite

au moyen de la chaux la magnésie qui s’y trouve à l’état de chlorure ou

de sulfate
;
on filtre la liqueur dans des vases dont les fonds sont percés

et recouverts de nattes, et l’on évapore la dissolution dans des chaudières

jusqu’à ce qu’elle cristallise.

L’eau des marais salants présente souvent une couleur rouge foncée

due à la présence de globules microscopiques qui sont de véritables infu-

soires. (M. Payen
;
MM. Dunal et Joly.)

Salines du Midi.

11 existe sur les bords de la Méditerranée, dans le Languedoc et dans la

Pi•ovence, un grand nombre de marais salants d’où l’on retire du sel

blanc. Non seulement les eaux de la mer, mais aussi celle de plusieurs

étangs salés, tels que ceux de Berre et de Lavalduc, servent à la fabri-

cation du sel. Les eaux de Berre présentent à peu près la composition

de l’eau de mer
;
celles de Lavalduc sont remarquables par leur forte

salure et marquent de 15 à 16° à l’aréomètre : les salines de Rassüen, du

plan d’Aren et de Citis, qui fournissent à l’industrie plusieurs centaines

de milliers de quintaux métriques de sel blanc, sont alimentées par les

eaux de Lavalduc.

Le procédé d’extraction du sel contenu dans ces eaux est absolument

le même que celui qu’on suit pour l’évaporation des eaux de la mer;

mais comme les eaux de Lavalduc sont très concentrées, elles exigent

beaucoup moins de surface d’évaporation pour être amenées à cristalli-

sation.

L’eau salée est introduite par des pentes naturelles ou à l’aide de

machines à vapeur dans de vastes réservoirs d’un mètre environ de pro-

fondeur sur une demi-hectare de superficie. Elle se concentre dans ces
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cliauffoirs et y dépose des cristaux de sulfate de chaux. Lorsqu'elle com-

mence à abandonner du sel marin, on la fait écouler par des canaux dans

d’autres réservoirs un peu moins grands. L’eau dépose du sel lorsque sa

densité aréométrique est de 25° environ
:
jusqu’à 27 ou 28°, le sel qui se

dépose est très pur
;
on lui donne le nom de sel de pièces maîtresses. Il se

présente sous la forme de cubes d’une grande blancheur, transparents,

compactes, sonores et sans cavités intérieures. Le plus souvent on ne retire

pas ce sel des pièces, et l’on continue l’évaporation jusqu’à ce que les

eaux refusent de fournir du sel, ce qui arrive lorsqu’elles marquent 32°

environ à l’aréomètre. On fait alors écouler les eaux mères
;
on enlève le

sel avec précaution pour qu’il ne se mêle pas à la terre et aux dépôts

organiques du sol, on le met en tas qu’on laisse se ressuyer et qu’on trans-

porte ensuite dans les magasins. Tantôt ces magasins ou ces amas de sel,

dont le poids s’élève à plusieurs milliers de quintaux, sont construits en

plein air
;
tantôt ils sont adossés à des murailles et recouverts de briques.

Le sel exposé à l’air se purifie en abandonnant des sels déliquescents
;

mais il éprouve en même temps une perte qui peut aller jusqu’à 2 ou

3 pour 100.

Traitement des eaux mères des marais salants.

Plusieurs chimistes, et notamment Schéele en 1785 et Grenu en 179à,

avaient constaté qu’en refroidissant une dissolution contenant du sulfate

de magnésie et du sel marin
,

ii se produit des cristaux de sulfate de

soude, tandis que l’eau mère retient du chlorure de magnésium. Ils

avaient aussi reconnu que les eaux mères des sources salées, abandon-

nées à l’action du froid pendant l’hiver, laissent déposer une grande

quantité de sulfate de soude, dont la production est due à la décomposi-

tion réciproque du sulfate de magnésie et du chlorure de sodium conte-

nus dans ces eaux. On savait aussi depuis longtemps que pendant l’été,

après la récolte du sel marin, les eaux mères des marais salants aban-

donnent quelquefois des cristaux de sulfate de magnésie, tandis que

pendant l’hiver il s’en dépose un sel particulier connu des sauniers sous

le nom de sel de Glauher (sulfate de soude).

Les observations de Schéele et de Grenn sur la formation du sulfate de

soude avec les eaux de la mer, celles de Wollaston sur la présence des

sels de potasse dans las mêmes eaux, n’avaient amené aucun résultat

important au point de vue industriel. 11 y a dix ans, M. Balard appela de

nouveau l’attention des chimistes et des industriels sur le parti que l’on

pouvait tirer des eaux de la mer; il soumit cette question importante à

de nouvelles études, et, sous sa direction, plusieurs usines se sont for-

mées pour retirer le sulfate de soude et les sels de potasse des eaux mères

des marais salants. Nous allons indiquer les procédés suivis pour l’ex-

traction de ces sels.
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Lorsque le lavage du sel marin est terminé, les eaux mères sont ame-

nées sur des tables nouvelles où elles laissent déposer du sulfate de

magnésie mêlé de sel marin. Ce dernier sel, dont les variations de

température ne modifient pas sensiblement la solubilité, se dépose en

petite quantité pendant le jour, par suite de la concentration des liqueurs

sous rinfluence de la chaleur solaire, tandis que le sulfate de magnésie,

qui est beaucoup plus soluble à chaud qu’à froid, se dépose surtout

pendant la nuit. On recueille le mélange et l’on s’en sert pour produire

du sulfate de soude. Dans ce but, on en fait une dissolution concentrée

qu’on abandonne à l’action du froid pendant l’hiver, sur les tables ou

cristallisoirs ordinaires de la saline. La réaction du sulfate de magnésie

sur le chlorure de sodium, qui commence déjà à 6 ou 7° au-dessus de 0,

donne naissance, à une basse température, à un dépôt abondant de sul-

fate de soude et à une eau mère chargée de chlorure de magnésium,

qu’on fait écouler.

La présence du sel marin diminue considérablement la solubilité du

sulfate de soude, soit dans l’eau ordinaire, soit dans l’eau contenant du

chlorure de magnésium : on peut utiliser cette propriété pour augmenter

le dépôt de sulfate de soude et déterminer plus sûrement la cristallisation

de ce sel. (M. Balard.)

Le principe de la fabrication du sulfate de soude avec les eaux mères

des marais salants consiste, comme on le voit, à extraire le sulfate de

magnésie des eaux mères, puis à former, avec ce sel et un excès de sel

marin, du sulfate de soude et du chlorure de magnésium qui reste en

dissolution.

La dessiccation du sulfate de soude retiré des eaux mères des marais

salants s’opère dans un four double, dont la première partie est destinée

à la fabrication de la soude, et dont la seconde reçoit les cristaux de sul-

fate qu’on dessèche avec la chaleur perdue du premier four. Pour éviter

que le sulfate, en éprouvant la fusion aqueuse, ne s’infiltre dans la sole

du four, on a soin de la recouvrir d’une couche de sulfate de soude

anhydre sur lequel on place le sulfate hydraté.

L’extraction directe du sulfate de soude des eaux de mer peut avoir

lieu pendant l’hiver, sans qu’on ait préalablement retiré le sel marin de

ces eaux; mais ce dernier mode de fabrication se trouve soumis à des

conditions de température qui ne se présentent pas toujours dans les

contrées méridionales; l’opération ne peut donner de bons résultats

qu’autant que le thermomètre descend à plusieurs degrés au-dessous de

zéro.

Lorsque les eaux de la mer, concentrées à la manière ordinaire pen-

dant l’été, ont déposé une partie du sel marin qu’elles contiennent, en
les conserve dans de vastes réservoirs ou bassins présentant moins de

surface, mais beaucoup plus de profondeur que ceux dans lesquels se fait
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la cristallisation du sel marin, afin ([ue les eaux pluviales les affaiblissent

le moins possible
;
ces réservoirs sont construits dans des terrains argi-

leux
;
ils communiquent avec des pièces maîtresses où l’on fait écouler

les eaux mères pendant l’hiver, en ayant soin que ces eaux n’y occupent

qu’une profondeur de quelques décimètres, afin qu’elles se mettent plus

facilement en équilibre de température avec l’atmosphère. La cristalli-

sation du sulfate de soude commence à devenir abondante, lorsque les

eaux marquent ‘26 ou 27° à Faréomètre, et que la température ne dépasse

pas— 3 à— ù°.

Extraction des sels de potasse des eaux mères des marais salants.

Les eaux mères, qui ont déposé d’abord du sel marin, puis du sulfate

de magnésie, sont évaporées de nouveau par la seule action de la chaleur

solaire. Elles laissent cristalliser alors un mélange saliu, consistant prin-

cipalement en sulfate double de potasse et de magnésie
: (K0,S0 3

)

,

(MgO,SQ 3),6HO.— Une saline de 200 hectares a fourni 200000 kilogram-

mes de sel double représentant 90 000 kilogrammes de sulfate dépotasse

pur. (M. Balard.)

Ue sel double peut être employé directement à la fabrication de l’alun.

Il suffit en effet de le mêler avec du sulfate d’alumine pour qu’il fournisse

de l’alun ne contenant pas sensiblement de fer. On transforme facilement

en carbonate de potasse l’alcali contenu dans le sulfate de potasse et de

magnésie, par une méthode analogue à celle que l’on emploie pour fabri-

quer la soude artificielle .avec le sulfate de soude.

Les eaux mères marquant 36° à l’aréomètre, soumises à une nouvelle

évaporation, laissent déposer un chlorure double de magnésium et de

potassium; ce sel, redissous dans l’eau, se dédouble, pendant l’évapora-

tion à chaud, en chlorure de potassium qui se dépose et en chlorure de

magnésium qui reste dans les eaux mères.

Si la production du sulfate de soude au moyen des eaux mères des

marais salants présentait un jour assez d’importance pour qu’on cessât de

fabriquer ce sel avec le sel marin et l’acide sulfurique, le prix de l’acide

chlorhydrique augmenterait considérablement : on pourrait alors se ser-

vir du résidu des eaux mères pour taire de l’acide chlorhydrique. En

effet, ce résidu contient du chlorhydrate de magnésie
;
en le soumettant à

l’action de la chaleur il se décompose en produisant de l’acide chlorhy-

drique et de la magnésie. (Pelouze.)

Les résultats numériques qui suivent permettront d’apprécier l’impor-

tance de l’exploitation industrielle des eaux de mer.

Dans une seule saline dont la surface d’évaporation est de 200 hectares

et qui fournit environ 20 millions de kilogrammes de sel marin, il doit

se concentrer 2 500 000 kilogrammes de sulfate de soude. On en retire
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plus du quart, c’est-à-dire plus de 600 000 kilogrammes. La même saline

peut fournir 180 000 kilogrammes de sulfate de potasse pur. La potasse

que la France consomme à l’état de divers sels, évaluée en sulfate de

potasse, atteint le chiffre de 5 millions de kilogrammes environ
;
pour

obtenir cette quantité de potasse, il suffirait donc de consacrer à l’éva-

poration de l’eau de la mer 5 ou 6000 hectares au plus.

Lorsque le sulfate de soude naturel suffira à la consommation de ce

sel en France, il se produira en même temps une quantité de sel de

potasse quatre fois plus grande que celle qui est employée dans l’in-

dustrie.

Des 23 millions de kilogrammes de soufre qui sont importés annuel-

lement en France, 13 millions de kilogrammes sont employés à trans-

former le sel marin en sulfate qui sert ensuite à fabriquer la soude.

On trouverait donc dans la fabrication nouvelle du sulfate de soude le

moyen de diminuer de moitié l’importation du soufre; et la France, qui

tire ses potasses de l’étranger, pourrait à son tour les exporter.

(M. Balard.)

Extraction du sel par la cjelée.

Dans les pays froids, où l’on ne peut employer la méthode des marais

salants, on extrait le sel en exposant l’eau de mer à une température très

basse. L’eau se divise en deux parties : l’une se solidifie d’abord, c’est de

l’eau presque pure, tandis que l’autre reste liquide et retient en dissolu-

tion tous les sels solubles
;
en enlevant de temps en temps les glaçons qui

se sont formés, ôn finit par obtenir une eau très chargée de sel que l’on

évapore ensuite dans des chaudières.

Le sel obtenu par cette méthode est impur. Ainsi le sel d’Oustkout

contient sur 100 parties :

Sel marin 74,85

Sulfate de soude 15,20

Chlorure d’aluminium 1,17

Chlorure de calcium 5,21

Chlorure de magnésium. ..... 3,57

100,00

(M. ÏIlss.)

On pourrait préparer des sels beaucoup plus purs en traitant les eaux

de la mer par de la chaux avant de les soumettre à l’action du froid
;
on

précipiterait ainsi la magnésie et l’alumine, et l’on éviterait en grande

partie la production du sulfate de soude.

lisages du chlorure de sodium.

Les usages du sel marin sont nombreux. Ce s
t
el serf à la préparation
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delà soude artificielle et du sulfate de soude; il est employé, comme nous

l’avons dit, dans le vernissage des poteries. Il sert à préparer l’acide

chlorhydrique. On l’emploie aussi dans la fabrication des chlorures déco-

lorants pour produire du chlore. L’économie domestique et l’agriculture

en consomment de grandes quantités.

BROMURE DE SODIUM. NaBr.

On prépare ce sel comme le bromure de potassium, avec lequel il

présente beaucoup d’analogie. Lorsqu’il cristallise au-dessus de 20°, il

donne des cristaux cubiques qui sont anhydres
;
mais, à une basse tem-

pérature, il peut cristalliser en tables hexagonales qui contiennent h équi-

valents d’eau. (M. Mitscherlich.)

10DURE DE SODIUM. Nat.

Ce corps se trouve dans les eaux mères des soudes de varech : on peut

le préparer en dissolvant de l’iode dans une dissolution concentrée de

soude; on évapore la liqueur, et l’on calcine légèrement le résidu pour

décomposer l’iodate qui s’est formé.

Lorsque l’iodure de sodium cristallise à la température de 20° et au-

dessus, ses cristaux sont cubiques et anhydres
;
mais à une basse tempé-

rature il se dépose, comme le bromure de sodium, en tables hexagonales

contenante équivalents d’eau.

L’iodure de sodium est déliquescent; 100 parties d’eau à \h° dissol-

vent 173 parties de ce sel. Il est soluble dans l’alcool. Lorsqu’on le

chauffe, il entre d’abord en fusion
;
à une température plus élevée, il se

volatilise en dégageant une certaine quantité d’iode. 11 peut, comme l’io-

dure de potassium, dissoudre facilement l’iode.

FLUORURE DE SODIUM. Na Kl.

Ce corps est blanc et cristallise en cubes qui sont anhydres. Il est peu

soluble dans l’eau; il exige environ 25 parties d’eau pour se dissoudre :

sa solubilité n’augmente pas sensiblement avec la température
;

sa

dissolution attaque le verre. Le fluorure de sodium est insoluble dans

l’alcool.

11 dissout facilement le silice par voie de fusion, et peut se combiner

avec 1 équivalent d’acide fluorhydrique pour former un fluorhydrate de

fluorure de sodium, cristallisant en rhomboèdres.

On obtient le fluorure de sodium en saturant l’acide fluorhydrique par

du carbonate de soude pur.
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CYANURE DE SODIUM. NaCy.

Ce corps présente une grande analogie avec le cyanure de potassium
;

on le prépare par la même méthode; il est très soluble dans l’eau, inso-

luble dans l’alcool, et cristallise difficilement.

SU1FBH.ES B35 SODIUM.

Les sulfures de sodium correspondent, par leurs propriétés et leur

mode de préparation, aux sulfures de potassium.

MONOSULFURE DE SODIUM. NaS.

Na 287,17 58,94

S 200,00 41, 06

487,17 100,00

Le monosulfure de sodium cristallise en gros prismes incolores; sa

réaction est fortement alcaline
;
sa saveur est à la fois caustique et sulfu-

reuse. Il contient 9 équivalents d’eau de cristallisation, et produit un

abaissement considérable de température en se dissolvant dans l’eau. Il

est soluble dans l’alcool.

Le monosulfure de sodium se prépare avec facilité
;
sa dissolution, qui

est incolore, se conserve longtemps sans altération sensible: on doit donc

I

le considérer comme un réactif précieux, qu’on peut substituer avec

avantage aux autres sulfures solubles.

On prépare le monosulfure de sodium en recevant dans de la soude

marquant 36° à l’aréomètre de Baumé (lessive des savonniers) un courant

d’acide sulfhydrique produit par l’action de l’acide chlorhydrique étendu

rie 3 parties d’eau sur les sulfures de baryum ou de strontium. Ces sul-

fures s’obtiennent en chauffant le sulfate de baryte ou de strontiane

avec du charbon.

Le tube qui amène le gaz dans la soude doit être d’un très large

diamètre, afin que les cristaux de sulfure ne l’obstruent pas.

L’hydrogène sulfuré est absorbé complètement, quelle que soit la rapi-

dité avec laquelle il arrive dans la dissolution alcaline. 2 litres de lessive

des savonniers exigent deux ou trois heures pour arriver à une saturation

complète. La liqueur ne tarde pas alors à se prendre en une masse cris-

talline qu’on égoutte et qu’on fait ensuite redissoudre à chaud.

On obtient par le refroidissement de cette dissolution de beaux cris-

taux de sulfure de sodium pur.
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AZOTATE DE SOUDE. NaO,Az05
.

Na0 387,17 36,81

AzO 5 675,00 63,19

1062,17 100,00

On donne souvent à l’azotate de soude le nom de mitre cubique ou qua-

drangulaire. Ce sel est incolore, et cristallise en rhomboèdres qui se

rapprochent beaucoup du cube; ses cristaux sont anhydres. Lorsqu’on

soumet l’azotate de soude à l’action de la chaleur, il se décompose

d’abord en azotite, et se transforme ensuite en soude anhydre.

La solubilité de ce sel a été déterminée à diverses températures :

100 parties d’eau à — G
1

' dissolvent 63,1 d’azotate de soude.

— à 0° — 80,0 —
— à + 10" — 22,7 —
— à -f-

16" — 55,0 —
— à -f 119° — 218,5 —

(
M. Marx. )

Ces résultats singuliers demanderaient à être vérifiés. On voit que ce sel

serait plus soluble à la température de 0° qu’à la température ordinaire.

L’azotate de soude est très peu soluble dans l’alcool.

L’azotate de soude est hygroscopique
;
aussi n’a-t-on jamais pu le faire

entrer dans la confection de la poudre.

État naturel.

L’azotate de soude existe dans la nature. On le trouve eu abondance

au Pérou, où il est disséminé dans une argile presque à fleur du sol; il

forme ainsi une couche mince, mais d’une étendue très considérable (plus

de 100 lieues carrées).

L’azotate de soude du Pérou n’est pas pur
;

il est mêlé avec d’autres

sels de soude
;

il présente la composition suivante :

Azotate de soude 6Zi,98

Sulfate de soude 3,00

Chlorure de sodium 28,69

Iodure de sodium 0,63

Marne mélangée 2,70

100,00

(M. Uayes.)

Le gisement de nitrate de soude du Pérou est activement exploité

depuis plusieurs années.

Usages.

L’azotate de soude est employé dans la fabrication de l’acide azotique :

cet acide se prépare, comme on le sait, en décomposant l’azotate de soude
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par l’acide sulfurique. Ce sel donne, à poids égal, plus d’acide azotique

que l’azotate de potasse, car l’équivalent de la soude est plus léger que

celui de la potasse.

M. Kuhlmann a proposé l’emploi de l’azotate de soude dans l’agricul-

ture comme engrais.

Ce sel sert aussi à la fabrication de l’azotate de potasse. (Voy. Nitre.)

Une poudre formée de 5 parties d’azotate de soude, 1 partie de soufre

et 5 parties de charbon, brûle avec une belle flamme d’un jaune orangé;

on l’emploie dans les feux d’artifice.

SULFATE DF. SOUDE. NaO,S03
,l OllO.

XaO 387,17 /i3,6/i

SO3 500,00 56, 3U)

887,17 100,00

Le sulfate de soude, appelé quelquefois sel de Glauber
,
est incolore, et

d’une saveur fraîche et amère; il cristallise en grands prismes à quatre

pans terminés par des sommets dièdres, qui contiennent une quantité

d’eau représentée par 10 équivalents, ou par 50 pour 100 de leur

poids.

Ce sel, exposé à l’air, s’effleurit
;
lorsqu’on le soumet à l’action de la

chaleur, il fond d’abord dans son eau de cristallisation, et présente en-

suite le phénomène de la fusion ignée.

Il est indécomposable par la chaleur.

La solubilité du sulfate de soude a été déterminée à diverses tempé-

ratures :

100 parties d’eau à 0° dissolvent 5,02 de sulfate de soude anhydre.

— à 17°,91 16,73 _
— à 30°, 75 — Z|3,05 —
— à 32", 7 — 50,65 —
— à 33",

9

50, 0/i —
— à 50 °,

k

— 56,82 —
— à 1 03", 1 Z|2,65 —

(
fîA y-Lussac.

;

La solubilité du sulfate de soude augmente, comme on le voit, avec la

température jusqu’à 32°, 7, et, à partir de ce point, elle diminue jusqu’à

103°, 1 ;
c’est à cette température que la dissolution saturée de sulfate de

soude entre en ébullition.

Les cristaux de sulfate de soude qui se déposent à la température ordi-

naire contiennent, comme nous l’avons dit précédemment, 10 équivalents
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d’eau; mais ceux qui prennent naissance dans une liqueur dont la tem-

pérature dépasse 33° sont anhydres.

Si 1 on introduit une dissolution de sulfate de soude saturée à 33° dans
un tube de verre effilé, et qu’on lasse bouillir cette dissolution afin de

chasser la petite quantité d’air qui reste dans le tube, puis que l’on ferme
à la lampe l’extrémité effilée du tube lorsque la liqueur est en ébullition,

la dissolution qui se trouve renfermée dans le tube à l’abri du contact de
1 air ne cristallise pas par le refroidissement; on peut même agiter le

liquide sans déterminer la cristallisation
;
mais si l’on casse la pointe du

tube, le sulfate de soude se dépose aussitôt. Au moment de la cristallisa-

tion, la liqueur s’échauffe sensiblement, et le sulfate de soude qui cristal-

lise est souvent anhydre.

Ce phénomène dépend plutôt de la présence de l’air atmosphérique

que de la pression : on empêche, en effet, la dissolution de sulfate de

soude saturée à 33° de cristalliser, quand on la recouvre d’une couche
d’huile ou d’essence de térébenthine qui la préserve du contact de l’air

;

mais dès qu’on enlève l’huile, ou qu’on agite la liqueur avec une ba-

guette, elle se prend en une masse cristalline. (Gay-Lussac.)

Les dissolutions de sulfate de soude se maintiennent à l’état de sur-

saturation, même quand elles ne sont pas renfermées dans des tubes

scellés à la lampe
;

il suffit qu’en se refroidissant elles soient en contact

avec un volume d’air limité. Ainsi les dissolutions de sulfate de soude

restent sursaturées quand on ferme les fioles qui les contiennent avec un
bouchon de liège, ou qu’on les recouvre avec une capsule renversée

;
il

en est de même quand on laisse refroidir les dissolutions dans des cap-

sules placées sous des cloches dont la capacité ne dépasse pas 5 ou

6 litres
;
ces cloches sont simplement posées sur une table, de sorte que

l’air peut pénétrer dans leur intérieur, mais il ne s’y renouvelle que

difficilement. L’état hygrométrique de l’air n’exerce aucune influence sur

le phénomène de la sursaturation, qui se maintient quand on place sous

la cloche un vase plein d’eau ou d’une matière desséchante, comme le

chlorure de calcium. Une dissolution sursaturée de sulfate de soude reste

longtemps sans cristalliser dans un tube ouvert d’un diamètre un peu

faible, lorsque la température extérieure n’est pas très basse.

Nous avons dit précédemment qu’une dissolution sursaturée de sulfate

de soude se prend en masse quand on la touche avec une baguette de

verre, de cuivre, de zinc, de fer ou de tout autre corps qui n’agisse pas

chimiquement sur elle; mais une baguette chauffée à è0° ne détermine

plus la cristallisation
;

il en est de même des fragments de verre ou de

métal qu’on introduit dans la dissolution chaude et qu’on y laisse après

qu’elle s’est refroidie. Une baguette chauffée, puis refroidie dans un

volume d’air limité, ne recouvre pas la propriété de déterminer la

cristallisation
: pour le prouver, il suffit de chauffer une baguette et de
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l’introduire dans un flacon que l’on ferme avec un bouchon fixé à la

baguette; lorsqu’elle est froide, on la porte rapidement sur une fiole

contenant une dissolution sursaturée, et on la fait descendre jusqu’au

contact du liquide
;

la cristallisation n’a pas lieu
,
mais elle s’opère

instantanément lorsqu’on a exposé la baguette pendant quelques instants

à l’air libre avant de l’introduire dans la fiole. Les baguettes mouillées

dans l’eau froide perdent la propriété de déterminer la cristallisation et

la recouvrent quand on les laisse sécher à l’air libre.

Si l’on ferme une fiole contenant une dissolution saturée avec un

bouchon traversé par deux tubes recourbés, et qu’on fasse arriver de

l’eau sous forme de jet par l’un des tubes en aspirant par 1 autre, la

cristallisation ne s’opère pas; mais si l’on fait la même expérience avec

de l’alcool froid, la dissolution se prend en masse. L’alcool chauffé a

ùü° ne produit d’abord aucun effet; au bout de quelques jours il s’em-

pare d’une certaine quantité d’eau et détermine une abondante cristalli-

sation d’un hydrate Na0,S0 3,7H0 dont nous parlerons plus loin.

L’air atmosphérique que l’on fait passer à travers une dissolution

sursaturée de sulfate de soude produit la cristallisation de toute la

masse, pourvu qu’on le prenne dans l’état où il se trouve dans 1 atmos-

phère
;

l’air quia traversé des tubes desséchants, des tubes contenant

de la ponce humectée d’eau pure, ou même une série de flacons vides ou

un tube rempli de coton
,
a complètement perdu la propriété de déter-

miner la cristallisation.

La cause de ces phénomènes singuliers est complètement inconnue.

L’électricité ne paraîtjouer aucun rôle dans les actions de ce genre; quand

on fait passer un courant électrique dans une dissolution sursaturée de

sulfate de soude, on voit se dégager des bulles de gaz provenant de la

décomposition de l’eau et la cristallisation ne s’opère pas. De plus, la

sursaturation ne peut pas être attribuée à la présence de l’électricité libre

dans la dissolution, car cet état se maintient quand on fait communiquer

la dissolution avec le sol au moyen de fils de platine.

Les dissolutions sursaturées de sulfate de soude laissent déposer, à la

température de 6° ou 7°, des cristaux transparents d’un hydrate particu-

lier Na0,S0 3,7ll0, qui se redissolvent peu à peu lorsque la température

s’élève à 20° et que l’on agite la dissolution. On peut préparer facile-

ment cet hydrate au moyen de l’alcool, comme nous l’avons dit plus

haut. Il présente la propriété de devenir rapidement opaque quand on le

touche avec une baguette ou qu’on le laisse au contact de l’air pendant

quelques instants.

L’eau mère des cristaux de l’hydrate NaO,SG 3,7HO est toujours a l’état

de dissolution sursaturée; en effet, quand on la touche avec une baguette

ou qu’on la verse dans une capsule, elle se prend en une masse de cris-

taux qui présente la composition de l’hydrate ordinaire NaO,SO 3,10lIO.
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Cette eau mère retient des quantités de sel qui sont sensiblement con-
stantes pour la même température, quelles que soient les proportions

d’eau et de sulfate de soude employées pour préparer les dissolutions
;

de sorte que le sulfate de soude à l’état de dissolution sursaturée paraît

avoir une solubilité qui lui est propre et qui est bien plus grande que
celle du sulfate dans son état ordinaire. Voici un tableau comparatif de
la solubilité de ces deux sels :

*m
w
S
H

eu

y

QUANTITES DE

sur 100 p;

SEL ANHYDRE
irties d’eau.

]

i

TEMPÉRATURES.

QUANTITÉS DE SEL ANHYDRE
sur 100 parties d’eau.

DISSOLUTION

saturée.

DISSOLUTION

sursaturée.

DISSOLUTION

saturée.

DISSOLUTION

sursaturée.

0° 5,02 19,62

1

17° 15.60 39,99
10 9,30 30,49 18 16,80 41,63
13 11,20 34,27 19 18,10 43,35

1 16 14,30 38.73 20 19,50 44,73
1 -

(
M. II. Loewel.

)

Le sulfate de soude, en se dissolvant dans l’eau, et surtout dans l’acide

chlorhydrique, produit un froid considérable. On peut, avec un pareil

mélange, obtenir de la glace à peu de frais. Les proportions qu’on doit

préférer sont les suivantes :

Sulfate de soude. 1500 gr.

Acide chlorhydrique 1200

L’opération se fait dans un appareil spécial qu’on a nommé glacière

des familles. Un cylindre creux de métal reçoit le mélange réfrigérant.

Ce cylindre est entouré d’une enveloppe à double fond, contenant de

l’eau qui se transforme pendant l’opération en une masse de glace
;
on

fait plonger, en outre, dans le mélange réfrigérant, une boîte métallique

pleine d’eau qui se convertit aussi en glace. Ce n’est qu’après plusieurs

opérations successives que l’on obtient quelques kilogrammes de glace.

On estime que la glace préparée par ce moyen revient à 4 0 centimes

environ le kilogramme.

État naturel. — Préparation.

Le sulfate de soude anhydre se rencontre quelquefois dans la nature;

on lui a donné le nom de thenardile.

Ce sel existe, en même temps que le chlorure de sodium, dans cer-

taines eaux de sources, et se dépose par l’évaporation à l’état de sulfate

double de soude et de chaux. Dans les salines, on donne à ce dépôt le

nom de schlot.
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Le sclilot traité par l’eau est décomposé en sulfate de chaux, qui est peu
soluble, et en sulfate de soude, qui reste dans l’eau et peut cristalliser.

On prépare ordinairement le sulfate de soude en décomposant le sel

marin par l’acide sulfurique :

NaCl -f S03,H0 = NaO,S03
-f HCI.

La décomposition du sel marin par l’acide sulfurique s'opère en grand
dans des cylindres de fonte qui communiquent avec une série de bon-
bonnes contenant de l’eau destinée à condenser l’acide chlorhydrique.

Les premières bonbonnes s’échauffent beaucoup et doivent plonger
dans de l’eau qui se renouvelle lentement (pl. XI, fig. 1 et 2).

On met dans chaque cylindre 80 kilogrammes de sel marin (1) el

kilogrammes d acide sulfurique à 64°. On verse l’acide par un enton-
noir H, à douille recourbée (pl. XI, fig. h). Dans quelques usines on a
donné a ces cylindres des dimensions qui permettent de décomposer à la

fois 200 kilogrammes de sel marin.

Dans la plupart des fabriques montées sur une grande échelle, la

îéaction de l acide sulfurique sur le sel marin s’opère dans un four a
réverbère, et souvent même on fait dans le même four la soude brute el

le sulfate de soude. Dans ce cas le four est double, et la sole est divisée
en deux compartiments elliptiques. La première partie de la sole est

destinée à la fabrication de la soude, la seconde au sulfate de soude.
La sole qui sert à la production du sulfate de soude est de grès, celle

qui est destinée à la soude est construite en briques.

Dans ce mode de fabrication, les vapeurs acides et les produits de la

combustion se trouvent mélangés
;
l’acide chlorhydrique est alors difficile

à condenser, il se dégage en partie dans l’atmosphère et devient nuisible
à la végétation. Pour retenir l’acide chlorhydrique, on fait circuler les

vapeurs dans une série de longs conduits de maçonnerie, contenant de
l eau ou du carbonate de chaux. Dans les fabriques établies sur des ter-

rains calcaires, ces conduits sont creusés dans le sol.

La décomposition du sulfate de soude dans les fours a reçu de récentes
améliorations sous le double rapport de la salubrité de l’opération et de
la production de l’acide chlorhydrique (pl. XXI, fig. 1 et 2).

La décomposition du sel se fait dans des fours à réverbère dont l'inté-

rieur est divisé en deux compartiments séparés par une cloison de
maçonnerie

;
les deux parties du four peuvent être mises à volonté en

(1) D’après les anciens règlements de l’administration des douanes, le sel marin
qui sert a la fabrication du sulfate de soude était mêlé à 17 pour 100 de sulfate

de soude, 1/2 pour 100 de charbon de bois, et 1/Zi pour 100 de goudron. Aujour-
d hui le sel employé dans l’industrie est soumis à un droit de 10 francs par 100 ki-

logrammes
, comme le sel destiné aux usages domestiques; le sel employé dans

I industrie n’est donc plus mélangé à des corps étrangers.

II. 12
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communication par une ouverture munie d’un registre et pratiquée dans

la cloison. Dans le compartiment le plus éloigné du feu se loge une

chaudière épaisse de plomb où se fait la décomposition du sel, et l’acide

chlorhydrique qui se dégage est dirigé dans une série de grandes bon-

bonnes.

La chaudière de plomb est chauffée par les produits de la combustion du

foyer, qui, après avoir traversé le premier compartiment, sont dirigés par

des canaux au-dessous de cette chaudière, et se rendent ensuite dans une

cheminée d’appel en traversant une série de bonbonnes où se condense

la petite quantité d’acide entraînée. Lorsque le mélange d’acide et de sel

qui se trouve dans la chaudière est devenu pâteux, on le porte avec des

pelles creuses dans le compartiment placé près du foyer, au moyen de

l’ouverture qui est restée fermée pendant tout le reste de l’opération. La

décomposition s’achève alors, et le sulfate de soude est calciné au rouge.

Voici la description détaillée du four employé par M. Kulilmann :

A, foyer. B, four de briques réfractaires où le sulfate est calciné au

rouge. C, chaudière de plomb engagée dans la maçonnerie et placée sur

des plaques de fonte
;
cette chaudière peut être également de fonte lorsque

le sulfate n’est pas destiné à la fabrication du verre. D, registre qui est

levé au moment où le sulfate, encore pâteux, est porté, au moyen de

pelles, de la chaudière au four à calciner. E, conduit de maçonnerie ser-

vant au dégagement des vapeurs acides provenant de la décomposition

dans la chaudière. F, trou pratiqué dans la maçonnerie pour recevoir

l’entonnoir au moyen duquel l’acide est introduit dans la chaudière
;
ce

trou peut être pratiqué dans la voûte du four lorsque l’acide s’écoule d’un

réservoir suffisamment élevé. G, carneau vertical servant à conduire la

fumée, mêlée de vapeurs acides, du four à calciner sous la chaudière

et ensuite dans des appareils de condensation en communication avec la

cheminée. HH, prolongements de ces carneaux, formant circulation au-

dessous de la chaudière. 1, porte de plomb ou de fer qu’on enlève pour

remuer le mélange de sel et d’acide
;
cette porte sert aussi à l’enfourne-

ment du sel marin lorsque ce corps n’est pas jeté dans la chaudière au

moyen d’une trappe surmontée d’un entonnoir traversant la voûte du four

dans sa partie supérieure; enfin, c’est par cette porte que se fait le trans-

port, au moyen de pelles, du sulfate encore pâteux dans le four à calci-

ner, lorsque le registre est ouvert. K, porte servant à retourner le sulfate

dans le four à calciner et à le faire tomber dans une cave où il se refroidit,

par une ouverture pratiquée dans la sole du four et habituellement fer-

mée par une plaque de fer.

Par le procédé des cylindres on obtient 125 à 130 parties d’acide

chlorhydrique à 22° pour 100 de sel
;
par le procédé des fours à double

compartiment, en opérant avec lenteur, on condense 105 à 110 d’acide

chlorhydrique pour 100 de sel.
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État naturel.

Le sulfate de soude existe dans les eaux mères des marais salants, d'où

l’on peut le retirer, comme nous l’avons dit en traitant du sel marin.
Il se trouve en efflorescences sur quelques laves du Vésuve

;
il existe sur

les parois de certaines mines
;
on le rencontre en quantité assez considé-

rable dans les eaux de plusieurs lacs de l’Autriche et delà basse Hongrie.

On a trouvé le sulfate de soude à l’état anhydre dans les environs de
Madrid; ce minéral a reçu le nom de tkenardite. (SI. Gasaseca.)

Usages.

Les usages de sulfate de soude sont importants
;
ce sel sert principale-

ment à la fabrication de la soude artificielle et du verre.

Il est employé en médecine comme purgatif.

BISULFATE DE SOUDE. NaO, (S03
)

2,3H0.

NaO 387,17 27,91

2S03 1000,00 72,09

1387,17 100,00

Le bisulfate de soude est très soluble dans l’eau
;

il cristallise en prismes

déliés qui sont légèrement déliquescents
;
sa réaction est fortement acide:

chauffé à une température d’un rouge sombre, il abandonne d’abord son

eau de cristallisation et dégage ensuite de l’acide sulfurique anhydre.

On obtient ce sel en traitant le sulfate de soude anhydre par l’acide

sulfurique monohydraté.

Le bisulfate de soude peut servir à préparer l’acide sulfurique fumant,

et, par suite, l'acide sulfurique anhydre, par la distillation de l’acide

fumant.

SULFITE DE SOUDE. NaO,SO2,10HO.

NaO 387,17 49,18

SO2 400,00 50,82

787,17 100,00

Le sulfite neutre de soude cristallise en prismes obliques qui contien-

nent 10 équivalents d’eau. Lorsqu’on le soumet à l’action de la chaleur,

il se décompose et laisse un résidu de sulfate de soude et de sulfure de
sodium; sa réaction est faiblement alcaline

;
sa saveur est sulfureuse. On

l’obtient en taisant passer un courant d’acide sulfureux dans une disso-

lution de carbonate de soude.
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Il existe un bisulfite de soude, qui a pour formule : Na0,2S02
. Ce sel

se présente en cristaux irréguliers et opaques; sa réaction est acide;

lorsqu’on le chauffe, il décrépite et fond en se décomposant.

Fabrication des sulfites.

Jusque dans ces dernières années, les sulfites n’avaient pas encore

d’usages assez nombreux pour que l’on dût entreprendre de les fabri-

quer sur une grande échelle
;
mais actuellement diverses applications

récentes des sulfites ont rendu nécessaire la préparation industrielle de

ces sels.

On peut obtenir en grand les sulfites de chaux et de soude en faisant

arriver un courant d’acide sulfureux sur de la chaux hydratée ou sur

des cristaux de carbonate de soude humectés
;
la combinaison se fait avec

dégagement de chaleur. L’acide sulfureux est produit par la combustion

du soufre dans un foyer à tirage continu
;
la chaux ou le carbonate de

soude sont placés dans des caisses cloisonnées, et présentent au gaz une

grande surface absorbante. (M. Kuhlmann.)

Cette préparation des sulfites s’adjoint facilement à la fabrication de

l’acide sulfurique; on peut en effet faire entrer dans les chambres de

plomb l’excès d’acide sulfureux entraîné par l’air après la saturation des

alcalis.

lisage des sulfites.

L’emploi des sulfites préparés par un procédé économique peut prendre

un grand développement. Déjà ces sels sont employés sous le nom
(Yantichlore pour enlever aux fils, aux tissus ou à la pâte de papier l’odeur

de chlore qu’ils contractent par le blanchiment. En ajoutant aux vins

blancs, au moment de leur mise en bouteilles, une très petite quantité

de sulfite de soude ou de sulfite de chaux, on empêche ces vins de brunir

à l’air (M. Kuhlmann). Les sulfites peuvent servir aussi dans la fabrication

du sucre de betterave, pour enlever tout germe de fermentation dans

le lavage des sacs et des ustensiles. L’addition des sulfites à la pulpe de

betterave l’empêche de se colorer à l’air, et permet de conserver les sucs

pendant un certain temps sans qu’ils fermentent, lorsque le travail ne

s’exécute pas aveç assez de rapidité.

HYPOSULFITE DE SOUDE. Na0,S202,5H0.

387,17 ........ 39,22

• 600,00 60,78

NaO. .

S202
. .

987,17 100,00
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Ce sel a été découvert en 1802 par Vauquelin
,
dans les résidus de la

fabrication de la soude artificielle.

Il est incolore, inodore, inaltérable à l’air, très soluble dans l’eau et

insoluble dans l’alcool. Il cristallise en grands prismes rhomboïdaux ter-

minés à chacune de leurs extrémités par une face oblique
;

les arêtes

aiguës de ces cristaux sont remplacées par des faces.

Lorsqu’on chauffe l’hyposulfite de soude en vases clos, il éprouve

d’abord la fusion aqueuse, puisil se décompose en pentasulfure de sodium

et en sulfate de soude :

Zi(Na0,S202
)
== 3(Na0,S03

) -f NaS5
.

L’hyposullite de soude dissout très facilement l’oxyde de mercure; la

liqueur devient fortement alcaline; il se forme un sel double qui se

décompose aisément en abandonnant du sulfure de mercure. L’hyposul-

fite de soude dissout également le chlorure d’argent et forme un hypo-

sulfite double de soude et d’oxyde d’argent.

Lorsqu’on traite l’hyposulfite de soude par le chlorure d’or, il se fait

du tétrathionate de soude, du chlorure de sodium et un hyposulfite dou-

ble de soude et de protoxyde d’or. Ce dernier sel est employé aujourd’hui

pour fixer les images daguerriennes; il a pour formule :

(Au20,S202
), 3(Na0,S202),4H0. (MM. Fordos et Gélis.)

Préparation. — Usages.

On peut obtenir l’hyposullite de soude :

1° En exposant pendant longtemps au contact de l’air les différents

sulfures de sodium.

2° En faisant passer de l’acide sulfureux dans une dissolution de penta-

sulfure de sodium et en continuant le dégagement jusqu’à ce ([lie la

liqueur soit décolorée.

3° Le procédé le plus simple et en même temps celui qui fournit le sel

le plus pur, consiste à saturer de soufre une dissolution de sulfite neutre

de soude à l’aide de l’ébullition, à évaporer la liqueur et à la laisser cris-

talliser spontanément.

L’hyposullite de soude est très employé en photographie. Depuis quel-

que temps on a utilisé ce sel dans l’art des embaumements.

CHLORATE DE SOUDE. ]NaO,Cl05
.

Le chlorate de soude est soluble dans 3 fois son poids d’eau froide et

encore plus soluble dans l’eau bouillante. L’alcool le dissout également

en grande quantité.

Ce sel se produit lorsqu’on fait agir le chlore sur la soude caustique ou
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le carbonate de soude; mais on le sépare difficilement du chlorure de
sodium qui se forme dans cette réaction.

On peut préparer le chlorate de soude en décomposant le chlorate de
potasse par l’hydrofluosilicate ou le bitartrate de soude. On obtient éga-
lement du chlorate de soude en décomposant par le carbonate de soude
le chlorate d’ammoniaque, qu’on produit en précipitant par l’alcool un
mélange de chlorate de potasse et de sulfate d’ammoniaque. (M. Wittstein

.)

IODATE DE SOUDE. NaO,I05
.

Ce sel présente une grande analogie avec l’iodate de potasse
;
on le pré-

pare comme ce dernier sel, en remplaçant la potasse par la soude.

L’iodate de soude s’unit à l’eau en plusieurs proportions
;

il se com-
bine aussi avec plusieurs équivalents d’acide iodique pour former des

iodates acides qui eont incristallisables. (M. Millon.)

L’iodate de soude peut se combiner avec l’iodure et le chlorure de

sodium et former ainsi les deux composés : (Na0,I0 5
), NaI,20HO;

(Na0,I0 5
), NaCl,12HO.

PERIODATE DE SOUDE. NaO,I07
.

NaO. . 387,17 1/1,48

IO7 2286,00 85,52

2673,17 100,00

Ce sel est blanc et cristallin. Il est décomposable par la chaleur;

lorsqu’on le chauffe, il dégage 8 équivalents d’oxygène et donne de l’in-

duré de sodium.

Il existe un periodate de soude basique (Na0)2,I0 7
,
remarquable par

son peu de solubilité dans l’eau et qu’on emploie pour caractériser la

soude. Ce sel s’obtient en ajoutant environ 3 équivalents de soude à

1 équivalent d’iodate de soude, en dissolvant le mélange dans une petite

quantité d’eau et faisant passer dans la liqueur un courant de chlore jus-

qu’à refus.

CARBONATE DE SOUDE. NaO,CO2,10HO.

]\aO 387,17 58,47

GO2 275,00 41,53

662,17 100,00

Le carbonate de soude est un sel incolore, inodore, d’une saveur acre

et légèrement caustique, d’une réaction alcaline. Il est très soluble dans
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l’eau bouillante, et cristallise en gros prismes rhomboïdaux qui contien-

nent 10 équivalents ou 62,69 pour 100 d’eau. Le carbonate de soude est

insoluble dans l’alcool.

La solubilité du carbonate de soude dans l’eau a été déterminée à

diverses températures :

100 parties d’eau à 0° dissolvent 7,08 de carbonate de soude.

— à 10° — 16,66 —
— à 20° — 25,83 —
— à 25° — 30,83 —
— à 30° — 35,90 —
— à 104“ — -48,50 —

(M. POGGIALE.)

Exposé à l’air, le carbonate de soude perd une partie de son eau de

cristallisation, et s’effleurit. A 100°, il dégage ses 10 équivalents d’eau et

subit, vers le rouge vif, la fusion ignée, sans éprouver d’ailleurs aucune

décomposition.

Si au lieu de chauffer le carbonate de soude à la température de 100°,

on le maintient, à 3ù°, il éprouve la fusion aqueuse; en évaporant la

masse fluide à 70 ou 80°, on obtient des prismes quadrilatères, contenant

1 équivalent ou 14,77 pour 100 d’eau.

Ce carbonate monoliydraté exposé à l’air reprend U équivalents d’eau

et forme un carbonate de soude, Na0,C02,5H0, qui se produit aussi

quand on abandonne à l’air le carbonate cristallisé.

Les eaux mères d’où le sel monohydraté s’est déposé, étant évaporées

vers 34°, donnent également des cristaux qui contiennent 5 équivalents

d’eau: ces cristaux, très peu altérables à l’air, dérivent d’un octaèdre

à base rhombe.

Les dissolutions sursaturées de carbonate de soude abandonnent dans

certaines circonstances des cristaux qui contiennent 7 équivalents d'eau.

On a signalé un autre hydrate ayant pour formule NaÜ,G0 2,9H0.

Enfin, lorsqu’on maintient à — 20° une dissolution de carbonate de

soude et qu’on laisse l’eau congelée se liquéfier à l’air, on obtient des

cristaux qui contiennent 15 équivalents d’eau. (M. Jacquelain.)

En résumé, on voit qu’il existe six combinaisons formées par l’eau

avec le carbonate de soude :

NaO,C02,HO ;

Na0,C02,51I0 ;

Na0,C02,7H0;

Na0,C02,9I10 ;

NaO,CO2,10HO;

Na0,C02,15FI0.

L’hydrate qui a pour formule NaO,CO2,10HO est le mieux connu; c'est
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lui qui se dépose d’une dissolution de carbonate de soude qui cristallise

à la température ordinaire.

Les dissolutions de carbonate de soude peuvent prendre l’état de sur-

saturation et présenter des phénomènes analogues à ceux que nous avons

décrits pour le sulfate de soude. Lorsqu’on fait bouillir pendant quelque

temps une dissolution saturée de carbonate de soude, elle laisse déposer

de petits cristaux prismatiques; la üole qui contient la dissolution étant

bouchée et abandonnée au refroidissement, il ne se fait pas de cristallisa-

tion si la température extérieure se maintient entre 18 et 25°; mais lors-

que cette température s’abaisse au-dessous de -j- 8°, la dissolution se

prend en une masse de cristaux qui présentent la forme de tables carrées,

minces, et dont la composition correspond à la formule NaO,CÜ2,7HO. Cet

hydrate se forme dans d’autres circonstances, et notamment lorsqu’on

laisse refroidir à l’air une dissolution bouillante et saturée de carbonate

de soude, la température extérieure étant au-dessus de 25°. La dissolution

sursaturée abandonne des cristaux rhomboédriques transparents, si la

température ambiante se maintient entre 10 et 16°; ces cristaux se redis-

solvent par l’agitation, à la température de 21 à 22°, çt se forment de

nouveau, quand la température s’abaisse au-dessous de 19°. Ils présen-

tent d’ailleurs la même composition que l’hydrate cristallisé en tables,

mais il sont beaucoup plus solubles et deviennent complètement opaques

par le contact de l’air ou d’un autre corps.

Voici un tableau comparatif de la solubilité de ces deux sels :

températures.

QUANTITÉS DE SEL ANHYDRE

pour 100 parties d’eau.

TEMPÉRATURES.

QUANTITÉS DE SEL ANHYDRE

pour 100 parties d’eau.

Na0,C0 2 ,7H0

en tables.

Na0,C0 2 ,7H0
en rhomboèdres.

NaO, CO 2
, 7HO

en tables.

NaO,CO 2
,7HO

en rhomboèdres.

0’ ‘20,39 31,93 20° 38,55 /l5,79

tir ‘26,33 37,85 25° 38,07 «

15° ‘29,58 /il,55 30'* 53,55 »

(
M. H. Loewel. )

Le carbonate de soude est décomposé à la chaleur rouge par la

vapeur d’eau qui en dégage tout l’acide carbonique et produit de l’hy-

drate de soude NaO,HO.

La silice, chauffée avec le carbonate de soude, forme du silicate de

soude et l’acide carbonique se dégage.

Le phosphore agit sur ce sel, comme sur le carbonate de potasse, à une
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température élevée
;

il s’empare de l’oxygène de l’acide carbonique, et

met à nu le carbone en produisant du phosphate de soude.

La chaux, la baryte, la strontiane et la magnésie, décomposent le car-

bonate de soude en présence de l’eau, s’emparent de l’acide carbonique

et isolent la soude.

Fabrication du carbonate de soude.

Pendant longtemps le carbonate de soude employé dans l’industrie

était retiré, soit des plantes marines, comme les fucus, les varechs, soit

de certaines plantes terrestres, comme la barille ou Salsola soda
,
qui

croissent sur les bords de la mer ou dans des terrains imprégnés de sel.

On brûlait ces plantes, et l’on retirait de leurs cendres, par la lixiviation et

l’évaporation, des sels plus ou moins riches en carbonate de soude, qui

portaient les noms de soudes de varech
,
soudes d

:

Alicante, de Carthagene
,

de Malaga
,
de Narbonne

,
d'Aigues-Mortes. L’exploitation de ces soudes

naturelles est devenue presque nulle, depuis que Leblanc a donné le

moyen d’obtenir artificiellement le carbonate de soude en décomposant

par la craie et le charbon, à l’aide de la chaleur, le sulfate de soude que

l’on produit en traitant le sel marin par l’acide sulfurique.

Cette découverte est considérée à juste titre comme l’une des plus

importantes qui aient jamais été faites dans les arts chimiques. Le pro-

cédé de Leblanc, perfectionné par d’Arcet et Anfrye, est aujourd’hui

employé exclusivement pour la fabrication du carbonate de soude. Nous

le décrirons avec quelques détails.

On introduit dans un fourneau à réverbère de forme elliptique, dont la

sole construite en briques réfractaires présente une grande surface, un

mélange grossier de âOO kilogrammes de sulfate de soude anhydre,

âOO kilogrammes de craie desséchée, et 135 à lâO kilogrammes de char-

bon de terre qu’on a réduit partie en poussière
,
partie en escarbilles

(pi. XXII, fig. 1 et 2).

Le mélange est brassé de temps en temps avec un ringard de fer
;

il se

ramollit à une température rouge, acquiert peu à peu une consistance

pâteuse, en laissant dégager une grande quantité de gaz qui brûle avec

une flamme bleue. Après quatre ou cinq heures de calcination, le mélange

demi-fluide est brassé de nouveau, ramené sur les bords du fourneau

avec un râteau de fer, et introduit dans une espèce de brouette de tôle

épaisse, où on le laisse se refroidir. Ce produit est appelé soude artificielle

brute. Le mélange ci-dessus indiqué donne de 550 à 600 kilogrammes de

soude brute, marquant de 38 à â0° à l'aréomètre. Deux ouvriers peuvent

en fabriquer plusieurs milliers de kilogrammes par jour.

Le tableau suivant donne la composition de trois variétés de soude

brute provenant de diverses fabriques :
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SOUDE SOUDE SOUDE

de de de

CHESHIRE. NEWCASTLE. C A S S E L.

(M. Brown.) (M. Richardson.) (M. Unger.)

Carbonate de soude. . 35,64 9,89 23,57
Soude caustique. . . . 0,60 25,50 (hydrate) 11,12 (hydrate)

Aluminate de soude . . 2,35 » »

Sulfure de sodium. . . 1 ,13 » ))

Chlorure de sodium . . 1,91 0,60 2,54
Outremer 0,29 » »

Carbonate de chaux. . » 15,67 12,90
Oxysulfure de calcium. 29,17 35,57 34,76
Potasse caustique . . . 6,30 » »

Sable 4,28 0,44 2,02
Sulfure de fer 4,91 1,22 2,45
Sulfate de magnésie. . 3,74 » »

Silicate de magnésie. . » 0,88 4,74
Sulfate de soude. . . . 1,16 3,64 1,99
Charbon 7,99 4,28 1,59
Eau hygrométrique . . 0,70 2,17 2,10

La soude brute est d’un gris bleuâtre
;
elle est un peu poreuse

;
exposée

à l’air humide, elle se délite et devient friable. Lorsque sa fabrication est

récente, elle présente une assez grande dureté. On la pulvérise quand

elle s’est délitée, ou on la concasse, puis on la soumet à l’action de l’eau

chaude, qui dissout toutes les parties solubles qu’elle contient. Le sulfure

ou l'oxysulfure de calcium, le charbon en excès, sont séparés par décan-

tation. La dissolution est évaporée dans des chaudières de fer. Le carbo-

nate de soude se précipite au fond des chaudières; on l’enlève avec des

écumoires à mesure qu’il se dépose, et on le met à égoutter.

Le sel ainsi recueilli est calciné dans un four à réverbère. On le livre

souvent à l’industrie dans cet état.

Pour achever la purification, on soumet quelquefois le carbonate de

soude à une nouvelle dissolution, et l’on évapore cette dissolution à sec.

Le produit ainsi obtenu est désigné dans le commerce sous le nom de sel

de soude. Son degré alcalimétrique varie de 4 0 à 93°, suivant qu’il con-

tient des quantités plus ou moins considérables de sulfate de soude ou

de sel marin non décomposé. Dans quelques circonstances, la richesse

du sel de soude est même affaiblie à dessein par l’addition du sel marin

impur, provenant du lessivage des soudes de varech. Le titre ordinaire

du sel de soude est 80°.

Lorsqu’il s’agit de fabriquer des sels de soude à 92 ou 93°, on procède

à la purification du carbonate de soude par voie de cristallisation, afin

d’enlever par les eaux mères les sels étrangers. Les cristaux ainsi obte-
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nus, privés par la dessiccation de leur eau de cristallisation, donnent les

sels du titre le plus élevé.

Lorsqu’on fait cristalliser deux fois le carbonate de soude, on obtient

des cristaux très blancs, qui sont livrés au commerce sous le nom de

cristaux de soude
, et dont il se fait aujourd’hui une grande consommation.

Ce produit, présentant toujours un titre à peu près constant, donne au

consommateur une grande garantie de régularité dans le travail
;

il est

d’ailleurs débarrassé de la soude caustique
,
qui fait partie des sels de

soude, et qui, dans quelques fabrications, peut donner des résultats défa-

vorables.

Le lessivage de la soude brute peut se faire dans un appareil de dépla-

cement (pl. XXII, fig. 3.) La soude est introduite dans des paniers de

tôle, dont le fond est percé de trous
;
ces paniers sont transportés au

moyen de cordes et de poulies dans des vases placés les uns au-dessous

des autres, et remplis d’eau, où la dissolution doit s’opérer; des tuyaux

de fonte font communiquer la partie inférieure d’un vase avec la partie

supérieure du vase suivant
;
la dissolution est ensuite décantée dans des

chaudières d’évaporation disposées en gradins (pl. XXII, fig. U).

Les eaux mères de la soude artificielle sont fortement colorées en brun

rougeâtre, ce qui est dû à la présence des polysulfures. Lorsqu’elles ne

donnent plus de carbonate de soude, on les évapore à sec, et l’on fait ren-

trer le résidu de l’évaporation dans le four à réverbère, où on le calcine

avec de la craie, du charbon et du sulfate de soude.

Quelquefois on chauffe les sels d’eaux mères avec de la sciure de bois,

de la pulpe de pomme de terre ou d’autres matières organiques, et l’on

procède à un nouveau lessivage; pendant cette calcination, il se dégage

beaucoup d’hydrogène sulfuré, et la soude se trouve plus complètement

carbonatée.

Nous donnerons maintenant la théorie de la fabrication de la soude

artificielle.

L’expérience démontre que l’on peut remplacer dans cette fabrication

le carbonate de chaux par la chaux caustique, ce qui indique que l’acide

carbonique de la craie ne joue aucun rôle dans la production du carbo-

nate de soude. Seulement, comme cet acide carbonique se dégage à la

température rouge en traversant une matière qui contient beaucoup de

charbon, on conçoit qu’une partie de ce gaz puisse se changer en oxyde

de carbone qui, en brûlant, contribue à élever la température du four.

L’acide sulfurique du sulfate de soude est décomposé par le charbon,

et les 3 équivalents d’oxygène qu’il contient, ainsi que l’équivalent d’oxy-

gène de la chaux, produisent, avec 2 équivalents de carbone, 2 équiva-

lents d'acide carbonique. Un de ces équivalents d’acide carbonique s’unit

à la soude pour donner naissance à du carbonate de soude. Le calcium

se combine avec le soufre pour former du sulfure de calcium. Il résulte
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donc de cette réaction 1 équivalent de carbonate de soude, 1 équivalent

de sulfure de calcium et 1 équivalent d’acide carbonique :

CaO + NaO,S03 + 2G = NaO,C02
-f CaS -f GO2

.

Nous devons dire toutefois que la réaction n’est pas aussi simple que

l’indique la formule précédente.

Ainsi, ce n’est pas du sulfure de calcium pur qui prend naissance, mais

bien un oxysulfure de calcium. Ce corps est du reste moins soluble dans

l’eau que le monosulfure de calcium, et il est facile après la calcination

de séparer, au moyen de l’eau, l’oxysulfure de calcium du carbonate de

soude qui s’est produit.

Le carbonate de soude est souvent mêlé de soude caustique, qui pro-

vient de l’action du charbon sur le carbonate de soude
;

il se produit

ainsi de l’oxyde de carbone et de la soude libre.

La proportion de soude caustique est d’autant plus considérable dans

le carbonate de soude, qu’on a forcé davantage la dose de charbon, et

qu’on a porté le mélange à une température plus élevée. On trouve dans

le commerce des soudes, d’ailleurs recherchées pour certains usages,

qui contiennent 10 à 15 pour 100 d’alcali libre.

Le monosulfure et le polysulfure de sodium, qui existent toujours dans

la soude brute, proviennent de la décomposition directe d’une petite

quantité de sulfate de soude par le charbon. Ces sulfures, en s’oxydant,

donnent naissance ultérieurement à des sulfites et à des hyposulfites
;

il

est donc utile de laisser les soudes brutes se déliter à l’air avant de les

lessiver.

La facilité avec laquelle le sulfate de soude est décomposé par le char-

bon permet de donner une autre théorie de la formation de la soude

artificielle. On peut admettre en effet que le sulfure de sodium se forme

d’abord par l’action désoxyd ante du charbon sur le sulfate de soude, et

que ce sulfure, en réagissant sur la chaux en présence de l’acide carbo-

nique, produit du sulfure de calcium et du carbonate de soude :

NaS -f CO2 + CaO = NaO,C02
-f- CaS.

Quelques chimistes ont émis l’opinion que, dans la fabrication de la

soude, le sulfate alcalin, chauffé avec du carbonate de chaux, produit du

carbonate de soude et du sulfate de chaux, et que ce dernier sel est dé-

composé ensuite par le charbon en sulfure de calcium et en acide car-

bonique. Cette théorie ne semble pas fondée, car l’expérience démontre

que le sulfate de soude calciné avec la craie ne forme pas de carbonate

de soude.

Le carbonate de soude du commerce n’est pas pur; il contient ordi-

nairement du chlorure de sodium et du sulfate de soude : on le purifie

en le faisant dissoudre dans l’eau bouillante, et en troublant la cristal-
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lisation jusqu’à ce que la liqueur soit complètement refroidie. La poudre

cristalline qui se dépose est lavée sur un entonnoir avec de petites quanti-

tés d’eau distillée froide, qu’on renouvelle jusqu’à ce que la liqueur filtrée

ne contienne plus ni chlorure ni sulfate. On reconnaît que le carbonate

de soude est pur en le dissolvant dans l’eau, en acidulant sa dissolution

par l’acide azotique pur, et en s’assurant que cette dissolution n’est trou-

blée ni par l’azotate d’argent, ni par le chlorure de baryum.

Usages.

Le carbonate de soude sert dans la fabrication du verre et dans celle

des savons; ces deux industries en consomment des quantités énormes.

On l’emploie aussi dans quelques opérations de blanchiment et de tein-

ture, et principalement dans le lessivage des fils et des tissus. La soude

brute, mêlée à de la chaux vive et lessivée, fournit une liqueur qui sert à

fabriquer le savon de Marseille.

BICARBONATE DE SOUDE. Na0,(C02
)
2,H0.

NaO 387,17 /il, 31

2C02 550,00 58,69

937,17 100,00

Ce sel est incolore
;

il cristallise en prismes rectangulaires à h pans; sa

réaction est alcaline; sa saveur est salée
,
mais beaucoup moins caustique

que celle du carbonate neutre.

100 parties d’eau à o° dissolvent 8,95 parties de bicarbonate de soude.

— à 10" 10,0/i —
— à 20° — 11,15 —
— à 30° — 12,2/i —
— à 50" 1ZU5 —
— à 70° — 16,69 —

(M. Poggiale.
)

Au-dessus de 70°, une dissolution de bicarbonate de soude commence

à laisser dégager de l’acide carbonique. Ce dégagement devient très ra-

pide à la température de l’eau bouillante, et le sel, passant d’abord à

l’état de sesquicarbonate, se change bientôt en carbonate neutre. A la

température ordinaire, une dissolution de bicarbonate de soude se dé-

compose aussi, mais avec beaucoup de lenteur.

Le bicarbonate de soude sec se conserve à l’air sans se décomposer
;

mais lorsqu’on l’abandonne pendant plusieurs mois dans un air chargé

d’humidité, il perd de l’acide carbonique, et laisse un résidu de carbonate

neutre de soude qui contient 5 équivalents d’eau : Na0,C02,5H0.
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Le bicarbonate de soude pur ne trouble pas à froid la dissolution des

sels de magnésie. Cette propriété sert à le distinguer du carbonate neutre

et du sesquicarbonate de soude, qui forment un précipité de sous-carbo-

nate dans les sels de magnésie.

Pour constater ce dernier caractère, il faut employer un sel de ma-
gnésie qui ne contienne pas une grande quantité d’acide libre, parce que

le carbonate alcalin neutre céderait la moitié de sa base à l’acide, et se

changerait ainsi en bicarbonate qui ne précipiterait plus les sels magné-
siens.

Préparation. — Usages.

On obtient le bicarbonate de soude en cristaux transparents, d’un

volume quelquefois considérable, en faisant passer de l’acide carbonique

jusqu’à refus dans une dissolution de carbonate neutre de soude.

On prépare souvent le bicarbonate de soude pour les usages de la mé-

decine, en soumettant à l’action de l’acide carbonique les cristaux de

carbonate de soude du commerce qu’on humecte d’une petite quantité

d’eau. Dans ce cas, le bicarbonate se présente en masses amorphes et

opaques.

Le bicarbonate de soude est employé en médecine dans la préparation

des pastilles de Yichy et dans le traitement des affections calculeuses.

SESQUICARBONATE DE SOUDE. (Na0) 2,(G02
)

3,/4tJ0.

2NaO. ....... 77/i,3 lx à8,/il

3CQ2 825,00 51,59

1599,3/1 100,00

Ce sel peut être considéré comme formé par la combinaison d’équi-

valents égaux de carbonate neutre et de bicarbonate de soude. On le

désigne quelquefois dans le commerce sous les noms de natron
,
de sel

de trôna. Il existe en grandes quantités dans certains lacs d’Égypte, en

Hongrie, et surtout dans le Fezzan, près du Sahara. On le rencontre aussi

en Amérique et notamment au Mexique. Ce sel est souvent mêlé de

carbonate neutre de soude : il contient aussi du sulfate de soude et du

sel marin

.

On a trouvé dü sesquicarbonate de soude cristallisé dans des fissures

de rochers, sur la jetée du port de Cherbourg. (Gay-Lussac.)

Le sesquicarbonate de soude prend naissance par l’action de la cha-

leur sur une dissolution de bicarbonate de soude. Lorsque la dissolution

est concentrée, la liqueur laisse déposer en se refroidissant du sesqui-

carbonate de soude.

Si l’on verse lentement de l’alcool sur une dissolution de sesquicarbo-



CARBONATE DOUBLE DE POTASSE ET DE SOUDE. 191

uate de soucie, de telle sorte que les deux liqueurs ne se mélangent pas,

et qu’on abandonne le tout au repos, le sesquicarbonate se dédouble peu

à peu en bicarbonate qui cristallise, et en carbonate neutre qui reste

dissous.

100 parties d’eau à 0° dissolvent 12,63 parties de sesquicarbonate de soude.

— à 20° — 18,30 —

—

à 40° — 23,95 —
— à 60° — 29,68 —
— OOoo

-ît — 35,80 —
•

—

à 100° — 41,59 —
(M. Poggiale. )

CARBONATE DOUBLE DE POTASSE ET DE SOUDE.

Le carbonate de soude et le carbonate de potasse s’unissent directe-

ment par voie de fusion. Lorsqu’on chauffe un mélange à équivalents

égaux de ces deux sels, on obtient une combinaison plus fusible que

chacun d’eux en particulier. Ce mélange pourrait être employé pour

opérer par la voie sèche la décomposition de certains minerais, qui se-

raient mieux pénétrés par ce sel double que par le carbonate de soude

ou de potasse qui sont moins fusibles. (Berzelius.)

Lorsqu’on soumet à l’évaporation des mélanges en diverses proportions

de carbonates de soude et de potasse, on obtient des cristaux transpa-

rents qui ont pour formule : 2(Na0,C02),(K0,C02),18H0.

Ces cristaux peuvent se dissoudre et se reproduire indéfiniment dans

une eau chargée de carbonate de potasse. Mais lorsqu’on les dissout dans

l’eau pure, ils se décomposent en grande partie, et laissent déposer du

carbonate de soude
;
l’eau mère donne encore des cristaux de carbonate

double.

Les potasses du commerce, les sels de potasse et de soude provenant

de l’incinération des plantes ou de certaines opérations industrielles,

contiennent souvent du carbonate double de potasse et de soude. On

obtient d’abondantes cristallisations de ce sel double en évaporant les

dernières eaux mères de la fabrication du cyanoferrure de potassium

(M. Margueritte). On a aussi constaté la présence de ce sel double dans

les produits de la calcination des mélasses fermentées (M. Dubrunfault.)

L’analyse de ce sel peut se faire aisément en le traitant par un excès

d’acide chlorhydrique et en évaporant la liqueur à sec
;

il se forme un

mélange de chlorure de sodium et de chlorure de potassium que l’on

analyse par la méthode qui a été décrite à l’article Chlorure de potassium.
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PHOSPHATES DE SOUDE.

Les phosphates de soude, soumis à une dessiccation complète, peuvent

être représentés par les formules suivantes :

Phosphate de soude basique. . . (Na0) 3,Ph0 5
;

Phosphate de soude neutre . . . (Na0) 2,H0,Ph05
;

Phosphate de soude acide .... NaO, (H0) 2,Ph05
.

Si l’on admet que l’acide phosphorique est un acide tribasique, c’est-

à-dire que pour former des sels cet acide prend constamment 3 équiva-

lents de base, et que, dans certains phosphates, l’eau fonctionne comme
une véritable base, on voit que dans le phosphate basique les 3 équiva-

lents de base sont 3 équivalents de soude : dans le phosphate neutre, les

3 équivalents de base sont 2 équivalents de soude et 1 équivalent d’eau

fonctionnant comme base
;
dans le phosphate acide de soude, les 3 équi-

valents de base sont 2 équivalents d’eau jouant le rôle de base, et le

3
e équivalent de base est 1 équivalent de soude. (M. Graham.)

PHOSPHATE NEUTRE DE SOUDE. (Na0) 2,I10,Ph05,2Z|H0.

2NaO . . . 77Zi,3'i .... . . . . 43,à3

IIO. . . . . . . . . . 6,21

PhO5

1786,8à 100,00

Ce sel cristallise en prismes rhomboïdaux obliques qui s’effleurissent

facilement et qui perdent 2à équivalents d’eau lorsqu’on les chauffe à

100°
;

le 25 e équivalent d’eau, qui n’est plus de l’eau de cristallisation,

mais de l’eau basique, ne se dégage qu’à une température beaucoup plus

élevée. Lorsque le phosphate neutre de soude se dépose dans une liqueur

dont la température dépasse 30% il ne prend que 15 équivalents d’eau

en cristallisant.

Le phosphate neutre de soude se dissout dans h parties d’eau froide et

dans 2 parties d’eau bouillante.

Ce sel a une réaction légèrement alcaline : il forme dans les dissolu-

tions d’azotate d’argent un précipité jaune de phosphate d’argent triba-

sique, et la liqueur devient acide après la précipitation :

(i\a0) 2,H0,Ph0 5 + 3(Ag0,Az05
) = (Ag0) 3,Ph05

-J- 2(Na0,Az05
) -f Az0 5,H0.

Le phosphate neutre de soude existe en quantité notable dans l’urine.

On le prépare ordinairement en décomposant le biphosphate de chaux

par le carbonate de soude
;

il se précipite du carbonate de chaux et il

reste dans la liqueur du phosphate de soude que l’on retire par éva-

poration.

Le phosphate neutre de soude est employé en médecine comme laxatif.
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PHOSPHATE ACIDE DE SOUDE. Na0,(H0)2,Pll05,2H0.

NaO . . . 387,17 .

2HO . . . 225,00 . . .

PhO 5
. . . . . . . 900,00 . . . 59,51

1512,17 100,00

On prépare ce sel en ajoutant 1 équivalent d’acide phosphorique au

phosphate neutre de soude. Le phosphate acide de soude peut cristalliser

sous deux formes différentes : l’une de ces formes est le prisme rhom-

boïdal droit
;
l’autre est l’octaèdre à base rectangle. (M. Mitscherlich.)

Le phosphate acide de soude est très soluble dans l’eau et insoluble

dans l’alcool. Sa réaction est franchement acide. Lorsqu’on le chauffe à

une température peu élevée, il perd ses 2 équivalents d’eau de cristal-

lisation; mais les 2 équivalents d’eau basique ne se dégagent que vers

250°. Il forme dans les dissolutions d’azotate d’argent un précipité jaune

de phosphate d’argent tribasique, et 2 équivalents d’acide azotique

restent libres dans la liqueur :

Na0,(H0 )
2,Ph05

-f 3(AgO,AzO
r

’) = (AgO) 3,PhOr
’

-f NaQ,/\z03
-f 2 (Az0 5,H0 ).

PHOSPHATE DE SOUDE BASIQUE. (Na0
)

3 ,Pll0 5
.

Ce phosphate s’obtient en mêlant le phosphate neutre de soude avec

un grand excès de soude et en évaporant la liqueur jusqu’à ce qu’elle

laisse déposer des cristaux.

Le phosphate de soude basique cristallise en prismes à six pans, très

déliés, terminés par des faces obliques : la réaction de ce sel est fortement

alcaline. Il produit dans les sels d’argent un précipité jaune de phosphate

d’argent tribasique, et la liqueur reste neutre après la précipitation :

(Na0
)

3,Ph0 5
-f 3 (Ag0,Az0 5

)
== (Ag0

)

3,Ph05
-f- 3(Na0,Az0 5

).

PYROPIIOSPIIATE DE SOUDE. (NaO) 2,PhO5
,
10HO.

Ce sel s’obtient en calcinant au rouge le phosphate neutre de soude

(Na0)2,H0,Ph0 5
. L’équivalent d’eau basique se dégage et le phosphate

se transforme en pyrophosphate anhydre (NaO)2,PhO\ qu’on peut dis-

soudre dans l’eau et faire cristalliser.

Le pyrophosphate diffère complètement par sa forme cristalline du

phosphate neutre de soude
;
de plus, il ne prend que 10 équivalents d’eau

en cristallisant, ne s’effleurit pas à l’air, et paraît moins soluble dans l’eau

que le phosphate de soude : sa réaction est alcaline. Il forme dans les sels

d’argent un précipité blanc de pyrophosphate d’argent
;
la liqueur reste

neutre après la précipitation :

(NaO 2,P!,O
r
>

2( AgO,Az05
)
= (AgO) 2,PhO s 4- 2(Naf),Az05

).

13n.
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MÉTAPHOSPHATE DE SOUDE. NaO,Ph05
.

Ce sel s'obtient en soumettant à la calcination le phosphate acide de

soude Na0,(H0)2,Ph0 5

,
qui perd alors ses 2 équivalents d’eau basique et

se change en métaphosphate.

On peut aussi le préparer en calcinant le phosphate de soude ordinaire

(Na0,2,H0,Ph0 5 avec son poids de sel ammoniac
;
on fait bouillir la

masse calcinée avec de l’alcool étendu de son volume d’eau, qui dissout

le chlorure de sodium formé et laisse le métaphosphate de soude à l’état

de pureté. (M. Jamieson.)

Le métaphosphate de soude précipite en blanc les sels d’argent comme
le pyrcphosphate de soude

;
mais le métaphosphate d’argent a pour for-

mule : AgO,Ph0 5
,
tandis que le pyrophosphate contient 2 équivalents

d’oxyde d’argent.

ARSÉNIATE NEUTRE DE SOUDE. (Na0)2,H0,As05,26H0.

Ce sel cristallise à 0° en gros cristaux qui contiennent 27 équivalents

d’eau et s’effleurissent rapidement au contact de l’air (M. Setterberg). La

dissolution d’arséniate neutre de soude possède une réaction alcaline :

à 20°, ce sel cristallise avec 16 équivalents d’eau.

L’arséniate neutre de soude se prépare en saturant de l’acide arsé-

nique par du carbonate de soude.

On connaît un bi-arséniate de soude qui a pour formule : Na0,As0 5

,

4HO : et un arséniate de soude basique.

On voit que les arséniates de soude ont, sous le rapport de leur compo-

sition, beaucoup d’analogie avec les phosphates de soude : il est probable

que ces sels éprouvent, lorsqu’on les chauffe, les mêmes modifications

que les phosphates.

BIBORATE DE SOUDE (BORAX). Na0,2B03
, 10HO.

AaO. ....... 387,17 30,74

2B03 872.30 69,26

1259,47 100,00

Le borate de soude, souvent appelé borax dans le commerce, est un

sel incolore, d’une saveur et d’une réaction alcalines; il se dissout dans

12 parties d’eau froide et dans 2 parties d’eau bouillante.
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Il cristallise en prismes hexaèdres qui contiennent h 7 pour 100 d’eau,

ou 10 équivalents.

100 parties d’eau à 0° dissolvent 2,83 p. de borax cristallisé avec 10 éq. d'eau.

— à 10° — Zi ,65 —
— à 20° — 7,83 —
— à 30" — 11,90 —
— à ZiO" — 17,90 —
— à 60" — ZiO,Zi3 —
— à 80" — 76,19 —
— à 100" — 201,43 —

Le borate de soude est presque insoluble dans l’alcool.

Une dissolution de borax marquant 30° a l’aréomètre de Baumé, qui

cristallise au-dessus de 65°, laisse déposer du borax sous la forme octaé-

drique. Ces cristaux ne contiennent que 5 équivalents d’eau et sont repré-

sentés par la formule NaO, 2B0 3
,
5HO. (MAI. Payen et Buran

)

Le borax, exposé a l’air, s’effleurit; lorsqu’on le soumet à l’action de

la chaleur, il se boursoufle, perd son eau de cristallisation, entre bientôt

en fusion et se transforme en une masse vitreuse, qui ne perd pas sa trans-

parence lorsqu’on la conserve à l’abri de l’air, mais qui devient opaque

au contact de l’humidité.

Le soufre agit sur une dissolution bouillante de borax, comme sur la.

soude caustique, et produit de l’hyposulfite de soude et du persulfure de

sodium. (M. Barreswill.)

Le borax et le sel ammoniac se décomposent mutuellement quand on

fait bouillir ces deux sels avec de l’eau
;

il se dégage de l’ammoniaque et

il se forme du chlorure de sodium; on obtient ainsi un borate acide de

soude NaO,ABO 3,10HO ou de l’acide borique libre, si le sel ammoniac a

été employé en excès. (M. Bolley.)

Une dissolution de borax est complètement décomposée en acide bori-

que et en carbonate de soude, quand on la soumet a l’action de l’acide

carbonique comprimé a 2 ou 3 atmosphères (Gay-Lussac). Sous la pres-

sion ordinaire, la décomposition n’est que partielle
;
d’autres acides, tels

que les acides benzoïque, tannique, gallique, les acides gras, peuvent

aussi s’emparer d’une partie de la soude du borax. (M. Schweizer
)

Étal naturel. — Préparation.

Le borate de soude existe en dissolution dans les eaux de certains lacs
;

on le trouve en Perse, dans l’Inde et dans la Chine.

Le borax naturel cristallise en prismes hexaèdres. Ces cristaux sont

impurs (il se trouvent toujours mêlés à une matière grasse dont la nature
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est inconnue. On donne quelquefois dans le commerce le nom de tinckal

au borax naturel.

Pour purifier le tinckal, on le traite par de l’eau de cliaux, qui forme

avec la matière grasse un composé insoluble, et l’on fait cristalliser le sel

dans des vases de bois ou de plomb.

On produit ordinairement le borax en unissant directement à la soude

l’acide borique qui vient de Toscane.

Usages.

Le borax a des usages importants. Lorsqu’on le fond avec les diffé-

rents oxydes métalliques, il les dissout, et prend des teintes variables qui

servent, dans les analyses au chalumeau, à caractériser ces oxydes.

Ainsi l’oxyde de cobalt colore le borax en bleu
;
l’oxyde de manganèse

en brun rougeâtre, etc.

Lorsqu’on réduit un oxyde par le charbon à une température élevée,

on ajoute souvent dans le creuset une certaine quantité de borax qui agit

comme fondant, recouvre le métal réduit et le préserve de l’oxydation.

Le borax sert aussi dans les soudures; pour souder les métaux oxy-

dables, on les recouvre de borax : ce sel, en fondant, forme une espèce

de vernis qui les empêche de s’oxyder et dissout les traces d’oxyde qui

s’opposeraient à la réunion des métaux.

Le borax entre dans la composition de certains verres. On l’emploie

principalement dans la fabrication des verres très fusibles et de quelques

couvertes de poteries.

BORATE NEUTRE DE SOUDE.

1 1 existe un borate neutre de soude, qui a pour formule NaO,B0 3
,
et

que l’on obtient en fondant 1 équivalent de borax avec 1 équivalent de

carbonate de soude; en reprenant la masse par l’eau et en évaporant la

dissolution, on obtient des cristaux volumineux qui contiennent U équi-

valents d’eau.

Si Ton fait fondre du borax avec un excès de carbonate de soude, on

obtient un autre borate de soude représenté par la formule (Na0)3,(B0 3

)

2
.

(M. Arf\ edson.)

BORATES ACIDES DE SOUDE.

On connaît un borate acide de soude que l’on obtient en saturant une

dissolution de borax d’acide borique jusqu’à refus; la composition de ce

sel correspond à la formule Na0,6B03
.
(M. Laurent.)

On a obtenu, comme nous l’avons dit précédemment, un autre borate

acide NaO,âBO3,10HO, en décomposant le borax par le sel ammoniac.

(M. Bol le y.)
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ESSAI DES BORAX DU COMMERCE.

Gay-Lussac a proposé, pour analyser le borax, un procédé d’une

grande simplicité et d’une exécution facile. Le principe de l’essai du

borax est le même que celui de l’alcalimétrie
;

il est fondé sur la pro-

priété que possède l’acide sulfurique de décomposer complètement à

froid le borate de soude. La quantité d’acide sulfurique normal qu’il faut

employer pour décomposer un poids connu de borax fait connaître la

quantité de soude contenue dans ce sel : il est facile de calculer ensuite

à quelle proportion de borax correspond cette quantité d’alcali. On appré-

cie le terme de la décomposition, en se fondant sur la propriété que pré-

sente l’acide borique de colorer la teinture de tournesol en rouge vineux
,

tandis que l’acide sulfurique la colore en rouge pelure d’oignon.

Pour essayer un borax, on en fait dissoudre à chaud 15 grammes dans

environ 50 centimètres cubes d’eau
;
on colore la dissolution en bleu clair

par quelques gouttes de teinture de tournesol, et l’on y verse peu à peu

,

avec une burette graduée, de l’acide sulfurique normal. Cet acide con-

tient, par litre, 100 grammes d’acide sulfurique monohydraté, et comme
Ja burette est divisée en demi-centimètres cubes, 100 divisions de cet

instrument représentent 5 grammes d’acide concentré. (Voy. Alcali-

métrie.
)

La dissolution de borax, traitée par l’acide sulfurique, ne tarde pas à

prendre une couleur vineuse qu’elle conserve jusqu’à la fin de la satura-

tion; lorsque le borax est entièrement décomposé, deux ou trois gouttes

d’acide normal ajoutées en excès font changer la nuance vineuse en une

teinte pelure d’oignon.

Pour rendre ce changement de couleur plus facile à apprécier, il est

bon de colorer de l’eau avec du tournesol, de lui donner une couleur

pelure d’oignon avec deux gouttes d’acide sulfurique titré, et de compa-

rer la teinte de cette liqueur avec celle de la dissolution de borax que l’on

analyse. Comme la proportion considérable d’acide borique que contient

la dissolution chaude de borax, et qui se dépose au moment de la satura-

tion, rend moins sensibles les changements de couleur, on ne doit ter-

miner la saturation qu’après avoir laissé refroidir la dissolution. Lorsque

la teinte de la liqueur que l’on essaie est exactement pareille à celle qui

sert de terme de comparaison, on lit sur la burette le nombre des divi-

sions qui représente le volume de l’acide normal employé: le titre ainsi

obtenu est un peu trop élevé; en effet, il n’indique pas seulement la

quantité d’acide sulfurique qu’il a fallu employer pour décomposer le

borax, mais encore l’excès d’acide qui a été nécessaire pour donner à la

liqueur une teinte pelure d’oignon. On retranche ordinairement du titre

observé trois gouttes ou une demi-division de la burette; L’expérience a

prouvé que cette quantité d’acide sulfurique représente à peu près l’excès
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d’acide que l’on a dû ajouter pour faire passer au rouge pelure d’oignon

la teinture de tournesol.

Cet essai donne la quantité de soude réelle, NaO, contenue dans le

borax. Supposons qu’on ait employé, pour décomposer le borax, 75 divi-

sions d’acide normal
;
sachant que 100 divisions de la burette correspon-

dent à 3s'-,185 de soude, on en conclut que les 15 grammes de borax

soumis à l’analyse contiennent 2&r-,368 de soude, qui représentent la

quantité nécessaire à la neutralisation de 3s r’,750 d’acide sulfurique. Il

ne reste plus qu’à déterminer par le calcul à quel poids de borax cor-

respond cette quantité de soude. On sait que le borax ordinaire est

formé de :

1 équivalent de soude (NaO) 387,17

2 équivalents d’acide borique (2Bo3 ) 872,30

10 équivalents d’eau (10I1O) 1125,00

1 équivalent de borax cristallisé 2386 ,IP

Cette quantité de borax exigerait pour sa décomposition 1 équivalent

d’acide sulfurique hydraté = 612,50. Pour déterminer à quelle propor-

tion de borax correspond la quantité d’acide sulfurique 3,750 trouvée

dans l’analyse, il suffit donc de poser la proportion suivante :

612,5 : 2386,67 :: 3,750 : cc;

x — 16 gr
,59.

L’échantillon de borax analysé sous le poids de 15 grammes contient

donc une quantité de borax cristallisé exprimée par 16s r-,59 ou 97,27

pour 100.

SILICATE DE SOUDE.
%

On obtient le silicate de soude en faisant fondre de la silice avec de la

soude ou du carbonate de soude. Une partie de carbonate de soude anhy-

dre peut faire entrer en fusion 3 parties de silice, et donner un silicate

alcalin soluble dans l’eau.

On peut obtenir un silicate de soude cristallisé en abandonnant à une

évaporation lente une dissolution de silice dans la soude caustique; la

composition de ceS cristaux correspond à la formule * (NaO)3,2SiO ;{

.

(M. Fritzsche.)

Le silicate de soude se combine facilement avec d’autres silicates pour

former des silicates multiples.

Il entre dans la composition du verre ordinaire: sa teinte est toujours

verte; aussi n’a-t-on pu jusqu’à présent l’appliquer à la fabrication du

cristal.
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OUTREMER.

On extrait l’outremer naturel, pour les usages de la peinture, d’un

minéral assez rare nommé lapis- lazuli ou lazulite
,
qui se rencontre

surtout en Bucharie.

La densité du lapis-lazuli est 2,95 ; sa texture est grenue et légèrement

lamelleuse. Il contient presque toujours des grains de pyrite d'un beau

jaune d’or.

Pour préparer l’outremer employé en peinture, on trie à la main les

morceaux de lapis-lazuli en rejetant la gangue
;
on les introduit dans un

creuset; on les chauffe jusqu’au rouge sombre, on les jette encore chauds

dans du vinaigre, et on les laisse pendant plusieurs jours dans cette

liqueur acide qui dissout la chaux qui se trouve dans le lapis : après ce

traitement, le lapis est porphyrisé avec soin et mêlé avec des corps gras,

de la cire et des matières résineuses. La pâte est soumise à un lavage à la

température de 32° environ
;
l’eau enlève l’outremer, qui se dépose ensuite

lorsqu’on laisse reposer la liqueur; le résidu, qui est à peine coloré en

bleu, porte le nom de cendres d'outremer.

L’outremer ainsi préparé est d’un prix très élevé.

Vers l’année 1827, M. Guimet est parvenu le premier à produire artifi-

ciellement de l’outremer d’une teinte bleue magnifique et comparable à

celle de l’outremer naturel
;
depuis cette époque, plusieurs chimistes, et

particulièrement MM. Gmelin, Robiquet, Brunner, ont fait connaître les

movens d’obtenir cette matière colorante.

Le procédé publié par M. Gmelin en 1829 consiste à chauffer au rouge

sombre du sulfure de sodium (préparé en fondant 2 parties de soufre et

1 partie de carbonate de soude anhydre) avec un mélange de silicate et

d’aluminate de soude, qu’on obtient en dissolvant de l’alumine et de la

silice gélatineuses dans la soude caustique et évaporant la dissolution à

siccité : ce mélange doit contenir parties égales de silice et d’alumine

anhydres
;
la masse calcinée est reprise par l’eau qui enlève le sulfure de

sodium en excès et laisse de l’outremer d’une teinte un peu verte.

On prépare en Allemagne, aux environs de Nuremberg, de l’outremer

artificiel par des méthodes que nous ferons connaître sommairement en

suivant les indications données sur cette fabrication par M. Debette.

On commence par purifier de l’argile en la soumettant au lavage
,

comme dans les fabriques de poteries, afin de la débarrasser du sable

qu’elle contient.

On prépare ensuite du sulfure de sodium en chauffant dans un four-

neau à réverbère un mélange formé de lüO parties de sulfate de soude

calciné, 33 parties de charbon de bois pulvérisé et 100 parties de chaux

éteinte à l’air.

Le sulfure de sodium, une fois fondu, est coulé dans des moules métal-
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liques ;
on dissout ce sulfure dans l’eau

;
on laisse bien reposer la liqueur,

pour <{iie le charbon se dépose complètement: la plus petite quantité de

ce corps s’opposerait à la production de l’outremer; on décante la liqueur

claire, et on la fait bouillir avec du soufre, afin de transformer le mono-

sulfure en polysulfure.

Ce polysulfure est évaporé dans des chaudières de fonte
,
jusqu a con-

sistance sirupeuse
;
on y ajoute de l’argile lavée, et du sulfate de 1er. Le

mélange se fait dans les proportions de 50 kilogrammes de sulfure pour

12 kilogrammes d’argile, et 150 grammes de sulfate de protoxyde de fer

exempt de cuivre: il se tonne aussitôt du sulfure de ter
,
la masse devient

verte. On l’évapore jusqu’à siccité, et on la réduit en une poudre aussi

fine que possible.

Cette poudre est introduite dans des moufles d’une construction spé

ciale, et soumise à un grillage qui dure plusieurs heures; on a soin de

la remuer de temps en temps : elle devient alors successivement brune,

rouge, verte et bleue. Ce grillage demande beaucoup de soin : une tem-

pérature trop élevée détruirait l’outremer; une température trop basse

ne donnerait pas une coloration bleue à toute la masse.

La poudre ainsi obtenue est traitée par l’eau, qui dissout les sels de

soude solubles et le sulfure de sodium qui se trouve en excès
;

il reste une

poudre insoluble qui est d’un bleu noirâtre. Cette poudre desséchée,

soumise à un second grillage à une température modérée, et remuée con-

tinuellement, donne de l’outremer d’une teinte bleue magnifique.

On peut encore obtenir l’outremer par le procédé suivant, dont

M. Brunner a donné la description.

On calcine au rouge sombre pendant une heure et demie, dans un

creuset de terre surmonté de son couvercle, un mélange intime de

70 parties de sable en poudre très fine, 2â0 parties d alun calciné, à8 pai-

ties de poussière de charbon, \kh parties de fleur de soulre et 250 parties

de carbonate de soude anhydre.

La masse refroidie est épuisée par l’eau, et le résidu bien séché est mêlé

intimement avec son poids de soulre et une partie et demie de carbonate

de soude. Ce mélange est chauffé comme le précédent, et le résidu épuisé

de nouveau par de l’eau. On répète cette opération encore une fois, on

lave bien le résidu, et on le tamise à travers un tissu de mousseline après

l’avoir séché. La partie tamisée est étendue sur une plaque de fer au-des-

sus d’une couche de soufre qu’on brûle lentement et d’une manière com-

plète. On répète cette opération trois ou quatre fois, jusqu’à ce que le

produit ait pris une belle couleur bleue.
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Le tableau suivant donne la composition du lapis-lazuli et celle de

deux espèces d’outremer artificiel :

LAPIS-LAZULI.
OUTREMER OUTREMER

DE PARIS. DE MEISSEN.
(M. Warrentrapp.)

(M. Gmelin.) (M. Warrentrapp.’

Silice Z|5 ,Z|0 /l7,306 Z|5,000

Alumine 31,67 22,000

|

12,063

23,300

Soude
Potasse

9,09
»

21,/i70

1,750

Chaux 3,52 l,5/i6 0,020

Acide sulfurique 5,89 à, 679 3,830

Soufre 0,95 0,188 1,683

Fer 0,86 » 1,063
Chlore 0,/i2 » »

Eau 0,12 Mat. rés. et perte. »

100,00 87,779 98,116

L’outremer, soumis à l’action d’une forte chaleur, entre en fusion et

donne un verre presque incolore. Une calcination prolongée, au rouge et

au contact de l’air, lui fait prendre une teinte verte. L’outremer est im-

médiatement détruit par les acides
;
quand on le chauffé dans un courant

d’hydrogène, il devient rouge et finit par se décolorer complètement.

On ignore jusqu’à présent la nature de la combinaison qui donne à

l’outremer sa belle teinte bleue. Le carbonate de potasse substitué au

carbonate de soude produit un composé correspondant à l’outremer,

mais qui est incolore. La présence du fer 11e parait pas nécessaire à la

production de la couleur bleue.

L’outremer artificiel peut remplacer non seulement le bleu de cobalt

destiné à la peinture, mais encore Yazur ou verre coloré par l’oxyde de

cobalt, qu’on emploie en quantité considérable pour l ’azurage des papiers,

des toiles, etc. Son prix varie de 2 à àO francs le kilogramme.

ALLIAGES DE SODIUM.

Les alliages de sodium présentent la plus grande analogie avec les

alliages de potassium et se préparent de la même manière. Ils s’oxydent

rapidement au contact de l’air
;

l’eau les décompose en formant de la

soude, et le métal uni au sodium devient libre. Ces alliages sont plus ou

moins fusibles et généralement très cassants.

Le sodium se combine avec le mercure à la température ordinaire, en

produisant un grand dégagement de chaleur et de lumière. Lesamal-
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games ainsi formés sont liquides ou solides, suivant la quantité de mer-

cure qu’ils renferment.

Le sodium s’unit très facilement au potassium. Quand l’alliage ren-

ferme un excès de sodium, il est cristallin, cassant, plus fusible que le

sodium
;

il suffit de 1/30 de potassium pour communiquer ces propriétés

au sodium. Lorsque la proportion de potassium augmente, l’alliage

devient de plus en plus fusible : ainsi 3 parties de sodium et 1 partie de

potassium forment un alliage qui fond à 0° et qu’on voit se produire à la

température ordinaire quand on comprime ensemble les deux métaux.

L’alliage qui contient 1 partie de sodium et 10 parties de potassium est

encore plus fusible que le précédent
;

il ne se congèle que dans un mélange

réfrigérant; il surnage l’huile de naphte Les alliages deviennent moins

fusibles quand ils renferment un grand excès de potassium.

Les alliages de sodium et de potassium s’oxydent rapidement, même
sous l’huile de naphte, lorsque cette huile est exposée à l’air. Le potas-

sium se transforme complètement en potasse avant que le sodium

commence à s’altérer. On peut se servir de cette propriété pour purifier

le sodium qui renferme du potassium. (Gay-Lussac et M. Thénard.)
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L’ammoniaque est une combinaison d’azote et d’hydrogène que nous

avons fait connaître à l’article Azote. Ce composé manifeste des propriétés

basiques comparables à celles delà potasse et de la soude
;

il forme avec

les acides des sels bien définis, qui sont isomorphes avec les sels de

potasse correspondants. Non seulement l’ammoniaque sature les acides

les plus énergiques, tels que l’acide sulfurique, mais elle peut se combi-

ner avec des composés de diverses natures, tels que le chlorure et le

fluorure de bore, de silicium, un grand nombre de chlorures métalliques

anhydres, etc.

Les acides peuvent être divisés en trois classes, relativement à leur

action sur l’ammoniaque :

1° La première classe comprend les oxacides hydratés qui forment,

avec l’ammoniaque, des sels retenant 1 équivalent d’eau en combinaison.

Cette eau est nécessaire à l'existence même du sel ammoniacal qui se

détruit dès qu’on le déshydrate, ou ne se forme pas lorsqu’on fait agir

de l’ammoniaque anhydre sur un acide également anhydre. 11 arrive

souvent que le sel ammoniacal renferme plusieurs autres équivalents

d’eau
;
mais ces équivalents ne remplissent pas le même rôle que le pre-

mier, et l’on peut les éliminer sans décomposer le sel. A représentant

1 équivalent d’un acide oxygéné quelconque, le sel ammoniacal neutre

formé en présence de l’eau par cet oxacide aura toujours pour formule :

AzH 3,HO,A, et pourra contenir en outre plusieurs équivalents d’eau.

2° La deuxième classe comprend les liydracides. Les sels formés par

ces acides contiennent les éléments de l’ammoniaque et ceux des hydra-

cides; sous ce rapport, l’ammoniaque diffère complètement des bases

oxygénées, qui, en se combinant avec les hydracides, produisent le plus

souvent de l’eau et un composé binaire. Si HR représente un hydracide,

la composition du sel ammoniacal formé par cet hydracide sera exprimée

par AzM 3,HR. Les sels ammoniacaux produits par les hydracides peuvent

contenir de l’eau de cristallisation
;
mais dans les composés de ce genre,

la présence de l’eau n’est pas nécessaire comme dans les sels appartenant

à la classe précédente.

3° La troisième classe renferme les acides anhydres. Ces acides s’unis-

sent à l’ammoniaque anhydre et produisent des composés qui ne pré-

sentent pas les caractères généraux des sels ammoniacaux. C’est ainsi que

lacombinaison de l’acide sulfurique anhydre avec l’ammoniaque anhydre

AzH 3,S03 ne précipite pas les sels de baryte, comme le fait le sulfate

d’ammoniaque ordinaire : AzH3,H0,S03
.
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Les composés qui résultent de l’action du gaz ammoniac sur les acides

anhydres sont compris sous le nom générique d'amides. Ils ne diffèrent

des sels ammoniacaux proprement dits que par un ou plusieurs équiva-
lents d’eau, et peuvent régénérer des sels ammoniacaux quand on les

soumet à des influences qui déterminent leur hydratation.

On peut produire aussi des amides en soumettant certains sels ammo-
niacaux à la distillation ou à l’influence des corps avides d’eau, tels que
l’acide phosphorique anhydre et le perchlorure de phosphore. Les diffé-

rents modes de production des amides seront décrits avec détail en trai-

tant des corps organiques.

L’oxamide, qu’on peut considérer comme le tyj5e de cette remarquable
série de composés, a été découverte par M. Dumas, en étudiant les pro-
duits delà distillation de l’oxalate d’ammoniaque.

THÉORIE DE L’AMMONIUM.

La propriété que possède l’ammoniaque de s’unir aux acides, d’être

caustique, de ramener au bleu la teinture de tournesol rougie par les

acides, de verdir le sirop de violettes et de se substituer à un grand
nombre d’oxydes métalliques en les précipitant de leurs dissolutions sa-

lines, a dû faire considérer depuis longtemps l’ammoniaque comme une
véritable base comparable aux bases alcalines. Comme la plupart des
autres bases sont formées par l’union d’un métal avec l’oxygène, quel-
ques chimistes émirent l’opinion que rammoniaque pourrait bien elle-

même contenir un métal particulier, non encore isolé.

Ampère a proposé le premier une théorie ingénieuse pour expliquer le

rôle basique de l’ammoniaque. Cette théorie, développée par Berzelius,

est adoptée aujourd’hui par un grand nombre de chimistes.

Elle consiste à supposer que l’ammoniaque AzH 3 n’est point une base,

et qu’elle ne devient basique que par le concours de l’eau.

D’après cette théorie, l’équivalent d’hydrogène que contient l’eau

s’ajoute aux 3 équivalents d’hydrogène qui se trouvent dans l’ammo-
niaque

,
pour former avec l’azote un radical particulier, une sorte de

métal composé AzH 4 que l’on nomme ammonium. Ce radical, s’unissant

à l’équivalent d’oxygène de l’eau décomposée, constitue Yoxyde d’am-
monium AzH 4O, qui se combine alors avec les oxacides à la manière des

oxydes ordinaires pour former des sels ammoniacaux, représentés d’une
manière générale par la formule AzH 40,A.

Nous allons exposer maintenant les différentes considérations que les

partisans de la théorie de l’ammonium font valoir en faveur de leur hy-

pothèse.

Il ne doit pas paraître extraordinaire que le composé binaire AzH 4 rem-
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plisse les fonctions d’un métal
;
on sait, en effet, que le cyanogène C2Az

se comporte comme un véritable corps simple dans toutes les réactions

chimiques.

Dans la théorie qui consiste à admettre que l’ammoniaque est un

composé binaire jouant le rôle d’un oxyde métallique basique, on ne

comprend pas bien pourquoi cette base a besoin de la présence de l’eau

pour former des sels avec les oxacides
;
pourquoi cette eau devient inu-

tile dans les sels formés par les hydracides, et pourquoi enfin les acides

anhydres ne forment pas de sels ammoniacaux avec l’ammoniaque.

Dans l’hypothèse de l’ammonium, ces trois faits s’expliquent facile-

ment :

1° L’ammoniaque AzH3 est un corps indifférent : il lui faut 1 équivalent

d’hydrogène pour devenir un radical AzH4
,
et 1 équivalent d’oxygène

pour se changer en une base, en oxyde d’ammonium AzH 40. C’est préci-

sément l’eau qui fournit l’équivalent d’oxygène et l’équivalent d’hydro-

gène qui transforment l’ammoniaque en oxyde d’ammonium.

2° Les hydracides se combinent avec rannnoniaque pour former des

composés comparables aux chlorures, bromures, iodures métalliques;

dans ce cas, c’est l’hydrogène de l’hydracide qui transforme l’ammo-

niaque AzH 3 en ammonium AzH 4
.

On comprend donc que l’ammoniaque se combine avec les hydracides

pour former des sels ammoniacaux sans que l’intervention de l’eau soit

nécessaire.

3° Il n’est pas étonnant que l’ammoniaque AzH 3
,
en s’unissant aux

oxacides anhydres, ne forme pas de sels ammoniacaux, puisque AzH 3

n’est pas une base.

La composition d’un corps particulier, que nous examinerons plus loin

sous le nom d'liydrure ammoniacal de mercure, semble aussi venir à l’ap-

pui delà théorie de l’ammonium. En effet, ce composé paraît être formé

par la combinaison du mercure avec une quantité d’azote et d’hydrogène

représentée précisément par la formule AzH 4
: il est plus simple de re-

garder cette combinaison comme un amalgame d’ammonium IIg,AzH 4

que comme un hydrure ammoniacal de mercure HgH,AzH 3
.

La constitution des sulfhydrates sulfurés d’ammoniaque s’interprète

aussi très simplement dans la théorie de l’ammonium.

Le sulfhydrate d’ammoniaque AzH3
,HS peut dissoudre plusieurs équi-

valents de soufre pour former les composés suivants :

AzH3
,HS,S ... AzH3

, IIS,

S

2
... Azll3

,1IS,

S

4
... AzH3

,HS,

S

6
.

Dans la théorie de l’ammoniaque
,
ces formules sont compliquées

;

elles sont beaucoup plus simples dans la théorie de l’ammonium, et de-

viennent :

AzïïAS ... AzHfS2 ... AzlHS3 ... AzII 4S5
... AzH 4S7

.
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Ces composés, ou polysulfures d'ammonium
,
deviennent ainsi compa-

rables en tous points aux sulfures de potassium.

La théorie de l’ammonium offre aussi l’avantage de rapprocher le

chlorhydrate d’ammoniaque (chlorure d’ammonium) AzH 4Cl des chlo-

rures de potassium, de sodium, etc., KCl,NaCl, etc.

Les composés formés par la combinaison des chlorures métalliques

avec le chlorhydrate d’ammoniaque sont des chlorures doubles dans

la théorie de l’ammonium, et leur formule devient alors très simple.

C’est ainsi que le chlorhydrate d’ammoniaque et le bichlorure de platine

forment un corps représenté par la formule suivante : PtCl2,AzH 4Cl, qui

est un chlorure double de platine et d’ammonium correspondant au

chlorure double de platine et de potassium PtCl2,KCl.

L’ammonium n’a pas été isolé; mais cette objection n’est pas suffisante

pour qu’on doive rejeter la théorie de l’ammonium; en effet, le cacodyle,

radical composé, n’a été isolé que longtemps après que M. Bunsen eut

démontré son existence dans les combinaisons cacodyliques.

OBJECTIONS A laA THÉORIE DE L’AMMONIUM.

Nous avons cru devoir exposer avec quelque détail la théorie de l’am-

monium, parce qu’elle est admise par un grand nombre de chimistes, et

qu’elle explique d’ailleurs d’une manière heureuse un certain nombre de

faits; il nous reste maintenant à présenter les objections, selon nous très

sérieuses, que l’on peut adresser à cette théorie:

1° L’ammonium AzH4 n’est pas connu à l’état de liberté.

2° En admettant l’existence de l’ammonium pour expliquer la compo-

sition des sels ammoniacaux, on est obligé d’admettre aussi un très grand

nombre de radicaux hypothétiques pour interpréter la constitution des

sels formés par les alcalis organiques. Ces sels ont une composition en-

tièrement comparable à celle des composés ammoniacaux, car les bases

organiques, semblables à l’ammoniaque, ne peuvent s’unir aux oxacides

anhydres qu’en présence de l’eau, et forment des sels dans lesquels

1 équivalent d’eau entre nécessairement (M. Régnault); il faudrait donc

admettre dans ces sels l’existence d’autant de radicaux hypothétiques

qu’il existe d’alcalis organiques
;
on aurait ainsi le morphinium[C34H20Az06

)

pour les sels de morphine, le quinium (C20H 13AzO 2

)
pour les sels de qui-

nine, etc.

3° Pour expliquer, dans la théorie de l’ammonium, la production du

chlorure d’ammonium AzH 4Cl qui prend naissance lorsqu’on combine,

à l’état anhydre, l’acide chlorhydrique avec l’ammoniaque, on est obligé

d’admettre que l’hydrogène qui, dans l’acide chlorhydrique, est uni au

chlore, et dont l’affinité pour ce corps est très énergique, abandonne

cependant le chlore pour se combiner avec l’ammoniaque AzH3 et for-
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mer AzH 4
,
lorsque l’affinité de AzH3 pour l’hydrogène est assez faible

pour qu’on n’ait pu jusqu’ici, par aucun moyen, unir directement AzH 3

avec l’hydrogène.

Cette objection, que nous empruntons à M. Chevreul, nous paraît

d’une grande force.

On voit que les deux théories qui ont été émises sur la constitution

des sels ammoniacaux reviennent à rechercher si le chlorhydrate

d’ammoniaque est représenté par AzH 3
,HCl ou par AzH 4

, Cl
;

si le sulfate

d’ammoniaque a pour formule AzH 3,H0,S03
,
ou bien AzH40,S0 3

: dans

les deux cas, la composition de ces sels est la même, mais l’arrangement

moléculaire est différent.

Nous dirons ici d’une manière générale, que les questions relatives à la

constitution moléculaire des corps, c’est-a-dire au mode d’arrangement

de leurs éléments, sont complètement insolubles dans l’état actuel de la

science, lors même qu’il s’agit des composés les plus simples.

Quand nous admettons qu’un sel, le sulfate de potasse par exemple,

contient de l’acide sulfurique et de la potasse, et que nous écrivons sa

formule K0,S0 3 et non KSO 4
,
c’est que le sulfate de potasse a été formé

par la combinaison de la potasse avec l’acide sulfurique, qu’on en retire

avec facilité ces deux éléments, et que toutes les réactions de ce sel s’ex-

pliquent avec facilité en supposant qu’il contient de l’acide sulfurique et

de la potasse; mais nous ne connaissons aucun moyen rigoureux de déter-

miner son arrangement moléculaire.

Ce que nous venons de dire pour le sulfate de potasse s’applique aux

sels ammoniacaux.

Nous admettons, dans un sel ammoniacal, l’existence de l’ammoniaque

AzH 3
,
parce que ce corps existe à l’état isolé, parce qu’il forme des sels

en s’unissant aux acides directement ou avec la seule intervention de

l’eau, et qu’on peut le retirer facilement des combinaisons salines dans

lesquelles il est engagé.

Tout en reconnaissant ce que la théorie de l’ammonium présente d’in-

génieux, nous ne l’admettons pas dans cet ouvrage, parce qu’elle tend à

faire sortir la chimie de la voie purement expérimentale, et à faire

admettre l’existence d’un grand nombre de corps hypothétiques.

HYDRURE AMMONIACAL DE MERCURE
(
AMALGAME D’AMMONIUM , OU AMMONIUEü DE MERCURE).

Peu de temps après la découverte des métaux alcalins, plusieurs chi-

mistes, et particulièrement Berzelius, soumirent les sels ammoniacaux

à l’action de la pile, et reconnurent qu’en présence du mercure, ces sels

donnent des résultats présentant une certaine analogie avec ceux que

Davy a découverts pour les sels alcalins.
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Si l’on met, en effet, un globule de mercure dans une petite coupelle

de chlorhydrate d’ammoniaque légèrement humide, que l’on place cette

coupelle sur une lame de platine en communication avec le pôle positif

de la pile, et que l’on fasse plonger le rhéophore négatif dans le mercure,

on voit bientôt le métal augmenter considérablement de volume et pren-

dre une consistance butyreuse semblable à celle des amalgames formés

par les métaux alcalins.

On peut obtenir le même produit par un autre procédé, qui consiste à

placer dans la coupelle de chlorhydrate d’ammoniaque humide, ou dans

une dissolution de ce sel, un amalgame de potassium. Le potassium se

combine alors avec le chlore du chlorhydrate d’ammoniaque pour former

du chlorure de potassium, et le mercure s’unit à un composé d’azote et

d’hydrogène, qui paraît avoir pour formule AzH4
. La combinaison ainsi

formée retient toujours une certaine quantité de potassium.

Lhydrure ammoniacal de mercure cristallise en cubes
;

sa densité est

trois fois plus grande que celle de l’eau. Le gaz chlorhydrique le décom-

pose en chlorhydrate d’ammoniaque, en mercure et en hydrogène qui se

dégage. Il est fort peu stable
;

la plus faible élévation de température,

le contact de l’alcool, de l’éther, etc., le décomposent en mercure et en

un mélange d’hydrogène et de gaz ammoniac. La présence d’un excès de

potassium ou de sodium paraît lui donner de la stabilité. Quand on le

soumet à l’action du froid que produit un mélange d’éther et d’acide

carbonique solide, il se contracte beaucoup, devient dur et cassant comme
la fonte et dégage de l’hydrogène et de l’ammoniaque aussitôt qu’il revient

à la température ordinaire. (M. Grove.)

L’analyse de ce composé montre qu’il ne contient qu’une quantité

d’hydrogène et d’ammoniaque très faible relativement à la proportion de

mercure qu’on y trouve. (Gay-Lussac et M. Thénard.)

Les partisans de la théorie de l’ammonium admettent, dans le composé

qui vient d’être décrit, l’existence de l’ammonium AzH 4
,
tandis que

d’autres chimistes considèrent ce corps comme un hydrure ammoniacal

de mercure
;

il faut reconnaître ici que dans la théorie de l’ammonium

la constitution de ce composé est plus simple que dans celle de l’am-

moniaque.
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PROPRIÉTÉS GÉNÉRALES ET CARACTERES INSTINCTIFS
DES SEES AMMONIACAUX.

Les sels ammoniacaux sont isomorphes avec les sels de potasse corres-

pondants; ils sont comme eux solubles dans l’eau. L’ammoniaque se

comporte en présence des acides comme une base énergique
;

elle les

sature complètement et forme des sels neutres aux réactifs colorés.

Les sels ammoniacaux sont incolores, d’une saveur piquante. La plu-

part n’ont pas d’odeur sensible : cependant ceux qui contiennent des

acides faibles, comme l’acide carbonique ou l’acide sulfhydrique, possè-

dent l’odeur pénétrante de l’ammoniaque.

La chaleur volatilise ou décompose tous les sels ammoniacaux; ceux

qui contiennent des acides gazeux, comme l’acide chlorhydrique, se subli

ment sans éprouver d’altération
;
cependant plusieurs sels ammoniacaux

dont l’acide est volatil éprouvent une décomposition partielle sous l’in-

fluence de la chaleur: ainsi le sulfate, l’azotate, l’azotite, sont décomposés

au-dessous du rouge sombre. Lorsque l’acide est fixe, l’ammoniaque se

dégage complètement par l’action de la chaleur. Ainsi les phosphates,

les borates d’ammoniaque sont décomposés par la chaleur en ammonia-

que, en eau, et laissent un résidu d’acide pyrophosphorique ou d’acide

borique.

Un sel ammoniacal neutre, soumis à l’action de la chaleur, dégage

ordinairement une partie de son ammoniaque et se transforme d’abord en

un sel acide.

Le chlore décompose facilement les sels ammoniacaux; s’il est en

excès, il s’unit aux deux éléments de l’ammoniaque, pour former avec

l’azote, du chlorure d’azote, et avec l’hydrogène, de l’acide chlorhy-

;;

(1 rique.

L’amalgame de potassium agit, comme nous l’avons dit précédem-

ment, sur les sels ammoniacaux humides ou en dissolution concentrée;

cet amalgame détermine la décomposition de l’eau et du sel, et forme de

l’hydrure ammoniacal de mercure (ammoniure de mercure).

Les sels ammoniacaux, soumis à l’action oxydante d’un mélange d’acide

sulfurique et de chromaté dépotasse, produisent de l’acide azotique

(l\I. Kulhmann). Ces sels subissent la même transformation lorsqu’on les

soumet, en présence d’un excès d’air ou d’oxygène, à l’influence de la

chaleur et de la mousse de platine.

Les sels ammoniacaux sont très faciles à distinguer de tous les autres

sels. Les alcalis fixes, la potasse, la soude, la chaux, etc., en dégagent,

même à froid, un gaz qui ramène au bleu le papier rouge de tournesol :

cette propriété n’est partagée par aucun autre fluide élastique; déplus,

l’ammoniaque possède une odeur pénétrante <9 caractéristique, et pro-

ii. 1 k
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(luit, à l’approche d’un tube trempé dans l’acide chlorhydrique affaibli,

des fumées blanches, très épaisses, de chlorhydrate d’ammoniaque.

Les sels ammoniacaux se reconnaissent encore au moyen des réactifs

suivants :

Acide tartrique. — Précipité blanc cristallin de bitartrate d’ammonia-

que, si l’acide tartrique est en grand excès : ce précipité est beaucoup

plus soluble dans l’eau que le bitartrate de potasse.

Acide hydrofluosilicique

.

— Précipité blanc gélatineux.

Acide chlorique, acide perchlorique, acide carbazotique . — Pas de pré-

cipité.

Sulfate d
3

alumine. — Précipité blanc
,
cristallin, peu soluble, d’alun

ammoniacal.

Chlorure de platine.-— Précipité jaune de chlorure ammoniaco-plati-

nique, peu soluble dans l’eau et presque insoluble dans l’alcool, lais-

sant du platine pur par la calcination.

Les sels ammoniacaux ne forment pas de précipités dans les carbona-

tes alcalins, les sulfures et le cyanoferrure de potassium.

On analyse les sels ammoniacaux en précipitant leur dissolution par le

bichlorure de platine, lavant le précipité avec de l’alcool, qui ne dissout

que l’excès de sel de platine, et déterminant le poids du chlorure ammo- .

niaco-platinique dont la composition est connue.

On peut encore analyser les sels ammoniacaux en les décomposant

par un mélange d’oxvde de cuivre et de cuivre métallique et mesurant

le volume d’azote qui se produit
;
cette analyse s'exécute dans un appa-

reil qui sera décrit à l’article Analyse des substances organiques azotées.

Les sels ammoniacaux peuvent être également analysés en les décom-

posant par une base alcaline, et faisant rendre l’ammoniaque qui se

dégage dans de l’acide sulfurique dont le titre est déterminé avant et

après l’expérience au moyen du sucrate de chaux. (M. Péligot.)

CHLORHYDRATE D’AMMONIAQUE. AzH3,HCl.

Aztl3 212,50 ........ 31,81

IICÎ Zi55,70 68,19

668,20 100,00

Le chlorhydrate d’ammoniaque, appelé souvent sel ammoniac, cristal-

lise ordinairement en longues aiguilles qui se groupent sous forme de

barbes de plume
,

et plus rarement en cubes ou en octaèdres; sa saveur

est piquante; il n’a pas d’odeur sensible; sa densité est égale à 1,^5.

100 parties d’eau dissolvent 36 parties de sel ammoniac à la tempéra-

ture de 18°. 100 parties d’eau à 100 ,J en dissolvent 89 parties.
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Le chlorhydrate d’ammoniaque est soluble dans l’alcool.

Ce sel se sublime, sans éprouver d’altération, à une température un peu

inférieure au rouge sombre : il est toujours anhydre.

Plusieurs métaux, et particulièrement les métaux des premières sec-

tions, peuvent le décomposer. Il se dégage du gaz ammoniac et de l’hy-

drogène, et il se forme un chlorure métallique.

Le potassium et le sodium produisent cette décomposition à une tem-

pérature assez basse; l’étain, le zinc, le fer, agissent sur le sel ammo-
niac à une température plus élevée : l’expérience se fait facilement en

introduisant le mélange dans une petite cornue de verre à laquelle on

adapte un tube recourbé qui s’engage sous une cloche pleine de mercure
;

on recueille ainsi 6 volumes d’hydrogène pour 2 volumes d’azote.

Presque tous les oxydes décomposent le sel ammoniac en donnant

naissance à des chlorures métalliques, à de l’azote et h do l’eau. Les oxy-

des de nickel et de cobalt sont ramenés à l’état métallique quand on les

chauffe avec du sel ammoniac.

La dissolution de chlorhydrate d’ammoniaque peut dissoudre certains

oxydes métalliques, ei principalement l’oxyde de zinc.

Lorsqu’on fait arriver des vapeurs d’acide sulfurique anhydre sur du

chlorhydrate d’ammoniaque en poudre, il se forme une combinaison

particulière que l’eau décompose rapidement en acide chlorhydrique et en

sulfate d’ammoniaque. (M. H. Rose.)

Le sel ammoniac est élastique, et se laisse difficilement pulvériser:

pour l’obtenir en poudre très fine, on peut en faire une dissolution

bouillante concentrée, qu’on refroidit le plus promptement possible en

l’agitant continuellement; on produit ainsi un précipité cristallin, qui se

réduit en une poudre fine lorsqu’on le dessèche.

État naturel.

Le chlorhydrate d’ammoniaque se trouve dans l’urine humaine et dans

la fiente de quelques animaux, particulièrement dans celle des chameaux.

Il existe en petite quantité dans les environs des volcans, et dans les lis-

sures de certaines mines de houille en combustion.

Préparation.

On obtient directement le chlorhydrate d’ammoniaque en unissant

l’ammoniaque et l’acide chlorhydrique à l’état gazeux
;
on reconnaît que

ces deux gaz se combinent à volumes égaux pour former le sel ammoniac.

Ce sel a été pendant longtemps fabriqué exclusivement eh Egypte. On
l’obtenait dans ce pays en recueillant les produits volatils qui proviennent

de la combustion de la fiente des chameaux.

On prépare maintenant le chlorhydrate d’ammoniaque en décompo-
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saut, à i’akle de la chaleur, le sulfate d’ammoniaque par le chlorure de

sodium.

Pour produire économiquement le sulfate d’ammoniaque, on trans-

forme en sulfate le carbonate ammoniacal qui provient soit de la distilla-

tion des matières animales, soit des eaux de condensation du gaz de

l’éclairage, des urines putréfiées, des eaux vannes, etc. On fait filtrer ces

eaux qui sont chargées de carbonate d’ammoniaque, sur des couches de

sulfate de chaux réduit en poudre fine; il se forme du carbonate de chaux

insoluble et du sulfate d’ammoniaque soluble qu’on retire par évapo-

ration.

On peut encore obtenir du sulfate d’ammoniaque en traitant le carbo-

nate d’ammoniaque par le sulfate de fer ou le sulfate de manganèse qui

forment des carbonates de fer ou de manganèse insolubles, et du sulfate

d’ammoniaque.

Le sulfate d’ammoniaque étant une fois produit, pour le changer en

chlorhydrate, il suffit de le chauffer avec du chlorure de sodium, qui le

transforme en sulfate de soude et en chlorhydrate d’ammoniaque qui se

volatilise : AzH3,Iï0,S0 3 + NaCl= AzH3,HCl + NaO,S03
.

Au lieu d’opérer par la voie sèche, on agit quelquefois sur des dissolu-

tions de sulfate d’ammoniaque et de sel marin. En évaporant une disso-

lution d’un mélange de ces deux sels, il se fait une double décomposition
;

le sel ammoniac cristallise le premier, tandis que le sulfate de soude reste

dans les eaux mères.

On fabrique aussi le sel ammoniac dans quelques localités, en recevant

directement, dans de l’acide chlorhydrique du commerce, le carbonate

d’ammoniaque produit par distillation.

Usages.

Le sel ammoniac sert à préparer l’ammoniaque pour les besoins des

arts et pour les laboratoires de chimie.

On l’emploie dans la fabrication du sesquicarbonate d’ammoniaque

médicinal.

11 sert pour le décapage des métaux, et particulièrement du cuivre;

dans ce cas, l’ammoniaque du chlorhydrate réduit, par son hydrogène,

une par tie de l’oxyde de cuivre à l’état métallique, et le chlore transforme

l’autre partie en protochlorure de cuivre qui se volatilise.

Le sel ammoniac est employé aussi dans quelques opérations de tein-

ture.

Le chlorure d’argent étant soluble dans une dissolution aqueuse de sel

ammoniac, on se sert quelquefois d’un mélange de ces deux sels avec de

l’eau pour argenter à froid le cuivre et le laiton.

Le sel ammoniac est employé dans l’extraction du platine pour préci-

piter ce métal de sa dissolution dans l’eau régale.



213FL UO KHYDRATE D’AMMONIAQUE.

Enfin le sel ammoniac entre dans la composition d’un lut servant à

fixer le fer dans la pierre : ce lut se prépare en arrosant avec une disso-

lution de sel ammoniac, de la limaille de fer préalablement mêlée à un

ou deux centièmes de soufre.

CHLORURES DOUBLES AMMONIACAUX.

Le chlorhydrate d’ammoniaque forme des sels doubles avec les chlo-

rures de magnésium, de zinc, de cadmium
,
de manganèse, de fer, de

cobalt, de nickel, de cuivre, d’étain, de molybdène
,
d’antimoine, de

mercure, d’or, d’iridium, de palladium, de rhodium, etc.

Il s’unit en outre à certains oxydes métalliques.

BROMHYDRATE D’AMMONIAQUE. AzH3,HBr. — IODHYDRATE D'AMMONIAQUE.

AzH 3,tlI.

Ces deux sels présentent beaucoup d’analogie avec le chlorhydrate

d’ammoniaque. Ils sont solubles dans l’eau, cristallisables et volatils : ils

sont formés, comme le sel ammoniac, de volumes égaux d’acide et d’am-

moniaque.

On les obtient en saturant directement par l’ammoniaque les acides

bromliydrique et iodhydrique.

FLUORHYDRATE D'AMMONIAQUE. AzH3,IIFl

On prépare ce sel en distillant dans un appareil de platine ou d’argent

un mélange bien sec formé de 1 partie de sel ammoniac et de 2 parties l//i

de fluorure de sodium (Berzelius). Le fluorhydrate d’ammoniaque peut

aussi être obtenu directement en saturant l’acide fluorhydrique par l’am-

moniaque.

Le fluorhydrate d’ammoniaque cristallise en prismes incolores qui

entrent en fusion avant de se sublimer
;

il ne s’altère pas à l’air et se dis-

sout facilement dans l’eau.

Il attaque le verre facilement.

On peut graver sur verre en employant une dissolution de fluorhydrate

d’ammoniaque, au lieu d’acide fluorhydrique : on laisse sécher le sel sur

le verre, et lorsque son action est produite, on lave à grande eau la pièce

gravée.

Le fluorhydrate d’ammoniaque absorbe le gaz ammoniac avec rapidité.

La dissolution de ce sel perd de l’ammoniaque par l’évaporation, et

laisse déposer des cristaux grenus, efflorescents, qu’on considère comme
un bifluorhydrate d’ammoniaque AzH3,(HFl) 2

.

L’ammoniaque forme des sels cristallisables avec les fluorures de bore

et de silicium.
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CYANHYDRATE D’AMMONIAQUE. Azll3,HCy.

Ce sel est incolore; il cristallise en cubes, il est volatil et très soluble

dans l’eau
;
son odeur est à la fois prussique et ammoniacale : il est pres-

que aussi vénéneux que l’acide cyanhydrique.

Le cyanhvdrate d’ammoniaque est formé de volumes égaux de vapeur

d’acide cyanhydrique et d’ammoniaque, unis sans condensation.

On prépare le cyanhydrate d’ammoniaque : 1° en combinant directe-

ment l’ammoniaque avec l’acide cyanhydrique
;
2° en distillant un mélange

à équivalents égaux de cyanure de potassium et de chlorhydrate d’am-

moniaque
;

3° en distillant un mélange de 3 parties de sel ammoniac,

2 parties de cyanoferrure de potassium et 10 parties d’eau.

On produit encore du cyanhydrate d’ammoniaque en faisant passer du

gaz ammoniac sec sur des charbons placés dans un tube de porcelaine et

chauffés au rouge. 11 se dégage de l’hydrogène et de l’azote, et si le tube

communique avec un ballon condensateur suffisamment refroidi, il se

dépose dans ce ballon des cristaux de cyanhydrate d’ammoniaque.

(M. Langlois.)

SL LFOCYAAHYDRATE D’AMMONIAQUE. AzH3,lICyS2.

On prépare aisément ce composé en faisant digérer à chaud du soufre

en fleurs avec une dissolution de sulfhydrate d’ammoniaque mêlée d’acide

cyanhydrique. L’excès de sulfhydrate d’ammoniaque est chassé par

l’ébullition
;

il ne reste plus qu a filtrer la liqueur et à l’évaporer jusqu’à

cristallisation. (M. Liebig.)

On peut aussi préparer le sulfocyanhydrate d’ammoniaque en sou-

mettant à la distillation un mélange de sel ammoniac et de sulfocyanure

de potassium.

Le sulfocyanhydrate d’ammoniaque se rencontre dans les produits

de la distillation de la houille. C’est à la présence de ce composé

et de traces de fer qu’on doit attribuer la coloration rouge de certains

aluns fabriqués avec le sulfate d’ammoniaque provenant des usines

à gaz.

SULFOCYANHYDRATE D’AMMONIAQUE HYDROSULFURÉ. AzH3,IIS,HCyS2.

Quand on maintient pendant plusieurs heures à la température de 15°,

dans un flacon hermétiquement bouché, un mélange de 100 volumes

d’alcool absolu saturé de gaz ammoniac et d’une dissolution de 16 vo-

lumes de sulfure de carbone dans à0 volumes d’alcool, il se dépose des

cristaux de sulfocarbonate d’ammoniaque; l’eau mère, entourée de

glace, abandonne de longs cristaux d’un jaune-citron, qui se décom-
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posent immédiatement au contact de l’eau et sont représentés par la

formule : AzH 3,HS,HCyS2
.

On obtient un composé particulier en traitant par le chlore le sulfo-

cyanhydrate d’ammoniaque hydrosulfuré. On dissout 1 partie de ce sel

dans 6 parties d’eau, et l’on ajoute peu à peu de l’eau de chlore à cette

dissolution. Il se forme un abondant précipité blanc par l’agitation
;

mais ce précipité étant décomposé par le chlore, on a soin de ne pas em-

ployer un excès de ce réactif.

Le précipité, lavé et séché, est incolore, inodore, très peu soluble dans

l’eau froide, soluble dans l’alcool et l’éther. L’eau bouillante le décom-

pose en formant de l’acide sulfocyanhydrique. On peut l’obtenir sous

forme de lamelles cristallines par l’évaporation de sa dissolution dans

l’éther. Avec les bases il donne des mélanges de sulfures et de sulfo-

cyanures.

La composition de ce corps est représentée par la formule C2AzH2S 4
;

on peut le considérer comme une combinaison d’acide sulfhydrique et

de sulfocyanogène ou d’acide persulfocyanhydrique :

C2AzH2S4 == CyS2,2HS = (CyS3,H),HS.

On obtient un composé qui ne diffère du précédent que par un équi-

valent de soufre qu’il contient en plus, en décomposant par l’acide

sulfurique étendu de son poids d’eau le sulfocyanhydrate d’ammoniaque

hydrosulfuré. Le composé C2AzH2S3 = (GyS2,H),IiS est un liquide

oléagineux
,
incolore, que l’eau décompose rapidement, et qui produit

avec les bases des combinaisons qu’on peut représenter par (CyS2,H),MS.

(M. Zeise.)

COMBINAISONS DE L'AMMONIAQUE AVEC L’ACIDE
SULFHYDRIQUE.

Lorsqu’on fait arriver dans un flacon maintenu à une température très

basse un courant de gaz acide sulfhydrique sec et de gaz ammoniac sec

et en excès, il se produit un composé blanc formé de 2 volumes d’ammo-
niaque et de 1 volume d’hydrogène sulfuré, qui a pour formule :

AzH 3,HS. (M. Bineau.)

Si, au contraire, l’hydrogène sulfuré est employé en excès, les deux

gaz s’unissent à volumes égaux et produisent une combinaison représentée

par AzH3,2HS; dans la théorie de l’ammonium, ce corps est un sut/hy-

drate de sulfure d'ammonium ayant pour formule : AzH‘S,HS, et corres-

pondant par sa composition au sulfhydrate de sulfure de potassium

KS,HS.
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On connait encore d’autres combinaisons d’acide sulfhydrique et d’am-

moniaque, mais on peut les considérer comme des mélanges des deux

composés précédents.

SULFHYDRATE D'AMMONIAQUE. AzH3,HS.

AzH3 212,50 50,00

HS. . 212,50 50,00

Zi25,00 100,00

Le sulfhydrate d’ammoniaque préparé à une basse température et à

l’abri de l’air, avec un excès de gaz ammoniac, se présente en aiguilles

ou en belles lames cristallines blanches, très volatiles, d’une saveur à la

fois piquante et sulfureuse
;

il est considéré comme un violent poison.

Exposé au contact de l’air, il absorbe l’oxygène, prend une coloration

jaune en se changeant en sulfhydrate sulfuré d’ammoniaque (polysulfure

d’ammonium), puis successivement en hyposulfite, en sulfite et en sulfate

d’ammoniaque.

La dissolution aqueuse du sulfhydrate d’ammoniaque est incolore. On

s’en sert comme réactif; on la prépare ordinairement en divisant une

dissolution d’ammoniaque en deux parties égales
,
faisant passer dans

l’une de ces parties de l’acide sulfhydrique jusqu’à refus et y ajoutant

ensuite l’autre partie qui a été mise en réserve : AzH 3,2HS mêlé avec

AzH 3 donne en effet 2(AzH 3 ,HS).

On peut aussi préparer le sulfhydrate d’ammoniaque par double

décomposition, en traitant le carbonate d’ammoniaque par une dissolu-

tion froide et concentrée de monosulfure de baryum.

SU17HYDRATSS SULFURÉS D’AMMONIAQUE.

Le sulfhydrate d’ammoniaque se combine, soit directement, soit indi-

rectement, avec plusieurs équivalents de soufre, pour former :
1° un

sulfhydrate d’ammoniaque monosulfuré AzH 3
, HS, S, ou bisulfure d’am-

monium AzH4S2
;
2° un sulfhydrate trisulfuré AzH 3

, HS,

S

3
,
ou quadrisul-

fure d’ammonium AzH4S4
;
3° un sulfhydrate quadrisulfuré AzH 3

, HS,

S

4
,

ou pentasulfure d’ammonium AzH 4S 5

;
k° un sulfhydrate sextisulfuré

AzH 3
, HS,

S

6
,
ou heptasulfure d’ammonium AzH 4S 7

.

SULFHYDRATE D’AMMONIAQUE MONOSULFURÉ. AzH3,HS,S.

AzH3 212,50 3Z|,00

HS 212,50 3à,00

S 200,00 32,00

625,00 100,00
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.

Ce composé est connu à l’état anhydre et à l’état hydraté. On l'obtient

anhydre, sous la forme de cristaux jaunes volumineux, en faisant passer

simultanément des vapeurs, de soufre et de sel ammoniac dans un tube

de porcelaine chauffé au rouge, et communiquant par une allonge avec

un récipient qu’on entoure d’un mélange de glace et de sel. Le sulfliy-

drate d’ammoniaque monosulfuré se condense dans ce récipient.

Le sulfhydrate d’ammoniaque monosulfuré est très déliquescent, et se

convertit, sous l’influence de l’humidité, en un liquide d’un jaune foncé.

Les acides, même les plus faibles, le décomposent, précipitent du soufre,

et dégagent de l’hydrogène sulfuré.

Ce composé peut être obtenu hydraté, en exposant à l’air le corps

anhydre, ou mieux en distillant un mélange de 1 partie de sel ammoniac,

1 partie de chaux et 1/2 partie de soufre.

Le liquide jaune, oléagineux, très volatil, qui résulte de cette dernière

réaction est connu depuis longtemps sous le nom de liqueur fumante de

Boyle. On ne doit pas le considérer comme formé uniquement d’eau et

de sulfhydrate monosulfuré d’ammoniaque
;

il est mêlé ordinairement

d’autres composés plus sulfurés.

La liqueur fumante de Boyle a une odeur fétide
;
elle répand à l’air

des fumées blanches qui sont principalement formées d’hyposulfite d’am-

moniaque.

SULFHYDRATE D’AMMONIAQUE TRISULFURÉ. AzH3,lIS,S3.

Ce corps a été obtenu en faisant passer alternativement de l’ammonia-

que et de l’acide sulfhydrique dans l’eau mère du sulfhydrate d’ammo-

niaque quadrisulfuré
;

il se présente sous la forme de gros cristaux

translucides qui sont solubles dans l’alcool. (M. Fritzsche.)

SULFHYDRATE D’AMMONIAQUE QUADRISULFURÉ. AzH 3,HS,S4
.

Ce composé se prépare en mélangeant du soufre avec une dissolution

aqueuse concentrée de sulfhydrate ou de bisulfhydrate d’ammoniaque, et

en faisant arriver successivement dans cette dissolution du gaz ammoniac

et de l’acide sulfhydrique. Cette manière d’opérer a pour objet de con-

centrer la liqueur en augmentant la proportion de sulfhydrate d’annno-

que, et de permettre ainsi à une grande quantité de soufre d’entrer en

combinaison. Au bout d’un certain temps, la liqueur se prend en un

magma cristallin
;
on le dissout dans l’eau chaude, et par le refroidisse-

ment de la liqueur il se dépose de beaux prismes à quatre pans d’une

couleur jaune, dont la composition correspond à la formule AzH3,HS,S4
.

Ce corps se dissout dans l’eau sans s’altérer, lorsque la dissolution est

laite à l’abri de l’air et de l’acide carbonique. Il présente les réactions

générales despolysulfures, et s’altère à l’air avec la même rapidité que le

sulfhydrate d’ammoniaque monosulfuré. (M. Fritzsche.)



218 COMBINAISONS AMMONIACALES.

SULFHYDRATE D’AMMONIAQUE SEXTISULFURÉ. AzH3,HS,S6.

Ce composé se forme par la décomposition spontanée du sulfhydrate

d’ammoniaque quadrisulfuré : 2(AzH 3,HS,S4

)j
= AzH 3

, HS,

S

6 + AzH3

-f- HS + 2S. (M. Fritzsche.)

Comme cette décomposition est fort lente, on prépare plus facilement le

sulfhydrate d’ammoniaque sextisulfuré en dissolvant le sulfhydrate

d’ammoniaque quadrisulfuré dans son eau mère, et laissant refroidir la

liqueur chaude sous une cloche, à l’abri du contact de l’air. Il se dépose

bientôt des cristaux d’un rouge rubis.

Le sulfhydrate d’ammoniaque sextisulfuré possède presque toutes les

propriétés du sulfhydrate d’ammoniaque quadrisulfuré. Il est moins solu-

ble dans l’eau que ce dernier corps, et moins facilement altérable à l’air,

surtout quand on le conserve à l’abri des rayons directs de la lumière.

SUX.FOSELS AMMONIACAUX.

Le sulfhydrate d’ammoniaque (sulfure d’ammonium) s’unit au sulfure

de carbone, aux sulfures d’arsenic, aux sulfures de tungstène, de molyb-

dène, de tellure, etc., pour former des sulfosels ammoniacaux.

Un des sulfosels ammoniacaux les plus remarquables est le sulfo-

carbonate d’ammoniaque AzH 3
, HS,CS2

,
qu’on obtient en faisant agir

1 partie (en volume) de sulfure de carbone sur 10 parties d’alcool

anhydre saturé de gaz ammoniac
;
le mélange entouré de glace fondante

laisse déposer des cristaux jaunes, solubles daqs l’eau, et volatils sans

décomposition. Quand on traite le sulfure de carbone par l’ammoniaque

en présence de l’eau
,
on obtient un mélange de carbonate et de sulfo-

carbonate d’ammoniaque.

Le sulfure de carbone et le gaz ammoniac peuvent se combiner direc-

tement et former un composé jaune-citron qui se change au contact de

l’eau en sulfocarbonate d’ammoniaque.

AZOTATE D’AMMONIAQUE. AzH3,HO,AzO5
.

AzH3
. . . 212,50 . . . 21,25

110 . . . 112,50 . . . 11,25

AzO 5
. . . 675,00 . . . 67,50

1000,00 100,00

Ce sel, connu autrefois sous le nom de nitrum flammans ,
cristallise en
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aiguilles longues et flexibles, qui s’accolent ordinairement et forment des

cannelures. Si la cristallisation se fait avec lenteur, on obtient de beaux

prismes à base hexagonale, semblables à ceux du nitre, et qui sont d’une

transparence parfaite.

L’azotate d’ammoniaque a une saveur piquante; il est légèrement déli-

quescent, soluble dans la moitié de son poids d’eau à 18°; sa dissolution

saturée, qui bout à 16A°, contient sur 100 parties A7,8 de sel et 52,2 d’eau.

Ce sel est un de ceux qui produisent le plus grand abaissement de

température en se dissolvant dans l’eau, et peut être employé pour for-

mer de la glace : sa dissolution aqueuse concentrée, mêlée avec de l’eau,

produit encore du froid. (Gay-Lussac.)

L’azotate d’ammoniaque est toujours anhydre, quelle que soit la tem-

pérature a laquelle on l’ait fait cristalliser. Il entre en fusion vers 200°,

et se prend par le refroidissement en une masse opaque.

Entre 230 et 250° il se décompose en eau et en protoxyde d’azote :

AzII3,II0,Az05 = ZiHO + 2AzO.

Quand ce sel est pur et qu’on le chauffe avec beaucoup de précaution,

il ne donne que de l’eau et du protoxyde d’azote
;
mais si la décomposi-

tion est faite avec rapidité, et qu’on porte le sel à une température trop

élevée, le vase distillatoire se remplit d’une fumée blanche, et le protoxyde

d’azote qui se dégage est mêlé d’ammoniaque, de bi-oxyde d’azote; et,

suivant quelques chimistes, d’azote libre et d’acide hypo-azotique.

En présence de la mousse de platine, l’azotate d’ammoniaque se décom-

pose vers 170° en eau, en azote et en acide azotique. (MM. Millon et

Reiset.)

Cette décomposition est représentée par l’équation suivante :

5(Aztl3,II0,Az0 5
)
= 2(Az0 5,tI0) + 8HO + 8Az.

Projeté dans un creuset chauffé au rouge, l’azotate d’ammoniaque

s’enflamme subitement en produisant un léger sifflement et une lueur

jaunâtre; l’inflammation est due à la combinaison rapide de l’oxygène de

l’acide azotique avec l’hydrogène de l’ammoniaque. Ce sel fait brûler

avec beaucoup de vivacité la plupart des matières organiques et même le

charbon. Traité par l’acide sulfurique en excès et très concentré, il se

transforme, comme par la chaleur, en eau qui est absorbée par l’acide

sulfurique et en protoxyde d’azote qui se dégage. (Pelouze.)

Préparation*

On peut obtenir l’azotate d’ammoniaque en versant un léger excès

d’ammoniaque liquide dans de l’acide azotique; on concentre la disso-

lution et on l’abandonne à un refroidissement lent.

L’azotate d’ammoniaque prend naissance quand on soumet à l’action
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de la chaleur ou de l’électricité un mélange d’azote et d’oxygène avec un
excès d’hydrogène, et lorsqu’on fait passer de l’acide sulfhydrique dans
de l’acide azotique étendu d’eau.

L’azotate d’ammoniaque se forme encore lorsqu’on fait agir l’acide

azotique sur certains métaux et surtout sur l’étain.

AZOTATES AMMONIACAUX DOUBLES.

L’azotate d’ammoniaque forme un grand nombre de sels doubles en

s’unissant à d’autres azotates. Il se combine aussi avec des oxydes métal-

liques ammoniacaux.

Les principaux azotates ammoniacaux doubles sont ceux de cobalt, de

nickel, d’étain et de mercure.

AZOTITE D’AMMONIAQUE. AzIi3,H0,Az03
.

Ce sel est très soluble dans l’eau. 11 cristallise en aiguilles confuses. La

chaleur le décompose en eau et en azote : AzH 3,H0,Az0 3 = ftHO + 2Az.

L’acide sulfurique concentré en opère aussi la décomposition et dégage

de l’azote.

La dissolution d’azotite d’ammoniaque peut être évaporée à la tempé-

rature ordinaire sans que ce sel éprouve aucune altération
,
mais elle

laisse dégager de l’azote quand on la fait bouillir; cette dissolution est

souvent employée dans les laboratoires pour préparer de l’azote.

On obtient l’azotite d’ammoniaque par double décomposition en trai-

tant le sulfate d’ammoniaque par l’azotite de plomb. On prépare encore

l’azotite d’ammoniaque en dissolvant de l’acide bypo-azotique dans de

l’ammoniaque; il se forme ainsi un mélange d’azotate et d’azotite.

On peut encore obtenir l’azotite d’ammoniaque en faisant arriver dans

de l’ammoniaque liquide le gaz rutilant qu’on produit en dissolvant

l’amidon dans l’acide azotique.

Un mélange d’azotite de potasse et de chlorhydrate d’ammoniaque

en dissolution dans l’eau dégage en abondance de l’azote lorsqu’on le

fait bouillir
;

il se forme évidemment dans ce cas de l’azotite d’ammo-

niaque qui se décompose ensuite par l’ébullition.

SULFATE NEUTRE D’AMMONIAQUE. Aztl3,H0,S03
.

AzH3
. . . . 25,75

ÏIO . . . . 112,50 .... . . . . 13,63

SO'3 . . . 500,00 .... . . . . 60,62

825,00 100,00

On rencontre le sulfate d’ammoniaque en petite quantité dans l’acide

borique naturel et dans quelques schistes alumineux.
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Ce sel est incolore, d’une saveur amère et très piquante, soluble dans

son poids d’eau bouillante et seulement dans deux fois son poids d’eau à

15°. Il cristallise avec facilité et affecte les mêmes formes que le sulfate de

potasse, avec lequel il est isomorphe. Il est insoluble dans l’alcool.

Il forme un grand nombre de sels doubles isomorphes avec les sels de

potasse correspondants : dans ces sels, 1 équivalent d’ammoniaque et

1 équivalent d’eau, ou bien 1 équivalent d'oxyde d'ammonium AzH 40,

remplace à la manière ordinaire 1 équivalent de potasse.

Le sulfate d’ammoniaque fond à 1A0°, et résiste à toute décomposition

jusqu’à 180°
;
au delà de ce terme, il abandonne de l’ammoniaque, et se

transforme en bisulfate
;
ce dernier sel se détruit à son tour, et produit

de l’azote, de l’eau, et du sulfite acide d’ammoniaque qui se sublime.

Le sulfate d’ammoniaque forme un grand nombre de sels doubles dont

les plus importants sont indiqués dans le tableau suivant :

Sulfate d’ammoniaque et d’alumine . . . . [AzH3,H0,S03J,[Al
203,(S03

)

3],2ZtH0;

— et de sesqui - oxyde

de fer [AzH3,HO,SO3],[Fe203,(S03
)

3J,2Z|HO;

— et de sesqui - oxyde

de manganèse. . [AzH3,II0,S03],[Mn203,(S03
)

3
J,2ZtIT0 ;

— et de magnésie. . . (AzIl3,H0,S0 3),(Mg0,S03),7H0
;

— et de protoxyde de

manganèse . . . (AzII3,H0,S03),(Mn0,S03),7I10

;

et de zinc (AzH 3,IlO,SO3),(ZnO,S03),7IIO
;

— et de protoxyde de

fer (Aztl 3,H0,S03),(Fe0,S03),7H0
;

— et de nickel .... (AzIl3.H0,S03),(Ni0,S03),7II0
;

— et de cuivre .... (AzIl 3,H0,S03),(Cu0,S03),7II0.

Le sulfate d’ammoniaque s’unit aussi avec un grand nombre d’oxydes

ammoniacaux.

Préparation.

On obtient le sulfate d’ammoniaque dans les laboratoires en versant un

excès d’ammoniaque dans de l’acide sulfurique faible, et en évaporant la

liqueur.

On prépare le sulfate d’ammoniaque dans les arts, en décomposant le

sulfate de chaux ou le sulfate de fer par le carbonate d’ammoniaque impur

provenant de la distillation de matières animales : le liquide brun qui se

forme est évaporé à siccité
;
le produit de cette évaporation est légère-

ment grillé et repris par l’eau, qui laisse les matières organiques décom-

posées par le grillage, et dissout le sulfate d’ammoniaque qui se dépose

ensuite par l'évaporation en cristaux incolores.

Les urines putréfiées, les eaux vannes, les eaux de condensation du
gaz d’éclairage, servent aussi à la préparation du sulfate d’ammoniaque.
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Usages.

Le principal usage du sulfate d’ammoniaque consiste dans la fabrica-

tion de l’alun ammoniacal. On s’en sert aussi comme engrais.

BISULFATE D’AMMONIAQUE. Azlt 3,H0,(S03
)
2,H0.

Ce sel est déliquescent, facilement cristallisable, soluble dans l’alcool.

Lorsqu’on sature par les alcalis l’excès d’acide qu’il renferme, on obtient

des sels doubles qui sont très stables et cristallisent aisément.

On prépare le bisulfate d’ammoniaque en unissant 1 équivalent d’a-

cide sulfurique à 1 équivalent de sulfate neutre d’ammoniaque ou à

1/2 équivalent d’ammoniaque.

COMBINAISONS DE L’AMMONIAQUE AVEC I/ACIDE
CARBONIQUE

L’acide carbonique forme, avec l’ammoniaque et l’eau, des combinai-

sons nombreuses qui ont été examinées avec soin par M. H. Rose.

Avant les expériences de cet habile chimiste, on croyait qu’il n’exis-

tait que trois carbonates d’ammoniaque, correspondant par leur compo-
sition aux trois carbonates de potasse ou de soude.

M. H. Rose a démontré que le carbonate neutre d’ammoniaque et

le carbonate d’ammoniaque anhydre AzH3,C02 s’unissent en un grand

nombre de proportions avec le bicarbonate d’ammoniaque
;

il paraît

même que ces composés peuvent se combiner avec un quadricarbonate

d’ammoniaque.

Les carbonates d’ammoniaque sont décomposés par la chaux, comme
les carbonates de potasse et de soude

;
la liqueur retient en dissolution

une certaine quantité de chaux. (Pelouze.)

CARBONATE NEUTRE D’AMMONIAQUE. AzH3,H0,C02
.

Le carbonate neutre d’ammoniaque n’est pas connu jusqu’à présent à

l’état de liberté, mais il peut être obtenu en dissolution dans l’eau et

dans l’alcool, et surtout en combinaison avec le bicarbonate d’ammo-
niaque.

Cependant il paraît qu’une dissolution alcoolique de sesquicarbonate

d’ammoniaque, soumise à l’ébullition, donne, par le refroidissement, du
carbonate neutre d’ammoniaque presque pur. (M. Humfeld.)

CARBONATE D'AMMONIAQUE ANHYDRE. Aztl3,G02
.

Le gaz ammoniac et l’acide carbonique gazeux s’unissent avec lenteur,

et produisent une poudre blanche, cristalline, d’une densité égale à
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0,902, formée de 2 volumes d’ammoniaque et de 1 volume d’acide car-

bonique. Ce corps peut donc être représenté par AzH 3,C02
. On voit qu’il

diffère du carbonate neutre d’ammoniaque par 1 équivalent d’eau
;

il

appartient sans doute à la classe des amides.

Lorsqu’on le met en contact avec l’eau, il se dissout et se transforme

en un mélange d’ammoniaque libre et de bicarbonate d’ammoniaque.

Son odeur est ammoniacale : lorsqu’on le soumet à l’action de la cha-

leur, il sé sublime sans altération. 1 volume de ce composé est formé de

\ /3 de volume d’acide carbonique et de 2/3 de volume de gaz ammoniac.

(M. H. Rose, M. Bineau.
)

Quelques chimistes considèrent le composé AzH 3,C02 comme une com-

binaison de carbonamide AzH 2CO avec le carbonate neutre d’ammo-

niaque. En effet :

2(ÂzH3,C02
)
= AzIl 2CO + AzH3,H0,C02

.

SESQUICARBONATE D’AMMONIAQUE ( CARBONATE D’AMMONIAQUE DES

PHARMACIES
,
SEL VOLATIL D’ANGLETERRE). (AzH3

;

2,2110,(C02
)
3

.

2AzlI 3 425,00 28,81

2110 225,00 15,25

3C02 825,00 55,94

1475,00 100,00

On prépare ce sel en chauffant un carbonate alcalin ou terreux, et par-

ticulièrement le carbonate de chaux, avec le sulfate ou le chlorhydrate

d’ammoniaque. On fait un mélange de 1 partie de carbonate de chaux

et de 2 parties de sel ammoniac
;
on l’introduit dans une cornue de grès

que l’on remplit aux trois quarts et qu’on chauffe modérément; bientôt

les deux sels se décomposent réciproquement: il se dégage de l’eau, du

gaz ammoniac et du sesquicarbonate d’ammoniaque qui se condense en

croûtes blanches, cristallines, dans le col de la cornue et dans le réci-

pient. On facilite la condensation des vapeurs en refroidissant le récipient

avec des linges mouillés. Quand l’opération est terminée, on laisse re-

froidir l’appareil, on détache le sesquicarbonate du récipient. Ce sel est

conservé dans des flacons bien bouchés. Lorsqu’on s’est servi de chlor-

hydrate ou de sulfate d’ammoniaque impurs, on obtient un produit co-

loré qu’il faut soumettre à une nouvelle sublimation. 1 kilogramme de

sel ammoniac donne 700 à 800 grammes de sesquicarbonate d’ammo-
niaque.

Il est facile de se rendre compte du dégagement de l’ammoniaque

dans l’opération précédente, en se rappelant que les sels employés pour

la préparation du sesquicarbonate d’ammoniaque sont neutres, tandis

que ce dernier sel contient 1 équivalent 1/2 d’acide carbonique pour

un seul équivalent d’ammoniaque.
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Le sesquicarbonate d’ammoniaque ayant pour formule
:
(AzH 3

)

2
,
(HO)2

,

(CO2
)

3
,
peut être considéré comme une combinaison de carbonate

neutre et de bicarbonate d’ammoniaque. En effet :
(AzH 3

)

2
,
(HO)2

,
(CO2

)

3

= AzH3
,HO,CO2 + AzH 3

,HO, (CO2
)

2
.

L’action de l’eau sur le sesquicarbonate d’ammoniaque semble confir-

mer cette manière de voir. Lorsqu’on traite, en effet, ce sel par de petites

quantités d’eau froide, le carbonate neutre se dissout, tandis qu’il reste

des cristaux grenus de bicarbonate d’ammoniaque. Le sesquicarbonate

d’ammoniaque conservé dans des vases mal fermés perd de l’ammo-

niaque et du carbonate neutre d’ammoniaque et se transforme lentement

en bicarbonate.

La réaction du sesquicarbonate d’ammoniaque est fortement alcaline;

sa saveur est caustique et piquante, son odeur ammoniacale très pro-

noncée. Il cristallise avec 5 équivalents d’eau à une température voisine

de 0°
;
on l’obtient sous la forme de gros octaèdres transparents à base

rhombe. Il existe donc deux états d’hydratation du sesquicarbonate

d’ammoniaque; nous avons vu, en effet, que le sel obtenu par voie sèche

ne renferme que 2 équivalents d’eau.

La chaleur décompose le sesquicarbonate d’ammoniaque en acide car-

bonique et en deux sels ammoniacaux de composition et de volatilité

différentes. (M. H. Rose.
)

Le carbonate le moins volatil, celui qui s’est condensé le plus près du

vase distillatoire, a pour composition :
(AzH3

)

4
,
(HO)4

,
(CO2

)

5
.

Le second sel, qui est plus volatil que le précédent, a pour composi-

tion: (AzH 3

)

2
,HO, (C02

)\ On peut le considérer comme formé de carbonate

neutre d’ammoniaque et de carbonate d’ammoniaque anhydre :
(AzH 3

)

2
,

H0,(C02
)

2= AzH3
,HO,CO2 + AzH3

,CO2
.

La décomposition du sesquicarbonate d’ammoniaque par la chaleur

s’opère dès le commencement de la distillation et avant même que le sel

soit entré en fusion
;
en continuant à le chauffer, il se liquéfie

;
et si dans

cet état on l’abandonne au refroidissement, il s’en dépose des cristaux qui

sont identiques avec ceux que l’on obtient en faisant cristalliser le sesqui-

carbonate dans l’eau et qui contiennent 5 équivalents d’eau.

L’eau mère d’où l’on a séparé ces cristaux renferme en dissolution

du carbonate neutre d’ammoniaque.

Plusieurs autres carbonates se forment par des distillations successives

du sel qui a pour formule
:
(AzH3

)

4
,
(HO)4

,
(CO2

)

5
,
ou bien en arrêtant la

distillation et faisant cristalliser la masse saline en fusion.

Ces sels ont pour composition :

1° (AzH3
)
4,(H0) 4,(G02)%8H0 ;

T (AzH3
)
4

,
(HO) 4

,
(GO2

)
5
,HO ;

3“ AzH3,H0,(G02
)

2,2H0
;

U" (AzH3
)

4,(H0) 4,(C02
)
7,8H0.
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Entin quand on fait évaporer dans le vide une dissolution de sesqui-

carbonate d’ammoniaque à côté d’un vase rempli d’acide sulfurique

concentré, une partie de l’ammoniaque est absorbée par cet acide, et il

reste un sel qui a pour composition (AzH 3

)
4,(H0)4,(C02

)
9,5H0, et qu’on

peut considérer comme composé de 1 équivalent de quadricarbonate

= AzH 3,H0,(C02

)

4,3H0, de 2 équivalents de bicarbonate = 2(AzH3,HO,

(CO2
)

2
,HO) et de 1 équivalent de carbonate neutre = AzH 3,H0,C02

.

(M. H. Rose.

BICARBONATE D’AMMONIAQUE. AzH3,HO,(G02
)

2,HO.

Ce sel existe sous trois états d’hydratation :

1° Le sel ordinaire AzH3,H0,(C02
)

2,H0
;

2° Le sel formé par la distillation de (AzH3

)

4,(H0)4,(C02

)
5

,
qui a pour

composition, comme nous l’avons vu précédemment: AzH3,H0,(C0 2
)
2

,

2HO
;

3° Enfin un troisième sel que l’on produit en dissolvant le sesquicar-

bonate d’ammoniaque dans l’eau bouillante, et en fermant rapidement le

vase qui contient la dissolution, pour que l’acide carbonique ne puisse se

dégager. Ce composé cristallise, par le refroidissement delà liqueur, en

larges prismes transparents, dérivés d’un octaèdre a base rbombe, qui

ont pour composition (AzH 3

)

2,(H0) 2,(C02
)

4,3H0.

Le bicarbonate d’ammoniaque ordinaire se prépare en faisant arriver

de l’acide carbonique en excès dans de l’ammoniaque liquide ou dans

une dissolution concentrée de sesquicarbonate d’ammoniaque du com-

merce. On l’obtient encore avec facilité en lavant le sesquicarbonate d’am -

moniaque, préalablement pulvérisé, avec de l’alcool à 90 centièmes, qui

dissout le carbonate neutre et laisse pour résidu le bicarbonate. L’eau

froide donnerait un résultat semblable au précédent
,
mais elle dissou-

drait une quantité considérable de bicarbonate.

Le bicarbonate d’ammoniaque est isomorphe avec le bicarbonate de

potasse. Il répand à l’air une légère odeur ammoniacale, et se volatilise

lentement sans perdre sa transparence, ü est soluble dans huit fois sou

poids d’eau froide : l’eau bouillante l’altère et en dégage de l’acide car-

bonique.

Usages «les carbonates <i 'ammoniaque.

Les carbonates ammoniacaux sont employés comme réactifs dans les

laboratoires; en médecine on se sert du sel volatil d’Angleterre (sesqui-

carbonate) comme d’un excitant très énergique.

On emploie les carbonates d’ammoniaque dans la fabrication des

autres sels ammoniacaux.

il 15
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COMBINAISONS DE D’AMMONIAQUE AVEC D’ACIDE
PHOSPHORIQUE.

PHOSPHATE NEUTRE D’AMMONIAQUE. (AzH3
)

2,(H0)2,tl0,Ph05 .

2AzH3
, 425,00 25,56

3HO 337,50 20,30

PhO5 900,00 54,14

1662,50 100,00

Le phosphate neutre d’ammoniaque est incolore, inodore. 11 verdit le

sirop de violettes. Il cristallise en prismes à quatre pans
;

il se décompose

sous l’influence de la chaleur, perd toute l’ammoniaque et les deux tiers

de l’eau qu’il contient, et laisse un résidu d’acide métaphosphorique

PhO 5
,HO,

Il est soluble dans 4 parties d’eau froide et dans une quantité beaucoup

moins considérable d’eau bouillante
;
à la température de l’ébullition, il

se transforme peu à peu en phosphate acide d'ammoniaque. Il est inso-

luble dans l’alcool.

Préparation.

On prépare le phosphate neutre d’ammoniaque en versant dans une

dissolution de phosphate acide de chaux un léger excès d’ammoniaque

liquide
;

il se précipite un phosphate de chaux insoluble, et le phosphate

neutre d’ammoniaque reste dans la dissolution. Ce sel cristallise quand

on fait évaporer la liqueur; mais la dissolution devenant acide par l’éva-

poration, il faut au moment de la cristallisation verser de l’ammoniaque

dans la liqueur, de manière à la rendre légèrement alcaline.

BIPHOSPHATE D’AMMONIAQUE. AzH3,H0,(H0) 2,Ph05
.

On prépare ce sel soit en faisant bouillir une dissolution étendue de

phosphate neutre d’ammoniaque, et enja concentrant jusqu’à la faire

cristalliser, soit directement en unissant l’acide phosphorique à l’ammo-

niaque et en laissant la liqueur fortement acide.

Le biphosphate d’ammoniaque se dépose en gros cristaux transparents,

inaltérables à l’air, solubles dans 5 parties d’eau froide et dans une

moindre quantité d’eau bouillante.

SOUS-PHOSPHATE D’AMMONIAQUE. (Az[] 3
)
3,3lJ0,Ph05

.

Ce sel se forme quand on fait passer un courant de gaz ammoniac dans

une dissolution concentrée de phosphate neutre d’ammoniaque. Il se

dépose une masse épaisse dans laquelle on distingue de petits cristaux

qui ne peuvent être desséchés sans perdre de l’ammoniaque.
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Liages des phosphates d ammoniaque.

Ces sels servent à préparer l’acide métaphosphorique. Pour obtenir cet

acide, il suffit de maintenir pendant quelque temps au rouge le phosphate

neutre ou le biphosphate d’ammoniaque. Comme le résidu de cette calci-

nation retient toujours de l’ammoniaque, on y ajoute un peu d’acide

azotique, et on le calcine de nouveau.

Gay-Lussac a proposé d’imprégner les étoffes de dissolutions de phos-

phates ammoniacaux pour les rendre moins combustibles. Le sel ammo-
niacal se décompose par l’action de la chaleur; l’acide métaphosphorique

qui se produit recouvre le tissu d’un enduit vitreux et le préserve du

contact de l’air. Le tissu se carbonise, mais sans donner de flamme, et ne

peut par conséquent propager l’incendie. Le borate d’ammoniaque ou

tous les sels facilement fusibles produiraient sans doute des effets ana

logues.

PHOSPHATE AMMONIACO-SODIQUE. NaO,HO,Azl

I

3,I10,Pll05,8H0 (1).

NaO . . . . 387,17 .... . . . . 22,65

AzH 3
. . . . 212,50 .... . . . . 12,32

2HO . . . . 225,00 .... . . . . 13,06

PhO> .... . . . . 900,00 .... . . . . 52,19

1726,67 100,00

Ce sel est connu sous le nom de sel de phosphore, sel fusible de l’urine
,

sel microcosmique. Il existe en quantité assez considérable dans l’urine r

d’où il se dépose par l’évaporation.

Lorsqu’on chauffe ce sel jusqu'au rouge, il laisse pour résidu du méta-

phosphate de soude. Cette décomposition fait employer le phosphate

ammoniaco-sodique comme fondant dans les essais au chalumeau.

Ce sel, exposé à l’air, s’effleurit en perdant à la fois de l’eau et de l’am-

moniaque.

On le prépare en faisant dissoudre dans 2 parties d’eau, 6 ou 7 parties

de phosphate de soude cristallisé et 1 partie de sel ammoniac; la disso-

lution étant faite à chaud, il se dépose par le refroidissement de gros

cristaux transparents de phosphate ammoniaco-sodique
;
les eaux mères

contiennent du chlorure desodium.
i

(1) On remarquera que ce sel double contient de l’eau sous irois formes diffé-

rentes : le premier équivalent d’eau joue le rôle de base
;

le second équivalent d’eau

est celui qui se trouve dans tout sel ammoniacal formé par un oxacide, et les huit

équivalents d’eau qui se trouvent placés après l’acide piiosphorique représentent

de l’eau de cristallisation.
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On prépare encore ce sel double en unissant directement, par la voie

humide, le phosphate de soude au phosphate d’ammoniaque.

ARSÉNIATES D’AMMONIAQUE.

Ces sels ont la même forme cristalline et la même composition que les

phosphates correspondants. Ils sont sans usages ;
on peut les préparer en

unissant directement l’acide arsénique à l’ammoniaque.

BORATES D’AMMONIAQUE.

Le biborate d’ammoniaque a pour formule : AzH3,HO,(BÜ 3
)

2,^HO.

Ce sel n’existe pas dans la nature; on l’obtient directement en dissol-

vant l’acide borique dans un grand excès d’ammoniaque faible, et en

faisant évaporer la liqueur. Il cristallise en octaèdres rhomboïdaux qui

renferment l\ équivalents d’eau de cristallisation, et s’effleurissent à

Pair (M. Soubeiran). Exposé à une chaleur rouge, il perd toute son ammo-

niaque et laisse un résidu d’acide borique.

On connaît deux autres borates d’ammoniaque AzH3,H0,(B0 3

)

4 et

(AzH 3,H0)3,(B03
)
4

. On obtient le premier en dissolvant à chaud, dans de

l’ammoniaque caustique, assez d’acide borique pour que la réaction al-

caline disparaisse presque complètement
;

il se dépose, par le refroidis-

sement, des prismes hexagonaux de borate acide d’ammoniaque, qui

contiennent 6 équivalents d’eau. (M. L. Gmelin.)

Le second borate se prépare en saturant l’acide borique cristallisé avec

du gaz ammoniac sec.

Le borate acide d’ammoniaque existe en petite quantité dans l’acide

borique naturel.

COMBINAISONS BUS ACIDES ANHYDRES AVEC D’AMMONIAQUE.
— AMIBES.

Nous ferons connaître maintenant les principales propriétés des corps

qui résultent de l’union des acides anhydres avec l’ammoniaque, et de

ceux qui sont représentés dans leur composition par des sels ammonia-

caux moins de l’eau. Ces composés sont compris sous la dénomination

générique d'canidés.

SULFAMIDE. AzIl2S02
.

L’acide clilorosulfurique S02C1
(
voy. Acide sulfureux ) ,

convenable-

ment refroidi, et mis en contact avec le gaz ammoniac sec, se transforme

en une poudre blanche, amorphe, qui est un mélange de sel ammoniac

et de sulfamide AzH2S02
. (M. Régnault.)

Cette réaction est représentée par l’équation suivante :

S02C1 -f 2A z ! 1
3 = AzIi3 ,ïlC! + AzIi2S02

.

Sulfamide.
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Le sel ammoniac et la sulfamide étant à peu près également solubles

dans l’eau et dans l’alcool, on ne peut séparer qu’incomplétement ces

deux substances l’une de l’autre.

La sulfamide est très avide d’eau, et se liquéfie avec rapidité au con-

tact de l’air humide. Sa dissolution aqueuse ne précipite ni les sels de

baryte ni les sels de platine, et se conserve sans altération, en présence

de l’acide chlorhydrique et du chlorure de baryum. Toutefois, à la tem-

pérature de l’ébullition, et surtout sous l’influence des acides énergiques,

la sulfamide se change lentement en sulfate d’ammoniaque
;
en effet, la

sulfamide peut être représentée par du sulfate neutre d’ammoniaque

moins 2 équivalents d’eau :

AzH2,S02 + 2110 = AzH3,H0,S03
.

Les alcalis transforment aussi la sulfamide en sulfate d’ammoniaque

qu’ils décomposent ensuite en dégageant de l’ammoniaque.

SULFATE D’AMMONIAQUE ANHYDRE (PARASULFATE-AMMON

ET SULFATE-AMMON). AzH 3,S0 3
.

Lorsqu’on fait arriver du gaz ammoniac sec dans un flacon contenant

de l’acide sulfurique anhydre maintenu à une basse température, on peut

former deuxcomposés isomériques qui ont été nommés parasulfate-ammon

et sulfate-ammon. (M. H. Rose.)

Le parasulfate-ammon s’obtient en saturant incomplètement de gaz

ammoniac l’acide sulfurique anhydre. Il se forme une masse gommeuse,
dure, très acide, qu’on dissout lentement dans l’eau, ou plutôt qu’on

laisse s’humecter dans une atmosphère raturée de vapeur d’eau, afin

d’éviter une élévation de température qui produirait du sulfate d’ammo-
niaque

;
la liqueur ainsi obtenue est traitée par du carbonate de baryte,

qui sature et précipite l’excès d’acide; on la soumet ensuite à l’évapo-

ration : il se dépose alors des cristaux volumineux et transparents,

dont la forme dérive d’un octaèdre droit à base carrée. La composition

de ces cristaux correspond à la formule : AzH 3,S0 3
.

Le parasulfate-ammon est insoluble dans l’alcool
;
sa dissolution aqueuse

a une saveur amère
;

elle ne précipite pas les sels de baryte, et ne se

transforme en sulfate d’ammoniaque que par une ébullition prolongée :

l’acide tartrique n’y forme un précipité de tartrate d’ammoniaque qu’a-

près un temps assez long.

Le sulfate-ammon se prépare en faisant arriver un grand excès d’ammo-

niaque sur de l’acide sulfurique anhydre. Il est isomère avec le parasul-

fate-ammon; sa composition est aussi représentée par la formule AzH 3,S0 3
.

Mais il diffère de ce composé par plusieurs caractères : il se présente en

petites masses blanches, qui ne paraissent pas cristallines
;
sa dissolution

précipite presque immédiatement le chlorure de baryum; l’acide tar-
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trique le décompose rapidement en tartrate d’ammoniaque et en acide

sulfurique.

Du reste, les alcalis fixes transforment le sulfate-ammon et le parasul-

fate-aramon en sulfate d’ammoniaque, qui se décompose ensuite sous

l’influence d’un excès d’alcalie

SULFATE D’AMMONIAQUE ACIDE ET ANHYDRE. (Azll 3
)
3,AS03

.

Cette combinaison, découverte par M. H. Rose, a été obtenue pure et

cristallisée par M. Jacquelain, qui en a fait connaître la composition. On
la prépare en faisant arriver des vapeurs d’acide sulfurique dans de l’am-

moniaque maintenue toujours en excès et en chauffant jusqu’à fusion dans

un courant d’ammoniaque le produit solide que donne cette réaction.

En reprenant la masse par l’eau, on obtient par l’évaporation de beaux

cristaux incolores de sulfate d’ammoniaque acide et anhydre.

Ce composé a pour formule
:
(AzH 3)ViSQ 3

. Il présente quelques unes

des propriétés du sulfate neutre anhydre d’ammoniaque, mais il se

transforme plus difficilement en sulfate d’ammoniaque ordinaire; sa

réaction est acide. Le chlorure de baryum ne trouble pas à froid, même
après un mois de contact, une dissolution de sulfate d’ammoniaque acide

et anhydre. Toutefois l’intervention du chlore ou de l’acide chlorhydri-

que, ou bien une ébullition prolongée, le transforment en sulfate acide

d’ammoniaque. Il produit avec l’eau de baryte ou avec une dissolution

de chlorure de baryum ammoniacal, un composé cristallin qui a pour

formule
:
(AzlI 3),(Ba0)2,3S0 3

.
(M. Jacquelain.)

SULFITES D’AMMONIAQUE ANHYDRES. AzH3,S02 — AzH3,(S02
)

2
.

On obtient le sulfite d’ammoniaque anhydre et neutre, AzH 3,S02
,
en

mettant de l’acide sulfureux sec en présence d’un excès de gaz ammoniac

également desséché. Ces deux gaz s’unissent dans le rapport de 1 volume

d’acide sulfureux à 2 volumes d’ammoniaque. Il se forme une masse

amorphe, jaune, déliquescente, qui se décompose peu à peu au contact

de l’eau.

Les propriétés de ce sulfite d’ammoniaque anhydre ont été peu étu-

diées.

Lorsqu’on fait rendre dans un ballon bien sec du gaz ammoniac et de

l’acide sulfureux en excès, les deux gaz se combinent a volumes égaux

pour former un composé jaune, cristallin, qui est du bisulfite d’ammonia-

que anhydre, AzH 3,2S02
. Ce dernier corps se décompose au contact de

l’eau en sulfate et en trithionate d’ammoniaque :

2(AzII3,2SCg) + 2110 = AzH3,H0,S03 + AzH3,H0,S305
.

Cette transformation s’opère très rapidement en présence d’un acide

ou d’.une base énergique.



PHOSPHAMIDE. BIPHOSPHAMIDE. PHOSPHAM. 2,

U

CARBAMIDE. AzH2GO.

Cette combinaison a été découverte par M. Régnault en faisant arriver

du gaz ammoniac sec et en excès dans des flacons pleins de gaz chloroxy-

carbonique (voy. Oxyde de carbone). Le produit de cette réaction est un

mélange de sel ammoniac et de carbamide
,
combinaison qui est repré-

sentée par du carbonate d’ammoniaque moins 2 équivalents d’eau :

COC1 + 2Aztl3 = A z

H

3
,HCl -f AzH 2CO.

La séparation de ces deux corps présente des difficultés qui jusqu’à

présent n’ont pas été surmontées
;
mais la présence du sel ammoniac

n’empêche pas d’étudier les principales propriétés de la carbamide.

La carbamide est soluble dans l’eau et dans l’alcool faible, insoluble

dans l’éther
;
elle ne trouble pas les eaux de chaux et de baryte. Sa dis-

solution, versée dans une dissolution de chlorure de baryum, ne la pré-

cipite que lentement. Les acides étendus ne produisent pas d’effervescence

quand on les met en contact avec la carbamide en dissolution dans l'eau,

ce qui semble prouver que l’acide carbonique n’existe pas tout formé dans

la liqueur. Les acides concentrés décomposent au contraire la carbamide

avec effervescence, en déterminant l’action des éléments de l’eau qui

changent la carbamide en carbonate d’ammoniaque.

La carbamide est isomérique avec l’urée, dont elle diffère par plusieurs

propriétés essentielles : elle ne donne pas de précipité avec l’acide azoti-

que, tandis que l’urée forme avec cet acide un précipité blanc cristallin

d’azotate d’urée
;
l’équivalent de la carbamide paraît être représenté par

AzH 2CO, tandis que l’équivalent de l’urée correspond à la formule :

Az2H4C202
.

PHOSPHAMIDE. Az2H 3Ph02
. — BIPHOSPHAMIDE. AzPhO2

.
—

PHOSPHAM. Az2HPh.

Il existe plusieurs composés ammoniacaux, qui peuvent être représen-

tés dans leur composition par de l’acide phosphorique et de l’ammonia-

que moins les éléments d’un ou plusieurs équivalents d’eau, et qui

régénèrent des sels ammoniacaux dans les circonstances qui déterminent

leur hydratation.

Ainsi on a signalé l’existence de deux composés, nommés phosphamide

et biphosphamide, qui seraient représentés dans leur composition par des

phosphates d’ammoniaque moins de l’eau :

Az2H3Ph02
-f 6HO = (AzH3

)
2,2H0,H0,Ph05

.

Phosphamide. Phosphate neutre d’ammoniaque.

AzPhO2 4- 6IIO = AzH3,H0,2H0,Ph05
.

Biphosphamide. Biphosphate d’ammoniaque.

(M. Gerhardt.)
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La pliospliamide se dissout dans l’acide sulfurique étendu sans dégager

de gaz
;
cette dissolution laisse déposer des cristaux de bisulfate d’ammo-

niaque et de l’acide phosphorique libre reste dans la liqueur :

Az2H3Ph02 + /iSO3,10HO == 2(AzH3,HO,2S03,I10) ~f Ph05,3II0.

La phosphamide, la biphosphamide, ainsi que le phospham
,
forment

une même classe de composés
;

ils prennent naissance par l’action de

l’ammoniaque sur les chlorures de phosphore en présence de l’eau, et

se transforment en phosphates d’ammoniaque sous l’influence des acides

ou des alcalis concentrés.

ACTION DE L'AMMONIAQUE SUR LES SELS.

Un grand nombre de sels peuvent se combiner avec l’ammoniaque.

Nous donnerons à ces composés le nom de sels ammoniés
,
pour les dis-

tinguer des sels ammoniacaux, dans lesquels l’ammoniaque est unie aux

acides à la manière des autres bases.
«

Lorsqu’on fait arriver du gaz ammoniac sur des sels métalliques anhy-

dres, on observe souvent que ce gaz est absorbé en proportion considé-

rable.

Les sels ammoniés sont en général décomposés par l’eau
;
l’ammonia-

que se sépare, agit alors sur le sel comme les bases solubles et en préci-

pite l’oxyde métallique.

Quand un sel ammonié est soumis à l’action de la chaleur, le métal

qu’il contient est ordinairement réduit ou ramené à un degré inférieur

de chloruration ou d’oxydation. C’est ainsi que le chlorure de nickel

ammonié NiCl,3AzH 3 est décomposé par la chaleur et donne de l’ammo-

niaque, du sel ammoniac et un résidu de nickel métallique :

NiGl,3Azïl3 = Ni -f AzHMICl -f Azli3 + Az -{-II2 .

Le chlorure de cuivre ammonié CuCl,3AzH 3 produit, quand on le

chauffe, du protochlorure de cuivre :

2(CuCl,3AzH 3
)
= Cu2Cl -f Azli 3

, HCl -f /|AzH 3
.

Le sulfate de cuivre ammonié donne, par la calcination, de l’ammo-

niaque, de l’eau, du sulfite d’ammoniaque, et un mélange de protoxyde

de cuivre et de cuivre métallique.

Nous n’examinerons pas ici les propriétés des sels ammoniés. Cette

étude sera faite en traitant des sels métalliques qui les produisent.

Nous dirons seulement que, dans certains cas, l’ammoniaque, en se

combinant avec les sels métalliques, semble jouer en quelque sorte un

rôle analogue à celui de l’eau de cristallisation
;
mais, dans d’autres

cas, elle paraît s’unir à la base du sel, et constituer alors une sorte de
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base double contenant à la fois les éléments de la base métallique et ceux

de l’ammoniaque
;
les sels de cobalt, de mercure et de platine offriront,

des exemples intéressants de combinaisons de cette espèce.

COMBINAISONS SE L’AMMONIAQUE AVEC DIFFÉRENTS
COMPOSÉS BINAIRES.

On a vu que l’ammoniaque peut se combiner avec les sels métalliques

pour former des corps que nous avons appelés sels ammoniés ; il nous

reste à parler des corps qui sont formés par la combinaison de l’ammo-

niaque avec quelques composés métalloïdiques binaires.

PROTOCHLORURE DE SOUFRE AMMONIACAL. (AzH3
)
2,S2Cl.

Ce corps s’obtient en saturant le protochlorure de soufre S'
2Cl de gaz

ammoniac bien sec; la combinaison se fait avec dégagement de chaleur.

Le protochlorure de soufre ammoniacal est un corps solide, d’une

couleur jaune; il est décomposé par l’eau
;
on obtient ainsi du soufre, du

sel ammoniac et de l’hyposulfite d’ammoniaque.

11 se dissout dans l’alcool anhydre sans se décomposer.

Lorsqu’on verse du protochlorure de soufre dans une dissolution d’am-

moniaque étendue et froide, on obtient un composé rougeâtre qui est peu

stable, et se décompose rapidement en ammoniaque, en chlorhydrate et

en hyposulfite d’ammoniaque. (M. Soubeiran.)

PERCHLORURE DE SOUFRE AMMONIACAL. AzH3,SCl.

Ce corps a été découvert par M. H. Rose. On l’obtient en faisant arriver

du gaz ammoniac sec dans du perchlorure de soufre préalablement

refroidi; il est d’un jaune rougeâtre; il rougit le tournesol; l’eau le dis-

sout et le décompose ensuite rapidement
;

il est soluble sans décompo-

sition dans l’alcool et l’éther.

Lorsqu’on soumet le perchlorure de soufre ammoniacal à l’action de la

chaleur, il se forme 3 équivalents de chlorhydrate d’ammoniaque, et un

nouveau composé qui peut être représenté par AzS3
,
SCI. (M. Soubeiran.)

Quand on fait agir sur le perchlorure de soufre ammoniacal un grand

excès de gaz ammoniac sec, on obtient un composé (AzH3 )'2 ,SCl qui pro-

duit sous l’influence de la chaleur, ou par l’action de l’eau, du sulfure

d’azote AzS3
.

PERCHLORURE DE PHOSPHORE AMMONIACAL. (AzII3
)

5,PllCl5.

M. Rose a découvert cette combinaison en soumettant le perchlorure

de phosphore à l’action du gaz ammoniac sec. On obtient ainsi un corps

blanc, pulvérulent, décomposable par l’eau. (Yoy. Azotureâe phosphore.)
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PROTOCHLORURE DE PHOSPHORE AMMONIACAL. (AzH3
)
s,PhCl3

.

Ce composé se prépare en faisant arriver du gaz ammoniac en excès

dans du protochlorure de phosphore : comme dans l’action de ces deux

corps l’un sur l’autre il se produit une élévation considérable de tempé-

rature, on doit refroidir continuellement le vase qui contient le proto-

chlorure de phosphore.

Le composé ainsi obtenu est décomposé par l’eau bouillante en ammo-

niaque, en chlorhydrate, phosphate et phosphite d’ammoniaque. Lors-

qu’on le chauffe dans une atmosphère d’acide carbonique, il se décompose,

dégage de l’hydrogène, des vapeurs de sel ammoniac et de phosphore,

et laisse pour résidu un corps blanc, pulvérulent, fixe, qui est l’azoture

de phosphore.

Les autres composés binaires métalloïdiques se combinent aussi avec

le gaz ammoniac, et forment des corps dont nous nous contenterons de

donner ici les formules :

Bromure de phosphore ammoniacal (AzH3
)
5,PhBr3

}

Chlorure de bore ammoniacal (Azll3
)

3,BCl3 ;

Chlorure de silicium ammoniacal (AzIl3/
î,SiCl’ ;

Chlorure d’arsenic ammoniacal . (AzII 3
)

2,AsC13
;

Fluorure de silicium ammoniacal (Aztl3
)
3,‘2SiFl 3 ;

i' AztJ 3,BFl3 ;

Fluorures de bore ammoniacaux (Azll 3
,

2,BFl 3
;

[ (Azh
3
)
3,BFR



LITHIUM.

Equivalent : Li = 80,33.

Vers l’année 1817, M. Arfwedson fit la découverte d’un nouvel oxvde

alcalin, existant dans quelques minéraux très rares, provenant des mines

de fer d’Utoë, tels que la pétalite
, le spodumen, la tourmaline apyre ; il

lui donna le nom de lithine. Davv soumit ensuite la lithine à l’action de

la pile, et isola le lithium.

Les propriétés du lithium sont peu connues
;
on sait seulement que ce

métal présente beaucoup d’analogie avec le sodium.

OXYDE DE LITHIUM (LITHINE). LiO,HO.

Li 80,33 àZ|,5Zi

0 100,00 55, /i6

180,33 100,00

La lithine n’est connue qu’à l’état d’hydrate; elle est solide, blanche
;

sa saveur est caustique; sa réaction est très alcaline
;
elle n’est pas très

soluble dans l’eau, et n’attire pas l’humidité de l’air.

La lithine attaque facilement le platine; lorsqu’on la chauffe sur une

lame de ce métal, elle en détermine l’oxydation et loi communique une

teinte brune très foncée.

On prépare la lithine caustique en décomposant le carbonate de lithine

par la chaux.

CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SELS DE LITHINE.

Potasse
, soude, ammoniaque. — Pas de précipité.

Carbonate de soude. — Au bout d’un certain temps, précipité de carbo-

nate de lithine peu soluble. •

Acide phosphorique . — Précipité blanc peu soluble.

Acide tartrique. — Pas de précipité.

Acide hydrofluosilicique. — Précipité blanc.

Sulfate d'alumine. — Pas de précipité.

Chlorure de platine. — Précipité peu abondant.

Acide carbazotique. — Précipité jaune.

Acide perchlorique. — Pas de précipité.

Les sels de lithine, chauffés au chalumeau, donnent à la flamme exté-

rieure une belle teinte rouge caractéristique. Les sels de lithine colorent

eri rouge la flamme de l’alcool et sont en général plus fusibles que les

sels de potasse et de soude correspondants



236 LITHIUM

.

PRÉPARATION DES SELS DE LITHINE.

On a signalé récemment la présence d’une proportion notable de lithine

dans la roche des Vosges, que M. Voltz a désignée sous le nom de minette.

(M. Del esse.)

Le minerai de lithine le plus abondant se rencontre à Rabenstein, en

Bavière
;

il est formé de :

Acide phospliorique /|2,Gd

Oxyde de fer Zi9,16

Oxyde de manganèse à, 75

Lithine 3,d5

100,00

Pour extraire la lithine de ce minerai, on le réduit en une poudre très

fine, et on le fait bouillir avec de l’acide chlorhydrique jusqu’à ce qu’il

soit dissous; on ajoute à la dissolution une petite quantité d’acide azoti-

que afin de suroxyder le fer, on étend la liqueur avec de l’eau, et l’on y

ajoute un excès d’ammoniaque qui précipite l’acide phospliorique et le

sesqui-oxyde de fer à l’état de phosphate insoluble. On fait ensuite passer

un courant d’hydrogène sulfuré dans la dissolution ammoniacale pour

en séparer le manganèse
;
on la filtre, on l’évapore à siccité, on calcine le

résidu pour volatiliser les sels ammoniacaux, et l’on dissout dans l’alcool

le chlorure de lithium ainsi formé. En traitant le chlorure de lithium

par le carbonate de soude, on obtient le carbonate de lithine, et par suite

la lithine.

PRINCIPAUX SELS DE LITHINE.

Le sulfure de lithium est soluble dans l’eau et dans l’alcool
;

il pré-

sente une certaine analogie avec le monosulfure de potassium
;
quand il

est très divisé, il devient pyrophorique. On l’obtient en réduisant le sul-

fate de lithine par le charbon.

Le chlorure de lithium est blanc, très déliquescent; il cristallise en

cubes contenant U équivalents d’eau.

L’azotate de lithine est cristallisable et déliquescent.

Le sulfate de lithine cristallise facilement en prismes aplatis, inaltéra-

bles à l’air. Il forme avec le sulfate de soude un sel double qui a pour

formule
:
(Na0,S0 3),(Li0,S0 3),6H0.

Le carbonate de lithine est très peu soluble dans l’eau, insoluble dans

l’alcool, indécomposable par la chaleur
;

il existe dans un certain nom-

bre d’eaux minérales, telles que celles de Carlsbad, Franzensbad, etc.

Le phosphate de lithine (LiO)2
,HO, PliO 5 est à peine soluble dans l’eau.

Il forme avec le phosphate de soude un sel double qui est aussi très peu

soluble.
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Équivalent : Ba = 858,00.

Le baryum fut découvert en 1807 par Davy eu décomposant la baryte

(protoxyde de baryum) par la pile.

Davy isola le baryum en se servant d’une petite capsule faite avec de

la baryte hydratée et contenant un globule de mercure
;
cette capsule fut

mise sur une lame métallique communiquant avec le pôle positif d’une

pile; le pôle négatif venait se rendre dans le mercure. Il se produisit

ainsi un amalgame de baryum qui, pour être préservé de l’oxydation,

fut recouvert immédiatement d’huile de naphte. Cet amalgame, soumis à

la distillation dans une cornue de verre, laissa un résidu de baryum.

La décomposition de la baryte par la pile est beaucoup plus difficile

que celle de la potasse ou de la soude.

On peut aussi préparer le baryum en décomposant la baryte anhydre

par le potassium en vapeur. On obtient ainsi un mélange de sous-oxyde

de potassium et de baryum qu’on sépare en l’alliant avec le mercure et

distillant l’amalgame ainsi obtenu.

Quand on traite une dissolution très concentrée de chlorure de baryum

par un amalgame de sodium, il se dégage un peu d’hydrogène provenant

de la décomposition de l’eau par le sodium, qui décompose aussi le chlo-

rure de baryum
;
le baryum mis en liberté s'unit au mercure dont on le

sépare ensuite par distillation. Le baryum ainsi obtenu peut retenir du

sodium. (M. Bœttger.)

Le baryum est d’un blanc d’argent
;

il fond au-dessous de la chaleur

rouge, et ne se volatilise pas à la température qui est voisine du point de

fusion du verre. La densité du baryum est supérieure à 1,5.

Lorsqu’on l’expose à l’air, il absorbe l’oxygène et se ternit : il décom-

pose l’eau avec rapidité, dégage de l’hydrogène et produit de la baryte.

PROTOXYDE DE BARYUM (BARYTE). BaO.

Ba 858,00 89,56

0 100,00 10,44

958,00 100,00

La baryte a été découverte par Schéele en 1774.

La baryte anhydre se présente sous la forme d’une matière spongieuse

d’un blanc grisâtre. Elle a une saveur âcre
;

elle est vénéneuse, extrê-

mement caustique, et verdit le sirop de violettes. La baryte est infusible
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au feu de forge, fusible au chalumeau a gaz hydrogène et oxygène, et

indécomposable par la chaleur.

Quand on l’expose à l’air, elle attire à la fois l’humidité et l’acide car-

bonique, et se réduit en poussière.

La baryte anhydre jouit d’une grande affinité pour l’eau. Lorsqu’on

jette, en etfet, quelques gouttes d’eau sur un fragment de baryte, la cha-

leur produite par la combinaison chimique volatilise une partie de l eau

et peut même quelquefois rendre la baryte incandescente. La baryte est

soluble dans l’eau; à la température ordinaire, ce liquide dissout la 20 e

partie de son poids de baryte, et la 10 e partie à la température de 100°.

Lorsqu’on fait dissoudre de la baryte dans de l’eau bouillante et qu’on

laisse refroidir la dissolution, on obtient un hydrate de baryte cristallisé

en prismes hexagonaux terminés par des pyramides à quatre faces. Cet

hydrate a pour formule : BaO,10HO. Lorsqu’on le chauffe, il entre en

fusion, se décompose en perdant 9 équivalents d’eau, et se transforme en

un nouvel hydrate BaO,HO, inaltérable aux températures les plus élevées.

On a obtenu récemment un hydrate de baryte cristallisé ayant pour

formule : BaO,8HO. (M. Filhol.)

‘

Le chlore décompo e la baryte de la même manière que la potasse et la

soude, met l’oxygène en liberté et produit du chlorure de baryum.

Le soufre réagit sur la baryte sous l’influence de la chaleur, et forme,

suivant la température, du sulfate ou de l’hyposulfite de baryte et du tri-

sulfure de baryum de couleur verte.

La baryte, chauffée au rouge dans la vapeur de phosphore, produit un

mélange de phosphate de baryte et de phosphure de baryum.

L’acide sulfurique monohydraté, versé sur la baryte caustique, se com-

bine avec cette base et la porte à l’incandescence. La strontiane, qui,

par ses propriétés physiques, pourrait être confondue avec la baryte, ne

produit pas de dégagement de lumière au contact de l’acide sulfurique.

La baryte agit sur les matières organiques comme la potasse et la soude,

et les désorganise rapidement.

Préparation.

On prépare en général la baryte au moyen du sulfate de baryte (spath

pesant), qui est un sel très abondant dans la nature.

On mélange intimement 8 parties de sulfate de baryte réduit en pou-

dre très fine, avec 1 partie de charbon également pulvérisé et 2 parties de

résine
;
on introduit le mélange dans un creuset de Hesse et on le calcine

au rouge blanc pendant une heure environ.

Iî se dégage de l’oxyde de carbone, et il reste dans le creuset un

mélange de charbon et de sulfure de baryum. Ce résidu est traité par

l’eau bouillante, qui dissout le sulfure
;
la dissolution filtrée est soumise

ensuite à l’action d’un léger excès d’acide azotique étendu, qui trans-
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forme le sulfure de baryum en azotate de baryte et en acide sulfhydrique

qui se dégage.

La dissolution évaporée laisse déposer par le refroidissement des cris-

taux d’azotate de baryte qu’on purifie par deux cristallisations successi-

ves
;
lorsque la dissolution contient de l’azotate de sesqui-oxyde de fer,

on la traite par l’eau de baryte qui précipite le fer à l’état de peroxyde

hydraté.

L’azotate de baryte ainsi préparé, étant un sel anhydre et décomposa-

ble par la chaleur, il ne reste plus qu’à le calciner pour en retirer de la

baryte
;
cette calcination doit être faite dans une cornue de porcelaine et

non dans une cornue de terre dont la pâte contient toujours assez d’oxy-

des métalliques pour donner à la baryte une teinte brune très foncée.

L’azotate de baryte commence par entrer en fusion et se boursoufle

beaucoup au moment où il se décompose
;

il faut toujours employer une

très grande cornue de porcelaine et élever la température jusqu’au rouge ;

sinon, l’azotate en fusion viendrait bientôt s’engager dans le col de la

cornue qui est froid et en déterminerait la rupture. La calcination de

l’azotate de baryte doit être poussée jusqu’à ce qu’il ne se dégage plus ni

vapeurs rutilantes ni oxygène.

Il est impossible d’éviter, dans cette préparation, que la baryte n’atta-

que la porcelaine ;
aussi la baryte contient-elle toujours de petites quan-

tités de silice et d’alumine.

Quand on se propose de préparer de la baryte hydratée, au lieu d’em-

ployer une cornue de porcelaine dont le prix est assez élevé, on peut

décomposer l’azotate de baryte dans un creuset de terre ordinaire

brasqué avec du sulfate de baryte; après l’opération la masse est reprise

par l’eau bouillante, qui ne dissout que la baryte.

On peut encore obtenir de la baryte en chauffant pendant une heure,

au feu de forge, un mélange de 100 parties de carbonate de baryte et de

7 à 8 parties de charbon
;
l’acide carbonique du carbonate de baryte est

décomposé par le charbon et se transforme en oxyde de carbone qui se

dégage, et il reste de la baryte mêlée avec du charbon
;
on sépare la

baryte au moyen de l’eau bouillante.

On prépare quelquefois l’hydrate de baryte en décomposant le sulfate

de baryte par le charbon et dissolvant dans l’eau le sulfure de baryum
ainsi produit

;
on fait bouillir le sulfure de baryum avec un excès d’oxyde

de cuivre: il se forme du sulfure de cuivre et de la baryte qui reste en

dissolution.
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RI-OXYDE DE BARYUM. BaO2
.

Ba 858,00 81,09

O2 200,00 18,91

1058,00 100,00

Le bi-oxyde de baryum est d’un blanc grisâtre, il n’a pas de saveur

sensible
;
lorsqu’on le met en contact avec l’eau, il se délite, mais sans

produire de chaleur, et forme un hydrate qui a pour formule : Ba02,6H0.

(MM. Liebig et Wœhler.)

Chauffé à la température d’un rouge vif, le bi-oxyde de baryum perd

son oxygène et se transforme en baryte, qui peut de nouveau absorber

l’oxygène au rouge sombre. Nous avons vu que cette propriété peut être

appliquée à la préparation de l’oxygène.

On doit considérer le bi-oxyde de baryum comme un oxydant énergi-

que
;

si on le chauffe dans du gaz hydrogène, il absorbe ce gaz, devient

incandescent et se change en baryte hydratée.

Le charbon, sous l’influence de la chaleur, le transforme en un
mélange de baryte et de carbonate de baryte. Introduit dans certaines

dissolutions métalliques, telles que celles de manganèse, de zinc, de cui-

vre, de nickel, il élimine l’oxyde métallique et le fait passer au maximum
d’oxydation.

Le bi-oxyde de baryum, que l’on nomme quelquefois baryte oxygénée,

produit en présence des hydracides ou des oxacides des phénomènes que
nous avons décrits en traitant de l’eau oxygénée : tantôt les acides déga-

gent la moitié de l’oxygène du bi-oxyde de baryum et forment des sels

de baryte, tantôt l’oxygène éliminé s’unit à l’eau pour donner naissance à

du bi-oxyde d’hydrogène.

Préparation.

On peut obtenir le bi-oxyde de baryum hydraté, en versant de l’eau i

oxygénée dans de; l’eau de baryte
;

il se précipite alors sous la forme de

cristaux blancs et soyeux. Cet hydrate est beaucoup moins stable que le

bi-oxyde de baryum anhydre et passe à letat de baryte en perdant la

moitié de son oxygène, par la seule action de l’eau bouillante. (M. Thé-

nard.)

On prépare ordinairement le bi-oxyde de baryum en introduisant de la

baryte dans un tube de porcelaine, que l’on chauffe au rouge naissant et

dans lequel on fait passer un courant d’oxygène pur et sec; l’oxygène

est absorbé complètement, et si le gaz arrive avec rapidité sur la baryte,

il la rend incandescente: l’opération est terminée lorsque l’oxygène com-

mence à se dégager à l’extrémité du tube. Cette suroxydation de la baryte
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peut encore être opérée dans un ballon recouvert d’un lut argileux et

placé dans un bain de sable dont on élève la température jusqu’au rouge
sombre.

CARACTÈRES BISTIKTCT1FS EES SEIiS BE BAEYTE,

Les sels de baryte sont incolores, lis sont vénéneux.

Ils présentent avec les différents réactifs les caractères suivants :

Potasse. — Précipité blanc abondant d’hvdrate de baryte, qui disparaît

complètement dans un grand excès d’eau.

Ammoniaque. — Pas de précipité, si l’ammoniaque ne contient pas de
carbonate d’ammoniaque.

Carbonates alcalins. — Précipité blanc de carbonate de baryte.

Acide sulfurique ou sulfates solubles. — Précipité blanc de sulfate de
baryte, insoluble dans 1 eau et dans l’acide azotique : cette précipitation
est caractéristique pour les sels de baryte; le précipité ne se colore pas
par l’acide sulfhydrique.

Chromate dépotasse. — Précipité jaune, soluble dans un excès d’acide.
Acide hydrofluosilicique. — Précipité blanc cristallin.

Phosphate de soude. — Précipité blanc de phosphate de baryte, insolu-
ble dans l’eau, soluble dans l’acide azotique.

Arsemate de soude. — Précipité blanc d’arséniate de baryte, insoluble
dans l’eau, soluble dans l’acide azotique.

Acide perchlorique. — Pas de précipité.

Sulfhydrate d'ammoniaque. — Pas de précipité.

Cyanoferrure de potassium. — Pas de précipité, si les dissolutions sont
étendues; mais il se forme un précipité blanc qui cristallise au bout de
quelque temps, dans les liqueurs concentrées.

Le sulfate de baryte étant complètement insoluble dans l’eau et dans
les acides, la baryte se dose toujours dans les analyses à l’état de sulfate

de baryte.

CHLORURE DE BARYUM. BaCl.

ha 858,00 65,94
(:l 443,20 34,06

1301, ‘JO 100,00

Le chlorure de baryum a une saveur âcre et désagréable; il est véné-
neux comme tous les sels de baryte.

100 parties d’eau en dissolvent, à 15°, 43,5 parties, et à 105°, 77 par-
ties L alcool anhydre n’en dissout que 1/400 de son poids. Le chlorure

n. la
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de baryum est complètement insoluble clans l’acide chlorhydrique un

peu concentré.

Le chlorure de baryum cristallise en tables carrées
;
cette forme permet

de le distinguer facilement du chlorure de strontium, qui cristallise en

longues aiguilles.

Les cristaux de chlorure de baryum contiennent 2 équivalents d’eau.

Lorsqu'on les soumet à l’action de la chaleur, ils décrépitent, perdent

leur eau et entrent ensuite en fusion sans se décomposer.

Le chlorure de baryum est employé dans les laboratoires de chimie

comme réactif pour reconnaître la présence de l’acide sulfurique ou des

sulfates.

Préparaüon.

On peut préparer le chlorure de baryum en dissolvant le carbonate de

baryte ou le sulfure de baryum dans l’acide chlorhydrique.

Ce chlorure s’obtient encore en chauffant pendant une heure environ,

à une température d’un rouge vif, un mélange à équivalents égaux de

sulfate de baryte et de chlorure de calcium
;

il se fait une double décom-

position, et le chlorure de calcium se change en chlorure de baryum :

BaO,S03
-f CaCl = CaO,S0 3

-f BaCl.

Sous l’influence de la chaleur, il se produit donc une réaction inverse

de celle qui s’opère par voie humide; lorsqu’on verse en effet une disso-

lution de sulfate de chaux dans une dissolution de chlorure de baryum,

il se forme du chlorure de calcium et du sulfate de baryte :

CaO,S0 3
-f- BaCl = BaO,S0 3 + CaCl.

Pour séparer le chlorure de baryum qui a pris naissance dans la réac-

tion précédente, il faut pulvériser la masse provenant de la calcination,

et la reprendre par l’eau bouillante, en opérant avec rapidité
;
sinon le

sulfate de chaux en présence du chlorure de baryum et de l’eau, régéné-

rerait bientôt du sulfate de baryte et du chlorure de calcium.

Pour obtenir plus facilement le chlorure de baryum, on peut ajouter

de la limaille de fer et du charbon au mélange de sulfate de baryte et de

chlorure de calcium; on obtient, par la fusion, du sulfure de fer et un

composé insoluble formé de sulfure de calcium et de chaux (oxysulfure

de calcium)
;
on sépare ensuite le chlorure de baryum en reprenant la

masse par l’eau bouillante.

BROMURE DE BARYUM. BaBr.

Ce sel est très soluble dans l’eau et cristallise difficilement; ses cristaux

contiennent 2 équivalents d’eau. Il se dissout dans l’alcool concentré,

ce qui permet de le séparer du chlorure de baryum, qui est très peu

soluble dans ce liquide (M. Hünefeld).
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IODURE DE BARYUM. Bal.

L’iodure de baryum est soluble dans l’eau et dans l’alcool
;

il cristal-

lise en fines aiguilles qui se décomposent par l’action de l’air en formant

du carbonate de baryte et en prenant une coloration brune due à une
certaine quantité d’iode mise en liberté.

On obtient aisément l’iodure de baryum en traitant du sulfure de ba-

ryum pulvérisé par une dissolution alcoolique d’iode; la liqueur filtrée et

évaporée dans le vide donne des cristaux d’iodure de baryum.

FLUORURE DE BARYUM. BaFl.

Ce composé est blanc, presque insoluble dans l'eau, soluble dans les

acides azotique, chlorhydrique et fluorhydrique. 1! se présente sous la

forme d’un précipité floconneux, quand on traite l’eau de baryte ou le

carbonate de baryte par l’acide fluorhydrique ou un sel soluble de baryte

par un fluorure alcalin.

Il se combine avec le chlorure de baryum; aussi est-il difficile de

l’obtenir par précipitation.

SULFURE DE BARYUM. BaS.

Ba 858,00 81,09

S 200,00 18,91

1058,00 100,00

Le monosulfure de baryum est soluble dans l’eau, et cristallise en

lames blanches et soyeuses; il a une saveur hépatique; sa réaction est

alcaline; il s’oxyde assez difficilement à l’air; il cristallise avec G équiva-

lents d’eau.

Le sulfure de baryum ne peut être dissous dans l’eau sans qu’une par-

tie de ce composé se transforme en sulfhydrate de sulfure de baryum, en

baryte et en oxysulfure de baryum, line dissolution saturée de sulfure de

baryum laissé souvent cristalliser de belles tables hexagonales, qui ont

pour composition
:
(BaS) 3,BaO,28HO. (M. IL Rose.)

Préparation.

On prépare le sulfure de baryum en calcinant au rouge blanc dans un

creuset de petits cylindres faits avec un mélange de 5 parties de sulfate

de baryte, 1 partie de charbon et une certaine quantité de colle de farine.

Le sulfure de baryum ainsi préparé, et exposé pendant quelque temps à

l’insolation, jouit de la propriété d’être phosphorescent dans l’obscurité
;

on lui donne le nom de phosphore de Bologne.

Lorsque la décomposition du sulfate de baryte par le charbon s’est faite
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ii une température qui n’a pas atteint le rouge vif, le produit de la calci-

nation repris par l’eau donne une liqueur qui contient beaucoup d’hy-

drate de baryte et de pol ysulfure de baryum.

On obtient aussi du sulfure de baryum en faisant passer de l’acide

sulfhydrique sur de la baryte ou même sur du sulfate de baryte qu’on

chauffe au rouge dans un tube de porcelaine. On peut encore faire agir à

une température élevée le sulfure de carbone sur la baryte ou sur le car-

bonate de baryte.

il existe plusieurs combinaisons de baryum et de soufre plus sulfurées

que le monosulfure , mais elles n’ont pas été examinées jusqu’à présent

d’une manière complète
;
on a signalé l’existence d’un pentasulfure de

baryum BaSL

Ou connaît, en outre, plusieurs oxysulfures de baryum.

PHOSPHURE DE BARYUM.

On prépare le phospliure de baryum en faisant passer de la vapeur de

phosphore sur de la baryte chauffée au rouge. 11 se produit un mélange

de phosphate de baryte et de phosphure de baryum que l’on nomme sou-

vent phosphure de baryte.

Le phosphure de baryum est d’un brun rougeâtre, à reflets métalli-

ques. 11 est décomposé par l’eau et donne de l’hypophosphite de baryte,

et un mélange d’hydrogène et de phosphures d’hyclrogène gazeux et

liquide.

AZOTATE DE BARYTE. BaO,Az0 5
.

BaO 958,00 58,66

AzO5 675,00 âl,3Z|

1633,00 100,00

L’azotate de baryte cristallise en octaèdres réguliers, inaltérables à l’air

et toujours anhydres; il est peu soluble dans l’eau : 100 parties d’eau en

dissolvent 5 parties à 0° et 35,18 à 101°, 65. L’azotate de baryte est com-

plètement insoluble dans l’acide azotique concentré. Il est également

insoluble dans l’alcool.

Lorsqu’on le soumet à l’action de la chaleur, il décrépite et se trans-

forme en azotite de baryte, qu’une température plus élevée décompose

d’abord en bi-oxyde de baryum et en dernier lieu en baryte : il se dégage

pendant la calcination de l’oxygène et des vapeurs nitreuses.

Préparation.

On prépare l’azotate de baryte en traitant le sulfure de baryum par

l’acide azotique étendu
;

si la liqueur contient de l’oxyde de fer, on pré-
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cipite cet oxyde au moyen de l’eau de baryte. En soumettant l’azotate de

baryte à deux cristallisations successives, on l’obtient ordinairement

très pur.

On peut aussi préparer l’azotate de baryte en mêlant le sulfure de

baryum avec une dissolution concentrée d’azotate de soude, et portant le

mélange à l’ébullition
;

il se sépare par le refroidissement des cristaux

d’azotate de baryte, et il reste dans l’eau mère du sulfure de sodium.

Usages.

L’azotate de baryte sert à préparer la baryte. On l’emploie dans les

laboratoires de chimie pour précipiter l’acide sulfurique libre ou les

sulfates.

SULFATE DE BARYTE. BaO,S03
.

BaO 958,00 65,63

SO3 500,00 34,37

1458,00 100,00

Le sulfate de baryte est un des corps les moins solubles dans l’eau que

l’on connaisse; l’acide sulfurique forme un précipité dans une liqueur

qui ne contient que rôWôïïd’un sel de baryte en dissolution. 11 estcomplé-

temenWnsoluble dans les acides azotique et chlorhydrique; l’acide sulfu-

rique concentré et bouillant le dissout sensiblement; lorsqu’on ajoute de

l’eau à cette dissolution, le sulfate de baryte est complètement précipité.

L’acide sulfurique bouillant qui tient du sulfate de baryte en dissolu-

tion laisse déposer par le refroidissement un sel cristallisé en aiguilles

brillantes, qui a été considéré comme un bisulfate de baryte BaO, (SO 3

)

2
,

HO (Berzelius). Ce sel est décomposé par l’eau en sulfate neutre et en

acide sulfurique.

Le sulfate de baryte récemment précipité et chauffé dans un tube fermé,

à la température de 250°, avec une dissolution de bicarbonate de soude

ou avec de l’acide chlorhydrique concentré, se dissout en quantité nota-

ble et cristallise comme le sulfate naturel. (M. de Sénarmont.)

Le sulfate de baryte entre en fusion à une température élevée. Il est

complètement indécomposable par la chaleur.

Le sulfate de baryte peut se combiner par voie sèche avec le sulfate de

soude. (M. Berthier.)

En chauffant au rouge un mélange intime de limaille de fer et de sul-

fate de baryte, on obtient de l’oxyde de fer et du sulfure de baryum qu’on

peut séparer au moyen de l’eau. (M. d 'Heureuse.)

Étal naturel.

Le sulfate de baryte est désigné en minéralogie sous les noms de baryte

sulfatée
, de spath pesant

,
debarytine. Il est très abondant dans la nature

;
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on le trouve dans les amas et dans les filons métallifères, particulière-

ment dans ceux d’argent, d’antimoine, de cuivre, de mercure
;

il sert de

gangue aux minerais : il est rare de trouver des filons riches en sulfate de

baryte sans minerais métalliques.

Le sulfate de baryte se rencontre tantôt en cristaux nets et transparents,

tantôt en rayons, en stalactites, en masses fibreuses, lamellaires, grenues

ou compactes. Ses cristaux possèdent trois clivages faciles, et dérivent

d’un prisme droit rhomboïdal de 101° h '

.

La densité du sulfate de baryte naturel est considérable
;
elle est repré-

sentée par UJ. Cette propriété, jointe au triple clivage du sulfate de

baryte, rend ce minéral facile à reconnaître
;
elle lui a fait donner le nom

de spath pesant.

Préparation.

On obtient artificiellement le sulfate de baryte en précipitant un sel de

baryte soluble par l’acide sulfurique ou un sulfate. Le sulfate de baryte

ainsi préparé peut se combiner avec une petite quantité des sels qui ont

servi a le préparer.

Usages.

Le sulfate de baryte est employé comme fondant dans quelques fonde-

ries de cuivre
;

il entre dans la composition de certains verres
;
on le

mêle quelquefois au blanc de céruse
;

il sert dans les laboratoires à pré-

parer les autres sels de baryte; en le calcinant avec du charbon, on le

transforme, en effet, en sulfure de baryum qui est attaquable par tous les

acides.

PHOSPHATES DE BARYTE.

Le phosphate neutre de baryte (BaO)2
,HO,PhO5 est un précipité blanc,

cristallin, soluble dans 20 500 parties d’eau et très soluble dans les acides

chlorhydrique et azotique étendus. On prépare ce phosphate en précipi-

tant un sel de baryte soluble par le phosphate neutre de soude.

Quand on fait digérer une dissolution concentrée d’acide phosphorique

avec du phosphate neutre de baryte, on obtient, par l’évaporation, un

sel cristallin décomposable par l’eau et représenté par la formule:

BaO, (HO)2
,
PhO 5

.

Si l’on ajoute de l’alcool à la dissolution acide de ce sel, on obtient un

précipité blanc, volumineux, de phosphate sesquibasique : (BaO) 3
,
(PhO 5

)

2
.

Le phosphate de baryte tribasique (BaO) 3
,PhO 5 est un précipité inso-

luble qu’on obtient en versant une dissolution de phosphate neutre de

soude dans du chlorure de baryum.

On se fonde souvent, dans les analyses, sur la solubilité du phosphate

neutre de baryte dans l’acide azotique, pour séparer ce sel d’avec le

sulfate de baryte qui est complètement insoluble dans cet acide.



CARBONATE DE BARYTE.

CARBONATE DE BARYTE. BaO,CÜ2
,

BaO,

CO2
.

958.00

275.00

1233,00 100,00

Ce sel existe dans la nature
;

il accompagne presque toujours les mine-

rais de plomb; on lui donne le nom de toithérite. On en trouve de gran-

des quantités en Angleterre où il est employé au lieu d’arsenic, comme
mort-aux-rcits.

Le carbonate de baryte est incolore
;

il cristallise en prismes rliom-

boidaux de 118° 57'. Sa densité est ù, 29. Il est presque insoluble dans

l’eau qui n’en dissout que
r ;

il est un peu plus soluble dans une eau

chargée d’acide carbonique. On peut préparer le carbonate de baryte

par double décomposition en traitant un sel de baryte par un carbonate

soluble.

On avait pendant longtemps considéré ce sel comme indécomposable

par la chaleur
;
mais lorsqu’on le chauffe à un feu de forge, il perd son

acide carbonique et se transforme en baryte (M. Abicb). Cette décompo-

sition devient beaucoup plus facile lorsque le sel est mélangé avec du

charbon .

Le carbonate de baryte est facilement décomposé par la vapeur d’eau,

à la température rouge, quand il est mêlé avec son poids de carbonate

de chaux ou de chaux hydratée. La présence du charbon ne parait pas

utile à la réaction; le courant de vapeur d’eau doit être modéré. Le mé-

lange de chaux et de baryte ainsi obtenu peut servir à préparer l’oxygène

par une série d’oxydations et de désoxydations (voyez Préparation de

t'oxygène)’, on peut aussi le traiter par l’eau et en retirer de la baryte

hydratée. Ce mode de préparation de la baryte peut prendre de l’impor-

tance, à cause de l’application récente que l’on a faite de la baryte à

l’extraction du sucre. (M. Jacquelain.)

Le carbonate de baryte peut se combiner par voie sèche avec le chlo-

rure de sodium, le chlorure de baryum et le sulfate de soude. (M. Ber-

thier.)

Il existe un bicarbonate de baryte, Ba0,2C02
,
que l’on obtient en fai-

sant arriver un courant d’acide carbonique dans de l’eau qui tient en

suspension du carbonate de baryte.

On admet l’existence d’un sesquicarbonate de baryte (Ba0)2,3C02
,
(pii

se forme en précipitant un sel de baryte soluble par un sesquicarbonate

de potasse ou de soude.
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Équivalent : St — 5^8,00.
i

On a isolé le strontium comme le baryum, en décomposant la stron-

tiane (protoxyde de strontium) par une pile énergique.

Le strontium a un éclat métallique assez faible
;
sa densité est supé-

rieure à 1,5; il absorbe facilement l’oxygène de l’air et se transforme en

strontiane. Il décompose l’eau comme le baryum.

PROTOXYDE DE STRONTIUM
(
STRONTIANE ). StO.

St 5/18,00 8â,56

0 100,00 15, û/i

6 /i8,00 100,00

Cet oxyde est solide, d’une couleur grisâtre, spongieux comme la

baryte, attirant comme elle l’humidité et l’acide carbonique de l’air. Il

se dissout dans l’eau et produit un hydrate cristallisé qui retient 10 équi-

valents d’eau. 1 partie d’hydrate de strontiane cristallisé se dissout dans

52 parties d’eau à 15° et dans 2,5 parties d’eau bouillante. Lorsqu’on

maintient cet hydrate à 100°, on lui fait perdre 9 équivalents d’eau et on

le transforme en StO, HO, qui est indécomposable à la température la

plus élevée.

La strontiane 11e paraît pas être vénéneuse comme la baryte.

Préparation.

On prépare la strontiane anhydre en décomposant l’azotate de stron-

tiane par la chaleur dans une cornue de porcelaine.

Quand 011 se propose d’obtenir de la strontiane hydratée, on chauffe

au rouge blanc un mélange de carbonate de strontiane et de charbon
;

l’acide carbonique se transforme en oxyde de carbone, et il reste un

mélange de charbon et de strontiane, que l’on peut facilement séparer

au moyen de l’eau.

15I-OXYDE DE STRONTIUM. BaO2
.

On obtient cet oxyde à l’état hydraté en soumettant une dissolution de

strontiane à l’action de l’eau oxygénée
;

il se précipite un corps blanc

cristallin, qui est le bi-oxyde de strontium hydraté. (M. Thénard.)

La strontiane anhydre n’absorbe pas directement l’oxygène et se dis-

tingue en cela de la baryte.
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CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SEX.S DE STRONTIANE.

Potasse. — Précipité abondant de strontiane hydratée, qui se dissout

dans un excès d’eau.

Ammoniaque. — Pas de précipité.

Acide sulfurique et sulfates. — Précipité blanc, à peine soluble dans

l’eau et dans les acides. Ce précipité n’apparaît qu’au bout d’un certain

temps, lorsque la liqueur contient des acides libres. Le sulfate de stron-

tiane étant soluble dans 4000 parties d’eau environ, la dissolution de ce

sel se trouble sensiblement lorsqu’on la traite par un sel soluble de

baryte. Les sels de strontiane, dissous dans une grande quantité d’eau,

cessent d’être précipités par l’acide sulfurique et les sulfates.

Chlorate de potasse. — Pas de précipité, à moins que la dissolution ne

soit concentrée.

Carbonates alcalins. — Précipité de carbonate de strontiane.

Acide hyclrofluosilicique
,
acide perchlorique

.

— Pas de précipité.

Cya,noferrure de potassium. — Pas de précipité, même dans les dissolu*

tions concentrées.

Sulfures solubles. — Pas de précipité.

Les sels de strontiane colorent la flamme de l’alcool en rouge carmin.

Les sels de baryte et les sels de strontiane ayant un grand nombre de

caractères communs, il importe de distinguer nettement l’une de l’autre

ces deux classes de sels
;
on emploie de préférence les réactifs suivants :

L'acide hydrofluosilicique
,
qui précipite les sels de baryte, et ne préci-

pite pas les sels de strontiane
;

Le chromate de potasse
,
qui précipite immédiatement les sels de baryte,

et qui ne précipite que lentement les sels de strontiane
;

L'alcool, dont la flamme est colorée en rouge par les sels de strontiane,

et ne change pas sensiblement de teinte par la présence des sels de

baryte.

Dans les analyses, on dose ordinairement la strontiane à l’état de sul-

fate; pour rendre ce sel complètement insoluble dans les eaux de lavage,

on ajoute à l’eau une certaine quantité d’alcool.

CHLORURE DE STRONTIUM. StCl.

St 5/18,00 55,28

Cl 443,20 44,72

991,20 100,00

Le chlorure de strontium cristallise dans l’eau en longues aiguilles qui

sont des prismes hexaèdres; ces cristaux retiennent 6 équivalents d’eau.
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Ils sont décomposés par la chaleur, et donnent du chlorure de strontium

anhydre.

Le chlorure de strontium se dissout dans 1 fois 1/2 son poids d’eau à

15°, et dans les 4/5
es de son poids d’eau bouillante. Il est soluble dans

l’alcool. 1 partie de chlorure de strontium se dissout dans 24 parties

d’alcool à la température de 15°, et dans 19 parties d’alcool bouillant.

Cette dissolution brûle avec une belle flamme pourpre, et sert à distinguer

le chlorure de strontium du chlorure de baryum qui ne modifie pas d’une

manière sensible la couleur de la flamme de l’alcool.

Le chlorure de strontium est presque insoluble dans l’acide chlorhy-

drique concentré.

Le chlorure de strontium desséché absorbe 4 équivalents ou 46 pour

100 de gaz ammoniac.
Préparation.

On prépare le chlorure de strontium en soumettant la strontiane à l’ac-

tion du chlore, ou bien en dissolvant dans l’acide chlorhydrique le car-

bonate de strontiane ou le sulfure de strontium. On l’obtient encore en

calcinant un mélange de chlorure de calcium et de sulfate de strontiane.

BROMURE DE STRONTIUM. Si Br.

Ce corps cristallise en aiguilles qui contiennent 6 équivalents d’eau
;
il

se dissout dans son poids d’eau froide
;

il est peu soluble dans l’alcool.

Soumis à l’action de la chaleur, il abandonne toute l’eau qu’il contient

et éprouve la fusion ignée.

Le bromure de strontium anhydre absorbe le gaz ammoniac.

L’iodure de strontium
,
StI, est très soluble dans l’eau et décomposable

par la calcination au contact de l’air en strontiane et en iode qui se vo-

latilise.

Le fluorure de strontium
,
StFl, est insoluble dans l’acide fluorhydrique,

ce qui le distingue du fluorure de baryum.

SULFURES DE STRONTIUM.

Les sulfures de strontium se préparent comme les sulfures de baryum.

Le monosulfure de strontium est décomposé par l’eau comme le sul-

fure de baryum, et donne de la strontiane, un polysulfure de strontium

et du sulfhydrate de sulfure de strontium. (M. H. Rose.)

Lorsqu’on fait bouillir du monosulfure de strontium avec du soufre

en excès, il se dépose, par le refroidissement des cristaux prismatiques

jaunes de bisulfure de strontium, StS2
. L’eau mère paraît retenir en dis-

solution un sulfure plus sulfuré. (Gay-Lussac.)
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Le sulfhydrate de sulfure de strontium obtenu en saturant l’hydrate

de strontiane par l’acide sulfhydrique se décompose par l’ébullition en

hydrogène sulfuré et en monosulfure de strontium.

AZOTATE DE STRONTIANE. StO,Az0 5
.

StO s
648,00 ........ 48,97

AzO 5 675,00 51,03

1323,00 100,00

Ce sel cristallise en octaèdres réguliers
;

il est soluble dans 5 fois son

poids d’eau, à la température ordinaire, et dans son propre poids d’eau

bouillante.

Il cristallise ordinairement avec 5 équivalents d’eau
;
mais lorsque ses

cristaux se sont déposés à une température élevée, ils sont anhydres.

L’azotate de strontiane est insoluble dans l’alcool. Cette propriété per-

met dans l’analyse de séparer l’azotate de strontiane de l’azotate de

chaux, ce dernier sel étant soluble dans l’alcool.

On obtient l’azotate de strontiane en traitant par l’acide azotique le

carbonate de strontiane ou le sulfure de strontium.

L’azotate de strontiane est décomposable par la chaleur
;

il sert à pré-

parer la strontiane anhydre.

L’azotate de strontiane, mélangé à différents corps combustibles, est

employé par les artificiers pour faire des feux rouges. Voici la composition

d’un de ces mélanges :

Azotate de strontiane anhydre 40 parties.

Fleurs de soufre 13

Chlorate de potasse 5

Sulfure d’antimoine. 4

SULFATE DE STRONTIANE. StO,S03
.

StO 648,00 56.44

SO3 500,00 43,56

1148,00 100,00

Ce corps se nomme en minéralogie strontiane sulfatée ou célestine.

Il cristallise en prismes rhomboïdaux de 104° 30'. Sa densité est 3,89.

Il est blanc, insipide, soluble dans 3 000 à 4000 parties d’eau; cette dis-

solution précipite très sensiblement par les sels solubles de baryte, ce

qui démontre que le sulfate de baryte est moins soluble dans l’eau que le

sulfate de strontiane.
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Le sulfate de strontiane existe sous la forme de beaux cristaux trans-

parents dans les solfatares de la Sicile : il accompage le soufre natif.

On le trouve en masses arrondies sur plusieurs points de la France, et

particulièrement dans les environs de Paris, à Montmartre, à Ménilmon-

tant, etc. Il est ordinairement mêlé à du carbonate de chaux, dont on le

débarrasse en le traitant par l’acide chlorhydrique.

Il sert à préparer tous les autres sels de strontiane. On le transforme

d’abord en sulfure par une calcination avec le charbon, et l’on dissout

ensuite le sulfure de strontium dans les acides.

CARBONATE DE STRONTIANE. StO,C02
.

StO 658,00 70,20

CO2 275,00 29,80

923,00 100,00

Ce sel existe dans la nature, et porte le nom de strontiane carbonatée ou

strontianite (du nom du cap Strontian
,
en Ecosse, où on l’a d’abord

trouvé). On le rencontre ainsi dans les eaux de quelques sources où il est

dissous à la faveur d’un excès d’acide carbonique.

Le carbonate de strontiane cristallise en prismes droits de 117° 32'. Il

est incolore, d’une densité de 3,65. Il se décompose comme le carbonate

de baryte sous l’influence d’une température très élevée. Le carbonate de

strontiane se décompose par la chaleur avec facilité, lorsqu’on le soumet

à l’action du charbon ou de la vapeur d’eau.

Comme le carbonate de strontiane est insoluble dans l’eau, on peut

l’obtenir par double décomposition, en traitant un sel de strontiane so-

luble par un carbonate soluble.
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Équivalent : Ca = 250,00.

Le calcium a été isolé au moyen de la pile, par Davy. Une petite cou-

pelle de chaux humide fut remplie de mercure
;
le pôle positif de la pile

fut mis en communication avec la lame métallique sur laquelle reposait

la coupelle, et le pôle négatif avec le mercure
;

il se produisit ainsi un

amalgame de calcium. Cet amalgame, soumis à la distillation, donna du

calcium pur.

Le potassium peut décomposer la chaux à une température élevée, et

mettre le calcium en liberté.

Le calcium est blanc, d’un éclat métallique
;
chauffé à l’air, il se trans-

forme en chaux.

Le calcium se combine en deux proportions avec l’oxygène, pour for-

mer le protoxyde de calcium CaO (chaux) et le bi-oxyde CaO2
.

PROTOXYDE DE CALCIUM (CHAUX). CaO.

Ca 250,00 71, /i2

0 100,00 28,58

350,00 100,00

La chaux est connue de toute antiquité
;
elle entrait dans les mortiers

employés par les anciens.

Cette base est blanche
;
sa densité est égale à 1,3 ;

elle est infusible au

feu de forge et commence à entrer en fusion à la flamme du chalumeau à

gaz hydrogène et oxygène.

La chaux a une saveur caustique, très alcaline
;
elle verdit le sirop de

violettes
;
quand on la plonge dans l’eau et qu’on l’en retire lorsque l’air

qu’elle contenait dans ses pores s’est dégagé, elle s’hydrate en donnant

naissance à un dégagement de chaleur qui peut élever la température

jusqu’à 300°, et produit un sifflement accompagné d’épaisses vapeurs

d’eau. La chaleur que développe la chaux dans son contact avec l’eau

est suffisante pour enflammer la poudre.

La chaux qui s’est délitée
,
c’est-à-dire qui s’est réduite en poudre en

absorbant de l’eau, représente sensiblement un monohydrate CaO,HO
;

on lui donne souvent le nom de chaux éteinte pour la distinguer de la

chaux vive
,
qui est la chaux anhydre CaO. La chaux éteinte, en suspen-

sion dans l’eau, constitue le lait de chaux.

Lorsque la chaux est de bonne qualité, si on l’arrose d’une petite

quantité d’eau, elle s’échauffe, foisonne beaucoup; en ajoutant de l’eau,

on peut en former une pâte liante; on lui donne alors le nom de chaux

grasse.
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La chaux provenant de la calcination de l’azotate de chaux ne s’hydrate

au contact de l’eau qu’au bout de plusieurs heures. (M. Jacquelain.)

La solubilité de la chaux dans l’eau a été déterminée par Dalton :

1 partie de chaux se dissout dans 778 parties d’eau à 15° et dans

1 270 parties d’eau à 100°. La chaux est donc plus soluble à la tempéra-

ture ordinaire qu’à la température de 100°. Aussi l’eau de chaux se

trouble lorsqu’on la fait bouillir, et laisse déposer de la chaux.

Le sucre se combine avec la chaux et la rend très soluble dans l’eau.

Cette dissolution, que l’on nomme sucrate de chaux
,
se prend en masse

par l’action de la chaleur, et redevient liquide parle refroidissement.

La chaux est presque complètement insoluble dans une liqueur qui

contient de la potasse ou de la soude libre. Quand on fait bouillir une

dissolution de potasse avec de la chaux hydratée en grand excès, la

liqueur retient moins de de chaux. Si l’on ajoute de la potasse

ou de la soude dans de l’eau de chaux, on obtient un abondant précipité

de chaux hydratée. Mais la chaux se dissout en quantité très notable

dans l’ammoniaque. (Pelouze.
)

Une dissolution de chaux que l’on fait évaporer dans le vide, laisse

déposer des prismes hexaèdres, dont la composition est représentée par

la formule Ca0,I10. (Gay-Lussac.)

L’eau de chaux est fréquemment employée dans les laboratoires

comme réactif
:
pour la préparer on introduit de la chaux dans un flacon

qu’on remplit ensuite entièrement d’eau distillée. L’excès de chaux se

dépose, et l’eau de chaux reste claire : cette première dissolution n’est

jamais pure, elle contient ordinairement une certaine quantité de potasse.

Pour préparer une eau de chaux très pure, il faut d’abord laver la chaux

à trois ou quatre reprises avant de la lai'sser définitivement en contact

avec l’eau.

La chaux à l’état anhydre ou à l’état hydraté absorbe l’acide carbo-

nique de l’air, et produit du carbonate de chaux; en se carbonatant,

elle devient très dure, et se transforme en une substance qui présente la

composition de la pierre à chaux, et qui en a souvent la dureté.

C’est cette propriété importante qui fait employer la chaux dans la con-

fection des mortiers.

Quelques chimistes admettent que la chaux abandonnée à l’air se

transforme en un hydrocarbonate (Ca0,C0 2),(Ca0,H0), sur lequel l’acide

carbonique n’a plus d’action.

L’action des différents métalloïdes sur la chaux est analogue à celle

qu’ils exercent sur la potasse et la soude.

La chaux peut, dans certaines décomposition?, agir par sa présence

comme la mousse de platine. Ainsi le gaz ammoniac est facilement

décomposé en ses deux éléments quand on le fait passer sur de la

chaux portée au rouge sombre. On peut se servir de cette propriété
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pour préparer de l’hydrogène pur, dans le cas où la présence de l’azote

ne nuit pas, par exemple pour la réduction des oxydes métalliques.

(M. Bouet-Bonfill.)

Étal naturel.

La chaux absorbe promptement l’eau et l’acide carbonique de l’air
;

aussi ne se trouve-t-elle jamais dans la nature à l’état de liberté
;
mais

on la rencontre combinée avec l’acide carbonique et constituant toutes

les variétés de carbonate de chaux, qui portent les noms de craie, de

marbre
,
de spath d'Islande, d'aragonite, etc.

La chaux unie à l’acide sulfurique constitue le plâtre ou gypse, corps

abondamment répandu dans la nature. On la trouve, en outre, combinée

en différentes proportions avec la silice, dans le règne minéral. Cette

base entre aussi dans la composition des os des animaux à l’état de

phosphate et de carbonate de chaux.

Les coquilles des mollusques sont presque entièrement formées de

carbonate de chaux.

La plupart des végétaux contiennent de la chaux unie à des acides

organiques.

Extraction <le la cltaux.

Comme la chaux est indécomposable par la chaleur, on emploie pour

sa préparation des sels de chaux dont les acides peuvent être chassés sous

l’influence d’une température élevée. L’azotate de chaux pourrait servir

à cette préparation
;
mais ce sel n’étant pas abondant, c’est toujours le

carbonate de chaux qu’on emploie pour fabriquer la chaux.

Les calcaires purs fournissent, par la calcination, de la chaux grasse.

Les calcaires impurs, et surtout les calcaires argileux, donnent des

chaux maigres, qui foisonnent peu au contact de l’eau. Certaines chaux

maigres durcissent par l’action de l’eau
;
on leur donne le nom de chaux

hydrauliques. (Voyez Mortiers et chaux hydrauliques.)

Lorsqu’on soumet à la calcination le carbonate de chaux pur, on re-

connaît que sa décomposition est lente et exige une température élevée.

Différents gaz, tels que l’oxyde de carbone, l’hydrogène, mais surtout

la vapeur d’eau, exercent de l’influence sur la décomposition du carbo-

nate de chaux. Lorsqu’on remplit un tube de porcelaine de fragments de

carbonate de chaux, et qu’on expose ce tube au rouge sombre, on ne

remarque aucun dégagement d’acide carbonique
;
mais si l’on fait passer

dans le tube, à cette même température, un courant de gaz ou de vapeur

d’eau, la décomposition du sel se détermine aussitôt. (Gay-Lussac.)

L’influence de la vapeur d’eau sur la décomposition du carbonate de

chaux est connue depuis longtemps des fabricants de chaux
,
qui savent

([lie la pierre encore humide se décompose plus facilement que celle qui
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a été desséchée à l’air : aussi jettent-ils souvent dans les fours à chaux

une petite quantité d’eau, qui, en se volatilisant, active la décomposition

de la pierre calcaire.

On emploie différents fours pour calciner le carbonate de chaux.

Les uns sont à cuisson discontinue. On fait, avec les plus gros mor-
ceaux de pierre calcaire, une voûte surbaissée qu’on recouvre de frag-

ments de plus en plus petits
;
on remplit ainsi tout l’intérieur du four

(pl. XXIII, fig. 1). Le combustible est brûlé sous la voûte; quand
la calcination est terminée, on laisse refroidir et l’on retire la chaux.

D’autres fours sont à cuisson continue, ce qui entraîne moins de pertes

de chaleur. Ce sont des fourneaux à cuve assez élevés, dans lesquels on

charge à la partie supérieure la pierre calcaire mêlée au combustible, qui

est généralement la houille. A mesure que les charges descendent, on re-

tire les fragments de chaux par des ouvertures inférieures.

Dans quelques localités on construit, avec la pierre à chaux elle-même,

un four qui présente de l’analogie avec celui que l’on emploie dans les

forêts pour fabriquer le charbon. Ce four est entouré de gazon et de terre,

et on laisse dans l’intérieur une cheminée centrale par laquelle se déga-

gent les gaz qui proviennent de la combustion et de la décomposition de

la pierre calcaire. Ce mode de calcination présente tous les inconvénients

des procédés intermittents.

On réalise une grande économie de main-d’œuvre et de combustible

en se servant de fours dans lesquels la calcination est continue. Les fours

continus sont appelés fours coulants. Ils sont de deux espèces. Tantôt on

introduit dans le four un mélange de calcaire et de combustible
;
tantôt

le combustible est brûlé dans des foyers séparés, et l’on fait arriver la

flamme dans le four qui sert alors de cheminée de tirage. La première

espèce de four est la plus employée
;
on y brûle généralement de la

houille ou de l’anthracite. Leur forme peut être celle d’un tronc de cône

renversé, ou quelquefois d’un ellipsoïde. La figure 2, planche XXIII, re-

présente un four coulant de forme conique.

La pratique a démontré que la décomposition du carbonate de chaux

est plus rapide lorsqu’on le réduit en petits morceaux, et que la qualité

de la chaux est d’autant meilleure que la pierre employée est plus dense.

Usages de la chaux.

Les usages de la chaux sont nombreux et importants.

La chaux sert de base à la préparation des mortiers
;
on l’emploie dans

le tannage pour gonfler les peaux, dans l’épuration du gaz de l’éclairage

pour absorber les acides sulfhydrique et carbonique.

Elle sert aussi dans la préparation de la potasse et de la soude pour

enlever par voie humide l’acide carbonique aux carbonates alcalins.
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La chaux est employée dans la saponification des corps gras destinés à

la fabrication des bougies stéariques, et, dans la fabrication du sucre,

pour l’opération qui porte le nom de défécation.

Elle sert dans l’agriculture comme amendement. Lorsqu’une terre est

trop argileuse, on la mélange souvent avec une certaine quantité de

chaux qui, en absorbant l’eau et l’acide carbonique, se délite, rend la

terre plus légère, plus poreuse et la végétation plus facile. Cette addition

de chaux permet aussi de restituer à la terre l’élément calcaire que la

végétation lui enlève chaque année.

RI-OXYDE DE CALCIUM. G»

O

2
.

On obtient le bi-oxvde de calcium en versant de l’eau oxygénée dans

de l’eau de chaux; il se forme un précipité blanc, cristallin, de bi-oxyde

de calcium hydraté. Ce corps est peu stable et se décompose, même sous

l’eau, en chaux et en oxygène. (M. Thénard.)

CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SELS DE CHAUX.

Les sels de chaux sont incolores, d’une saveur amère et salée
;
ils se

reconnaissent au moyen des réactifs suivants :

Potasse et sonde. — Précipité blanc, gélatineux, de chaux.

Ammoniaque .
— Pas de précipité.

Carbonates et bicarbonates de potasse
,
de soude et d

1

ammoniaque

.

— Pré-

cipité blanc de carbonate de chaux.

Acide oxalique et oxalate d'ammoniaque.— Précipité blanc d’oxalate de

chaux, insoluble dans l’eau et dans l’acide acétique, mais très soluble

dans l’acide azotique : cette réaction est caractéristique pour les sels de

chaux

.

Acide sulfurique et sulfates solubles. — Précipité blanc de sulfate d.e

chaux; le précipité n’apparaît pas lorsque la liqueur est étendue, et se

forme immédiatement quand on y ajoute de l’alcool.

Acide suifhydrique
,
sulfures alcalins

,
cyanoferrure de potassium, acide

hijdrofluosilicique. — Pas de précipité.

Au chalumeau. —- Les sels de chaux, et principalement le carbonate,

répandent une lumière éblouissante lorsqu’on les chauffe à l’extrémité du

dard de la flamme.

Dans les analyses, la chaux est ordinairement précipitée de ses disso-

lutions à l’état d’oxalate
;
ce sel est ensuite transformé en carbonate, en

sulfate ou en chaux anhydre.

17
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CHLORURE DE CALCIUM. CaCl.

Ca 250,00 36,06

Cl ZiZ|3,20 63,9/j.

693,20 100,00

Le chlorure de calcium est incolore
;
sa saveur est amère

;
il cristallise

en prismes à 6 pans terminés par des pyramides à 6 faces. 11 retient alors

U9 pour 100 d’eau ou 6 équivalents. Ces cristaux, desséchés dans le vide,

perdent lx équivalents d’eau.

Le chlorure de calcium a une grande affinité pour l’eau; c’est un des

corps les plus déliquescents que l’on connaisse. L’eau peut en prendre

15 fois son poids à la température de 15°. Une dissolution saturée de

chlorure de calcium contient 325 parties de ce composé pour 100 parties

d’eau et n’entre en ébullition qu’à la température de 179°. La grande

affinité du chlorure de calcium pour l’eau le fait employer pour dessé-

cher les gaz et pour enlever à certains liquides l’eau qu’ils peuvent rete-

nir. Toutefois, le chlorure de calcium ne dessèche pas les gaz d’une

manière complète.

Lorsqu’on soumet à l’action de la chaleur le chlorure de calcium

hydraté, il entre en fusion dans son eau de cristallisation, se solidifie en

perdant peu à peu toute son eau, et peut éprouver ensuite la fusion ignée.

Le chlorure de calcium fondu, puis exposé à la lumière pendant quel-

que temps, et porté ensuite dans l’obscurité, paraît lumineux: on lui

donnait autrefois le nom de phosphore de Bomberg.
Lorsque le chlorure de calcium est anhydre, et qu’on le met en con-

tact avec l’eau, il s’hydrate en produisant de la chaleur. Mais le chlorure

de calcium hydraté se dissout rapidement dans l’eau, en abaissant la

température du liquide. Un mélange de neige et de chlorure de calcium

hydraté réduit en poudre peut produire un froid capable de congeler le

mercure.

Si l’on calcine à l’air le chlorure de calcium, il se transforme partiel-

lement en chaux et en carbonate de chaux, et le résidu devient alcalin.!

Toutefois cette altération ne se produit qu’avec beaucoup de lenteur.

Chauffe avec les sulfates de baryte et de strontiane, le chlorure de

calcium les transforme en sulfate de chaux et produit des chlorures dé

baryum et de strontium.

Le chlorure de calcium anhydre se dissout facilement dans l’alcool.

10 parties d’alcool peuvent dissoudre 6 parties de chlorure de calcium

anhydre à la température de 80°. Si l’on fait évaporer cette dissolution,

on obtient des lames rectangulaires qui contiennent 59 pour 100, ou

3 équivalents 1/2 d’alcool
;
dans ce composé, l’alcool joue un rôle ana-

logue à celui de l’eau de cristallisation. (M. Graham.
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Le chlorure de calcium se combine a vec l’ammoniaque : 100 parties de

chlorure de calcium anhydre peuvent absorber 119 parties d’ammo-

niaque
;

il se forme ainsi un composé qui a pour formule : CaCl,dAzH 3
.

Aussi ne peut-on pas se servir du chlorure de calcium pour dessécher le

gaz ammoniac.

État naturel.

Le chlorure de calcium existe dans les eaux de la mer, dans les eaux

de rivières, de fontaines, de puits
;
on le trouve souvent aussi dans les

matériaux salpêtrés.

Préparation.

On peut obtenir le chlorure de calcium en faisant passer du chlore sur

de la chaux portée au rouge, ou mieux en dissolvant de la chaux ou du

carbonate de chaux dans l’acide chlorhydrique.

Mais le procédé de préparation le plus simple consiste à traiter par

l’eau les résidus de la préparation de l’ammoniaque. La liqueur, qui est

toujours alcaline, est saturée par l’acide chlorhydrique et ensuite éva-

porée à sec.

OXYCHLORURE DE CALCIUM. CaCl,3CaO.

On obtient ce composé en ajoutant de la chaux dans une dissolution

bouillante et concentrée de chlorure de calcium. L’ébullition doit être

maintenue pendant quelque temps, et il se dépose, par le refroidissement

de la liqueur, de longs cristaux prismatiques dont la composition cor-

respond à la formule CaCl,(CaO) 3,15HO. Ce composé n’est stable que

dans une eau chargée de chlorure de calcium. Il se décompose immé-

diatement en chlorure de calcium et en chaux sous l’influence de l’alcool

ou de l’eau pure.

L’oxychlorure de calcium anhydre existe assez souvent dans les résidus

de la préparation de l’ammoniaque. C’est ce composé qui rend alcalin

le chlorure de calcium qui a été calciné au contact de l’air.

Le bromure et Yiodure de calcium présentent une certaine analogie avec

le chlorure de calcium; ils sont blancs, solubles dans l’alcool, déliques

cents
;
leurs dissolutions aqueuses dissolvent facilement le brome et l’iode.

Ils cristallisent en longues aiguilles prismatiques; ils se décomposent en

partie lorsqu’on les calcine au contact de l’air. Ces corps ont été jusqu’à

présent peu étudiés.
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FLUORURE DE CALCIUM. CaFl.

Ca 250,00 51,50

Fl 235,63 69,50

685,63 100,00

Ce composé se trouve dans la nature
;

il porte, en minéralogie, le nom
de spath fluor. Il entre pour quelques millièmes dans la composition des

os et surtout de l’émail des dents.

Le fluorure de calcium est rarement incolore, et présente ordinaire-

ment des teintes jaunes, verdâtres ou violettes. Sa forme dominante est

celle du cube. Sa densité est égale à 3,1.

Lorsqu’on soumet le fluorure de calcium à l’action de la chaleur, il

devient phosphorescent. Certaines variétés de spath fluor, désignées sous

le nom de chlorophane
,
émettent après la calcination une lumière verte.

Le fluorure de calcium entre en fusion à une température élevée, et

cristallise par le refroidissement.

Le fluorure de calcium est décomposé facilement par voie sèche sous

l’influence des hydrates alcalins et par l’action des carbonates de potasse

et de soude. La vapeur d’eau le décompose, sous l’influence d’une tem-

pérature élevée, en produisant de la chaux et de l’acide fluorliydrique.

Comme le fluorure de calcium est à peu près insoluble dans l’eau, on

peut l’obtenir par double décomposition en précipitant un fluorure so-

luble par un sel de chaux
;
mais, dans ce cas, il n’est pas pur et retient

toujours une certaine quantité de sel de chaux ou de fluorure alcalin.

L’eau peut dissoudre environ ^0^ de son poids de spath fluor, à la

température de 15° (M. Wilson). Le fluorure de calcium se dissout dans

l’acide fluorliydrique et même dans l’acide chlorhydrique concentré
;

l’ammoniaque le précipite de cette dissolution sous la forme d’une gelée

transparente.

Lorsqu’on fait passer de la vapeur de sulfure de carbone sur un mé-

lange de fluorure de calcium et de charbon chauffé au rouge vif, le

fluorure est complètement décomposé, il se forme du sulfure de calcium

et des composés fluorés qui sont volatils. Le fluorure de calcium est éga-

lement décomposé à une température rouge par l’action du chlore.

(Fremy.)

Le fluorure de calcium sert à préparer l’acide fluorliydrique et les

fluorures de silicium et de bore.

Pour obtenir au moyen du spath fluor de l’acide fluorliydrique qui ne

contienne pas d’acide hydrofluosilicique
,
011 calcine le spath fluor ordi-

naire avec du carbonate de potasse, et l’on reprend la masse par l’eau
;

il se forme de l’hydrofluosilicate de potasse insoluble que l’on sépare fa-

cilement, et il reste dans la liqueur du fluorure de potassium que l’on

décompose ensuite par l’acide sulfurique.



PJÎNTASULFUKE DE CALCIUM. 261

Le fluorure de calcium présente souvent de belles teintes violettes ou

jaunes : aussi l’emploie-t-on pour faire des objets d’art, tels que des

coupes, des vases, etc.

Le spath fluor est une substance essentiellement de filons
;

il existe en

grande abondance dans les filons d’époques assez modernes. Il s’y trouve

associé avec les minerais de plomb et de zinc.

Le spath fluor est exploité en général comme fondant
;
on l’emploie

surtout dans le traitement des minerais de cuivre.

MONOSULFURE DE CALCIUM. CaS.

Ca 250,00 55,55

S 200,00 ZiM5

Zj50,00 100,00

On peut préparer ce corps : 1° en calcinant du sulfate de chaux avec

du charbon : CaO,S0 3 -j- 2C = CaS -f 2C02
;

2° en décomposant à la

chaleur rouge le sulfate de chaux par l’oxyde de carbone : CaO,S03

+ UCO = CaS -j- UCO2
;
3° en soumettant la chaux à faction de l’acide

sulfhydrique gazeux.

Le sulfure obtenu par l’un de ces procédés est blanc, amorphe, d 'une

saveur hépatique et d’une réaction alcaline. L’eau ne le dissout qu’en

proportion très faible
;

il se décompose, par l’action de l’eau bouillante,

en sulfhydrate de sulfure de calcium et en chaux hydratée. (M. H. Rose.)

Le sulfure de calcium, mêlé avec de l’eau, est facilement décomposé

par l’acide carbonique. Il se forme du carbonate de chaux et de l’acide

sulfhydrique :

CaS + HO -f CO2 = CaO,C02
-f HS.

Le monosulfure de calcium luit dans l’obscurité : on le nommait au-

trefois phosphore de Canton.

BISULFURE DE CALCIUM. CaS2
.

On obtient ce sulfure sous forme de cristaux jaunes en faisant bouillir

pendant quelques instants un mélange de lait de chaux et de soufre en

excès. Il se dépose, par le refroidissement de la liqueur filtrée, des cris-

taux dont la composition correspond à la formule CaS2,3HO. (Herschell.)

PENTASULFURE DE CALCIUM. CaS5
.

Ce corps se produit lorsqu’on soumet le mélange précédent à une ébul-

lition prolongée.

Le bisulfure et le pentasülfure de calcium servent à la préparation du
bisu 1 fi i re d’hydrogène .
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Le pentasulfure de calcium absorbe l’oxygène avec rapidité; Schéele i

l’a employé pour faire l’analyse de l’air atmosphérique.

Le pentasulfure de calcium peut se combiner avec la chaux et former

un oxysulfure représenté par la formule : CaS5,5CaO,2üHO. (M. H. Rose.)

PHOSPHURE DE CALCIUM.
1

'

On obtient ce composé en faisant passer de la vapeur de phosphore sur

de la chaux portée au rouge. On peut préparer une grande quantité de

phosphure de calcium au moyen de l’appareil représenté pi. XIII, fig. h , \

qui a été décrit à l’article Phosphures d'hydrogène . <

Lorsqu’on soumet la chaux à l’action de la vapeur de phosphore jus-

qu’à ce que son poids n’augmente plus
,
on obtient une matière brune,

amorphe, dont la composition correspond à la formule Ph4,(CaO)7
.

(M. P. Thénard.)

Cette matière, mise en contact avec l’eau, est immédiatement décom-

posée et dégage de l’hydrogène phosphoré spontanément inflammable.

Les réactions secondaires qui se produisent lorsqu’on met le phosphure

de calcium en contact avec l’eau ont été examinées précédemment avec

détail. (Voyez Phosphures d
J

hydrogène.)

AZOTATE DE CHAUX. CaO,Az05
.

CaO . 350,00 3/i,15

AzO5 675,00 65,85

1025,00 100,00

Ce sel existe souvent en abondance dans les matériaux salpètrés. On le

rencontre en quantité notable dans certaines eaux douces et notamment

dans les eaux des fontaines de Stockholm. (Berzelius.)

On l’obtient facilement en dissolvant le carbonate de chaux dans

l’acide azotique.

L’azotate de chaux est très soluble dans l’eau, déliquescent, soluble

dans l’alcool. Il cristallise dans l’eau en longs prismes hexagonaux qui

contiennent h équivalents d’eau. Il se décompose au rouge vif et laisse

un résidu de chaux anhydre.

L’acide azotique forme avec la chaux deux sels basiques dont la com-

position n’a pas été déterminée.

I

HYPOCHLORITE DE CHAUX. CaO,CIO.

CaO 350,00 39,18

CIO 5à3,20 60,82

893,20 100,00
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On donne le nom de chlorure de chaux
,
chlorure décolorant

,
à un mé-

lange d’hypochlorite de chaux et de chlorure de calcium qu’on prépare

en traitant de l’hydrate de chaux solide ou du lait de chaux par le chlore :

2Cl + 2CaO = Ca0,C10 + CaCl.

Le chlorure de chaux est blanc, amorphe, pulvérulent
;

il exhale une

odeur d’acide hypochloreux qui rappelle celle du chlore
;
l’eau le dis-

sout en grande quantité.

Lorsqu’on le traite par un acide affaibli, on en élimine d’abord de

l’acide hypochloreux; mais, en présence d’un excès d’acide, l’acide

hypochloreux réagit sur l’acide chlorhydrique qui provient de la décom-

position du chlorure de calcium, et il se forme de l’eau et du chlore :

CIO + HCl = Cl 2 110.

Pour expliquer la production du chlore dans la réaction précédente,

on peut admettre aussi que l’acide, que nous représenterons par A, éli-

mine simplement l’acide hypochloreux
,
et que l’oxygène de ce dernier

acide oxyde directement le calcium du chlorure de calcium mêlé à

l’hypochlorite
;
on a ainsi :

Ca0,C10 + CaCl -f 2A = 2(CaO,A) -j- 2C1.

Plusieurs chimistes, qui n’admettent pas la présence de l’hypochlorite

de chaux dans le chlorure de chaux, et regardent ce composé comme
résultant de l’union directe du chlore avec la chaux en lui donnant pour

formule CaO,Cl, expliquent la décomposition du chlorure de chaux par

les acides de la manière suivante :

CaO,Cl -f A = CaO, A -f Cl.

Dans les deux hypothèses, tout le chlore absorbé par la chaux est dé-

gagé à l’état de liberté par les acides
;
on comprend alors que, dans un

grand nombre d’applications, on remplace le chlore par le chlorure de

chaux, qui contient sous un petit volume des quantités considérables de

chlore, qu’il peut dégager entièrement par l’action des acides.

Le chlorure de chaux agit sur les corps organiques et les décompose :

il détruit les substances colorantes; toutefois son action sur ces matières

s’exerce lentement lorsqu’il contient un excès de chaux. Ainsi on peut

mêler ensemble de la couleur bleue de tournesol et du chlorure de

chaux, sans observer aucun phénomène de décoloration
;
mais l’inter-

vention d’un acide
,
même très faible

,
déplace l’acide hypochloreux et

détermine aussitôt la décoloration du tournesol.

La dissolution aqueuse de chlorure de chaux présente la propriété

curieuse d’être décomposée, même à froid, par le contact du bi-oxyde de

manganèse, des deutoxydes de cuivre et de mercure, du sesqui-oxyde de
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1er; elle produit un courant continu d’oxygène, qui ne s’arrête que

lorsque tout le chlorure de chaux a été transformé en chlorure de cal-

cium. (M. Mitscherlich.)

Préparation .

Pour préparer le chlorure de chaux dans les laboratoires, on fait arri-

ver un courant de chlore dans un lait de chaux, ou sur de la chaux

éteinte. On a soin de maintenir constamment un excès de chaux, pour

que l’hypochlorite ne se transforme pas en chlorate. La masse étendue

d’eau, décantée ou filtrée, donne une dissolution concentrée de chlorure

de chaux.

Dans les usines où la fabrication du chlorure de chaux se fait sur une

grande échelle, il faut employer des précautions particulières pour satu-

rer la chaux de chlore et pour empêcher que la chaleur développée

pendant la combinaison ne décompose une partie du chlorure de chaux
;

la température ne doit pas dépasser 55 à 50°.

Dans quelques fabriques, pour faciliter l’absorption du chlore par la

chaux, on place la chaux hydratée dans des cuves où elle est continuel-

lement remuée au moyen de palettes. Souvent les vases dans lesquels

s’opère la saturation sont de grès : on évite, dans la construction des

appareils, l’emploi du fer qui serait attaqué rapidement par le chlore.

Pour fabriquer le chlorure de chaux on peut avoir recours au procédé

suivant, que l’on doit à M. Michel.

Le chlore se produit dans des bombonnes de grès qui sont placées sur

des plaques de fonte que l’on peut chauffer à volonté : ces bonbonnes

communiquent au moyen de tubes de plomb avec un condensateur de

grès, d’un mètre cube environ de capacité, contenant de la chaux hydra-

tée. On introduit dans chaque bombonne environ 50 kilogrammes

de peroxyde de manganèse et 37 kil-,5 d’acide chlorhydrique : cette

quantité de manganèse peut servir à quatre opérations
;
seulement il faut

avoir soin, après chaque opération, d’enlever le liquide contenu dans la

bonbonne et de le remplacer par une nouvelle quantité d’acide chlorhy-

drique.

La chaux qui sert à préparer le chlorure de chaux doit être blanche :

on l’éteint en l’arrosant d’eau, après l’avoir étendue sur le sol; on la

remue à plusieurs reprises jusqu’à ce qu’elle soit réduite en poudre, et on

la tamise. On peut en éteignant la chaux employer un excès d’eau
;

cependant la chaux ne doit pas paraître humide à la main : 65 kilogram-

mes de cette chaux hydratée sont introduits dans le condensateur
;
on a

soin de les étaler également sur toute la surface. Lorsque le condensateur

est chargé, on le met en communication avec les bombonnes, et on laisse

la réaction se faire à froid pendant quelques heures
;
on chauffe ensuite

peu à peu, et l’on augmente la chaleur vers la fin de la saturation. Une

opération dure environ douze heures.
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Le chlorure de chaux se prépare aussi quelquefois dans des chambres

de bois portant des étagères également de bois sur lesquelles on étale la

chaux éteinte, ou dans des compartiments de maçonnerie enduits de

bitume. Le chlore se produit dans des bomhonnes de grès
,
qui deman-

dent à être chauffées avec précaution.

Voici la description d’un appareil de cette espèce (pi. XX11I, fig. 3 et h) :

A A, bombonnes dans lesquelles se produit le chlore
;
elles contiennent

dans leur intérieur un cylindre de grès J percé de trous, dans lequel on

place le peroxyde de manganèse, qui se trouve ainsi en suspension au

milieu de l’acide chlorhydrique et s’attaque avec facilité
;
car, à mesure

que le chlorure de manganèse se forme
,

il tombe au fond de la boni-

bonne. 1 1, chaudière de tôle contenant du sable ou une dissolution satu-

rée de sel marin, qui chauffe les bombonnes A A. F, foyer chauffant le

bain I ï. K, cheminée. B
,
tube de dégagement de chaque bombonne.

C, tube conduisant le chlore dans les laveurs D D. G, tube amenant le

chlore à la partie supérieure de la chambre à chlorure. H H, chambre à

chlorure : la chaux hydratée est disposée en couches minces sur le sol de

la chambre et sur des rayons de sapin résineux assez écartés les uns des

autres pour que la température delà chambre ne s’élève pas trop rapi-

dement.

La figure 1, planche XXI, représente un gazomètre à chlore, qui peut

être appliqué avec avantage à la fabrication du chlorure de chaux. Voici

la description de cet appareil :

A, chaudière de tôle doublée de plomb. B, vase de grès contenant de

l’acide chlorhydrique. C, panier de grès contenant le manganèse. D, gazo-

mètre de grès. E, tube de dégagement. F, fourneau. GG, carneaux. B, ro-

binet de grès pour vider le vase B, T, tube de plomb pour renouveler l’a-

cide sans lever le gazomètre. R', robinet de grès pour vider le bain-marie.

Usages.

Le chlorure de chaux est employé en quantité considérable pour le

blanchiment des toiles et de la pâte à papier : on l’utilise comme rongeur

dans les fabriques de toiles peintes.

Les miasmes qui se dégagent dans les salles d’hôpitaux, dans les amphi-

théâtres de dissection, etc., peuvent être détruits par le chlorure de

chaux
;
ce corps doit toujours être employé en petite quantité, parce que

le chlore en excès, venant à se répandre dans l’atmosphère, pourrait exer-

cer une action fâcheuse sur les organes respiratoires.

CHLOROMETRIE.

La propriété que possèdent les alcalis et les terres alcalines d’absorber

de grandes quantités de chlore et de le restituer entièrement sous fin-
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fluence des acides les plus faibles, est précieuse pour l’industrie : elle

permet en effet de concentrer en quelque sorte le chlore, substance

gazeuse et peu soluble dans l’eau, et de le transporter, sans plus de frais

que les corps solides ou liquides, dans les lieux éloignés des centres de

fabrication

.

Le chlorure de chaux étant toujours un mélange de chlorure de cal-

cium, d’hypochlorite de chaux et de chaux en excès, il est important

pour l’industrie de pouvoir déterminer, par un procédé à la fois simple

et rapide, la quantité de substance utile contenue dans le chlorure de

chaux, c’est-à-dire la proportion de chlore qu’un chlorure de chaux peut

dégager sous l’influence des acides. Cette détermination porte le nom
de chlorométrie.

Les premiers essais de chlorométrie étaient fondés sur la propriété que

présente le chlore, soit libre, soit saturé par des alcalis faibles ou par la

chaux, de détruire les matières colorantes. On appréciait le titre des

chlorures décolorants en déterminant le volume d’une dissolution titrée

d’indigo que ces chlorures pouvaient décolorer,

M. Balland de Toul, et après lui M. Marozeau, proposèrent ensuite de

déduire le titre des chlorures décolorants de la quantité de protochlorure

de mercure que ces composés peuvent dissoudre en le changeant en bi-

chlorure.

Le procédé que l’on suit généralement aujourd’hui pour titrer un

chlorure décolorant est dû à Gay-Lussac. Il est fondé sur la propriété

que possède l’acide arsénieux en dissolution dans l’acide chlorhydrique

faible de se changer, sous l’influence du chlore et de l’eau, en acide arsé-

nique, comme l’indique l’équation suivante :

AsO3
-f 2HO -f 2 Cl = AsO5 + 2HC1.

En faisant réagir sur des quantités égales d’acide arsénieux différents

échantillons de chlorure de chaux pris sous le même poids, le titre de

ces chlorures sera d’autant plus élevé qu’il faudra moins en employer

pour transformer en acide arsénique la même quantité d’acide arsé-

nieux.

Si l’on ajoute de la teinture d’indigo à la dissolution d’acide arsénieux

dans l’acide chlorhydrique, la matière colorante n’est pas détruite tant

qu’il reste de l’acide arsénieux à transformer en acide arsénique; ce qui

prouve que le chlore agit plutôt sur l’acide arsénieux que sur l’indigo;

mais dès que l’acide arsénieux est transformé en acide arsénique, et que

le chlore ne trouve plus d’acide arsénieux sur lequel il puisse porter son

action, l’indigo est détruit instantanément. On peut donc reconnaître

ainsi le moment où la suroxydation de l’acide arsénieux est complète.

Pour faire l’essai d’un chlorure de chaux on prépare d’abord une dis-

solution arsénieuse telle que cette dissolution soit transformée en acide
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arsénique par son propre volume de chlore sec à la pression de 0m,76, et

à la température de zéro.

Cette liqueur s’obtient facilement en dissolvant ùs r-,ùùO d’acide arsé-

nieux pur dans 2 à 3 décilitres d’acide chlorhydrique étendu d’environ

son volume d’eau, et en introduisant cette dissolution dans une carafe

d’un litre qu’on achève de remplir avec de l’eau à la température ordi-

naire. On donne à cette liqueur le nom de dissolution arsénieuse normale.

S’il faut 2 litres d’eau de chlore ou de dissolution de chlorure de chaux

pour peroxyder complètement 1 litre de la liqueur arsénieuse normale,

c’est que ces 2 litres de liqueur contiennent 1 litre de chlore ou 3s r
-, 1 7 0 ;

si une autre dissolution contenant du chlore libre ou du chlorure de

chaux peut, sous le volume de 1/2 litre, peroxyder 1 litre de liqueur

normale, c’est qu’un litre de cette dissolution contient 1 litre ou 3s r
-, 1 70

de chlore. On voit donc qu’en déterminant exactement le volume d’une

dissolution d’un chlorure décolorant qui est nécessaire pour oxyder un

volume connu de liqueur arsénieuse normale, on pourra apprécier la

quantité de chlore contenue dans ce chlorure.

Ces observations préliminaires permettront de suivre facilement les

détails d’un essai chlorométrique.

On prend dans la masse du chlorure de chaux qu’on se propose de

titrer un échantillon moyen dont on pèse 10 grammes. On le broie dans

un mortier de verre ou de porcelaine avec un peu d’eau
;
on décante le

liquide clair dans un vase d’un litre, on remet de l’eau sur le précipité

qu’on lave de nouveau, et l’on dissout ainsi tous les corps solubles conte-

nus dans le chlorure dé chaux. On complète avec les premières liqueurs

et les eaux de lavage le volume d’un litre.

Au lieu d’essayer à la fois toute la dissolution dont il s’agit de détermi-

ner le titre, on n’opère que sur une faible partie, ce qui permet de mul-

tiplier les essais
;
on ramène ensuite par le calcul les résultats obtenus

aux 10 grammes de chlorure avec lesquels le litre de liqueur a été

préparé.

Les instruments chlorométriques consistent en une pipette de 10 cen-

timètres cubes, en une burette graduée dont chaque division représente

un dixième de centimètre cube, et en un vase de 3 à k décilitres, de verre

blanc et à fond plat.

On mesure d’abord 10 centimètres cubes de liqueur arsénieuse normale

avec la pipette graduée, et on laisse tomber cette liqueur dans le vase de

3 à h décilitres où doit se faire l’essai. On colore en bleu les 10 centi-

mètres cubes de dissolution arsénieuse avec 2 ou 3 gouttes de sulfate

d’indigo.

On remplit exactement la burette avec la dissolution de chlorure de

chaux et l’on verse cette dissolution goutte à goutte dans la liqueur arsé-

nieuse, à laquelle on imprime continuellement un mouvement gyratoire.
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On cesse d’ajouter du chlorure au moment même où la coloration bleue

disparaît, et on lit sur la burette le nombre des divisions qui ont été

employées pour produire cette coloration. Supposons qu’on ait employé

108 divisions de dissolution de chlorure de chaux pour décomposer 10 cen-

timètres cubes de liqueur arsénieuse normale, on doit en conclure que

dans 108 divisions représentant 10 c c
-,8, il y a 10 centimètres cubes de

chlore. On connaîtra le volume de ce gaz contenu dans 1 litre, c’est-à-dire

dans 1000 centimètres cubes de la dissolution faite avec les 10 grammes
de chlorure de chaux, en établissant la proportion suivante :

10,8 : 10 :: ÎOOO : œ;

x= 926 cent, cubes.

Ces 926 centimètres cubes ou 92 centil-,6 indiquent que le chlorure ana*

lysé marque 92,6 degrés chlorométriques. La quantité de chlore contenue

dans un kilogramme du même chlorure de chaux est 100 fois plus con-

sidérable, puisque 10 gram. X 100 = 1 kilogramme. Elle est donc égale

à 9260 centilitres ou à 92 lif
-,6, qui correspondent à 293sr-,5à2 (92,6

X 3g r*,17 = 293s r-,5à2).

Pour qu’un essai chlorométrique soit exact, il faut verser le chlorure

décolorant dans la liqueur arsénieuse; si, au lieu d’opérer ainsi, on ver-

sait la liqueur arsénieuse dans le chlorure de chaux, cette liqueur qui

contient beaucoup d’acide chlorhydrique éliminerait plus de chlore que

n’en pourrait absorber l’acide arsénieux, et le chlore se dégagerait à l’état

de liberté.

Il est évident aussi que, pour transformer en acide arsénique l’acide

arsénieux contenu dans 10 centimètres cubes de liqueur normale, il faut

employer un volume de chlorure décolorant inversement proportionnel

au titre de ce chlorure. Que l’on suppose, par exemple, deux échantillons

de chlorure de chaux du commerce, sous le même poids de 10 grammes,

dissous dans une quantité d’eau telle que la dissolution occupe le volume

d’un litre; s’il faut 20 centimètres cubes de l’une de ces dissolutions et

10 de l’autre pour décomposer 10 centimètres cubes de liqueur arsé-

nieuse normale, on comprend que la dernière dissolution est sous le

même volume deux fois plus chargée de chlore que la première.

Cette observation montre qu’un calcul est nécessaire pour avoir le titre

d’un chlorure décolorant. Ce calcul est très simple, comme on vient de

le voir. Cependant, pour l’éviter, Gay-Lussac a dressé des tables où sont

inscrits les degrés chlorométriques qui correspondent au nombre de

divisions de la burette employées pour décomposer la liqueur arsénieuse

normale; et M. Collardeau a proposé l’emploi de burettes sur lesquelles

se trouvent inscrits les degrés chlorométriques à côté des divisions de

l’instrument.

Le chlorure de chaux du commerce marque ordinairement 80 à 110



SULFATE DE CHAUX HYDRATÉ. 269

degrés chlorométriques
;

il contient donc par kilogramme 80 à 110 litres

de chlore que les acides en dégagent à l’état de liberté.

SULFATE DE CHAUX ANHYDRE. CaO,S03
.

CaO 350,00 Zil,17

SO3 500,00 58,83

850,00 100,00

Le sulfate de chaux anhydre porte le nom de karsténite ou d'anhydrite.

Il se rencontre surtout dans les terrains intermédiaires; il est rarement

cristallisé avec régularité
;
cependant, en clivant ses cristaux, on arrive

au prisme rectangulaire droit. Ce corps est plus brillant que le marbre,

plus dur que le sulfate de chaux hydraté. Sa densité est 2,96/L II est pres-

que sans usage; toutefois on en connaît une variété silicifère bleue, qui

est employée en Italie pour faire des chambranles de cheminée.

On a rencontré dans quelques mines de sel un sulfate double de soude

et de chaux, ayant pour formule (Na0,S0 3j,(Ca0,S0 3
), auquel on a donné

le nom de glaubérite.

SULFATE DE CHAUX HYDRATÉ. Ca0,S03,2IJ0.

CaO 32,55

SO3

21IO 20,9/i

1075,00 100,00

Le sulfate de chaux hydraté, nommé ordinairement gypse ou pierre à

plâtre
,
se présente, soit en couches contemporaines, puissantes, dans les

terrains tertiaires (bassin de Paris), ou dans la formation des marnes

irisées (Meuse, Aveyron), soit en amas postérieurs dans les différents

terrains secondaires (Alpes, Pyrénées); ces amas, constamment en rela-

tion avec des roches ignées, sont fréquemment associés avec des dolo-

mies, du sel gemme, du bitume et du soufre.

Le sulfate de chaux hydraté cristallise en grandes tables transparentes,

qui se clivent facilement, et présentent la forme de prismes droits à base

rhomboïdale, dont les angles sont de 113° et de 67°; ces cristaux sont

ordinairement groupés en fer de lance.

Lorsque les cristaux de sulfate de chaux sont opaques, on leur donne

le nom (Valbâtre gypseux. Il ne faut pas confondre ce minéral avec

l 'albâtre calcaire
,
qui est du carbonate de chaux.
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Le sulfate de chaux est incolore, insipide ou d’une saveur légèrement

amère. Il est indécomposable par la chaleur. Ce sel est également soluble

dans l’eau, à froid et à chaud, car à + 10° et à 100°, 1000 parties d’eau

dissolvent 3 parties de plâtre (M. Lassaigne). Il entre plus facilement en

dissolution dans l’acide chlorhydrique bouillant
;
dans une dissolution

saturée de sel marin qui en dissout 1/122 de son poids (M. Antlion)
;
et

surtout dans l’acide sulfurique concentré, avec lequel il forme un bisul-

fate Ca0,(S0 3

)

2,H0, qui est décomposé par l’eau. Le sulfate de chaux

est complètement insoluble dans Veau alcoolisée.

La densité du sulfate de chaux est égale à 2,31. Il contient 20,9 pour

100 d’eau ou 2 équivalents d’eau; il se déshydrate entièrement à une

température inférieure à 200°, surtout dans un courant de gaz.

Lorsque le sulfate de chaux se dépose d’une dissolution à la tempéra-

ture de 120°, comme cel$ arrive quelquefois dans les chaudières à vapeur

alimentées par des eaux séléniteuses, ses cristaux ont pour formule :

(Ca0,S03
)
2,H0.

Le sulfate de chaux se transforme en sulfure de calcium sous l’influence

des matières organiques en décomposition. Ce sulfure, se décomposant

ensuite par l’action de l’acide carbonique, donne naissance à un dégage-

ment d’acide sulfhydrique. On peut expliquer ainsi la présence de l’acide

sulfhydrique dans certaines eaux qui contenaient originairement du sul-

fate de chaux.

Une décomposition semblable peut s’opérer dans le sol de certaines

grandes villes, quand il s'y trouve, comme dans le sol de Paris, une

grande quantité de sulfate de chaux. Ce sulfate de chaux, se transformant

en sulfure, peut devenir au bout d’un certain temps une cause d’insalu-

brité et rend le sol impropre à la culture en absorbant constamment

l’oxygène de l’air qui pénètre dans la terre. Il faudrait, pour obvier à

ces inconvénients, tâcher d’aérer le sol des grandes villes, afin de trans-

former en sulfates les sulfures qui s’y trouvent et qui peuvent à cer-

taines époques donner lieu à des dégagements d’acide sulfhydrique.

(M. Chevreul.)

Le sulfate de chaux hydraté possède la dureté de la pierre; après sa

déshydratation, il devient pulvérulent et farineux. Lorsqu’on met en

contact avec l’eau le sulfate de chaux ainsi déshydraté, il s’hydrate de

nouveau, se combine avec les 2 équivalents d’eau que la chaleur lui avait

fait perdre, et reprend sa dureté primitive.

Cette propriété fait employer le sulfate de chaux dans les cons-

tructions : lorsqu’on cuit le plâtre
,
on le déshydrate

;
quand on le

gâche
,
on lui restitue précisément la quantité d’eau qui doit lui rendre

sa dureté.
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Cuisson du plâtre.

La cuisson du plâtre s’opère dans des fours dont la voûte est faite avec

la pierre à plâtre elle-même. La température du four ne doit pas être très

élevée, car une chaleur de 200° est suffisante pour déshydrater le sulfate

de chaux. Après la cuisson, on réduit le plâtre en poudre au moyen de

meules.

Une calcination opérée à une température trop élevée fait éprouver au

plâtre une sorte de fiùtte, et l’empêche de s’hydrater facilement.

Le plâtre, une fois calciné, doit être conservé à l’abri de l’humidité de

l’air
;
sinon il s’hydrate peu à peu, s'évente, et perd alors une partie de

ses qualités.

Un plâtre bien préparé doit dégager de la chaleur lorsqu’on le mélange

avec l’eau. Souvent même on juge de la qualité d’un plâtre d’après l’élé-

vation de température qu’il produit en s’hydratant. Le plâtre dégage

quelquefois de l’hydrogène sulfuré quand on le gâche
,
ce phénomène est

dû à la présence d’une certaine quantité de sulfure de calcium produit

par l’action du charbon ou des gaz carburés sur le sulfate de chaux : ce

sulfure dégage des traces d’acide sulfhydrique sous l’influence de l’eau

et de l’acide carbonique.

Le plâtre augmente de volume en se solidifiant : cette propriété le

rend éminemment propre au moulage, car en se dilatant il prend l’em-

preinte des traits les plus fins.

Le plâtre le plus estimé est celui que l’on trouve dans les environs de

Paris; on a généralement attribué les bonnes qualités de ce plâtre à la

présence de la petite quantité de carbonate de chaux que contient la

pierre à plâtre de Paris, qui produirait une certaine quantité de chaux,

Cependant il est impossible que le carbonate de chaux contenu dans la

pierre à plâtre se transforme en chaux pendant la cuisson; car le plâtre

n’est jamais cuit à une température assez élevée pour que le carbonate de

chaux soit décomposé. (Gay-Lussac.)

La dureté d’un plâtre dépend tout à fait de celle du sulfate de chaux

hydraté qui l’a produit. Cette dureté se trouve être, après le gâchage, ce

qu’elle était avant la cuisson, c’est-à-dire dans la pierre à plâtre elle-

même.

Usages.

Le sulfate de chaux est employé dans les constructions comme ciment;

il présente l’avantage de se solidifier en quelques minutes.

On donne le nom de stuc à du plâtre qui a été gâché avec une eau

tenant de la gélatine et quelquefois de la gomme en dissolution.

Le stuc se laisse polir facilement et présente l’apparence du marbre.

On lui donne des teintes très variées; souvent même on introduit dans le
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stuc, avant sa solidification, des fragments de marbre qui se polissent

ensuite avec le stuc lui-même.

Le stuc ne résiste pas à F humidité. On ne peut donc l’employer que

dans l’intérieur des maisons.

Le stuc à la chaux est une composition que l’on obtient en mélangeant

de la chaux avec du marbre pulvérisé : ainsi, sous le rapport de la com-

position, il n’a pas d’analogie avec le stuc fait au moyen du plâtre.

On prépare depuis quelques années avec le plâtre un ciment particu-

lier qui porte le nom dq plâtre aluné. Ce corps présente, comme le plâtre,

la propriété de se solidifier assez rapidement lorsqu’on le gâche avec

l’eau
;
mais en se solidifiant, il prend plus de dureté que le plâtre, et pro-

duit une masse qui possède à la fois la dureté et la demi-transparence du

marbre; le plâtre aluné parait résister à l’action de l’humidité.

On prépare ce ciment en faisant cuire d’abord la pierre à plâtre, et la

plongeant ensuite dans de l’eau qui tient en dissolution environ 10 pour

100 d’alun
;
après une immersion de quelques minutes, on retire le plâ-

tre, on le soumet à une seconde calcination qui se fait à une température

plus élevée que la première
;
la masse est ensuite pulvérisée dans un

moulin de fonte. Ce ciment s’emploie à peu près comme le plâtre ordi-

naire.

On peut donner au plâtre une grande dureté en le soumettant à l’action

d’une dissolution de silicate de potasse qui produit à la surface du plâtre

une couche de silicate de chaux. (M. Kuhlmann.)

Le plâtre est employé en agriculture
;

il facilite le développement de

certaines plantes et particulièrement des légumineuses.

Production de Vacide sulfurique au moyen du plâtre.

Le sulfate de chaux étant très répandu dans la nature, et son prix étant

peu élevé, on pourrait s’en servir, à défaut de soufre ou de pyrites, pour

la fabrication de l’acide sulfurique.

En supposant que l’on retire du plâtre cuit tout l’acide sulfurique qu'il

contient, 100 parties de plâtre donneraient 72 parties d’acide sulfurique

monohydraté.

Des expériences faites sur une assez grande échelle ne permettent pas

de douter que si le prix du soufre de Sicile venait à monter, on pourrait

produire l’acide sulfurique au moyen du plâtre par une méthode que

nous allons décrire :

On introduit un mélange de 100 kilogrammes de plâtre cuit et de 20 à

25 kilogrammes de coke réduit en poudre dans une cornue de fonte sem-

blable à celles que l’on emploie dans la fabrication du gaz d’éclairage. On

calcine le mélange pendant trois ou quatre heures. La réaction qui s’opère

entre le plâtre et le charbon produit du sulfure de calcium qui reste à

l’état pulvérulent dans la cornue, et du gaz acide carbonique qui se rend
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dans un gazomètre : Ca0,S0 3
-f 2C= CaS + 2C02

. L’acide carbonique
qui se produit dans cette réaction est mêlé de 5 à 6 centièmes d’oxyde de
carbone.

Le sulfure de calcium est mis dans un étouffoir de tôle, et on le laisse

refroidir à l’abri du contact de l’air. On le mouille ensuite avec un peu
d’eau, on l’étalé sur des tablettes ou sur de la mousse dans de grandes
caisses où l’on fait arriver l’acide carbonique produit par l’action du char-
bon sur le plâtre. Ce gaz, sous l’influence de l’eau, attaque rapidement le

sulfure, produit du carbonate de chaux et un dégagement abondant
d’acide sulfhydrique presque pur : CaS -f HO -f- CO2 = CaO,C02 + HS.
On enflamme l’acide sulfhydrique qui forme par la combustion de l’eau
et de 1 acide sulfureux (IIS -{- 30 = HO -f- SO 2

), et l’on dirige le produit
de la combustion dans une chambre de plomb où l’acide sulfureux se

change en acide sulfurique en présence de l’acide azotique.

Cette fabrication présente plusieurs points de ressemblance, quant à la

disposition des appareils, avec celle du gaz d’éclairage. Ainsi la cornue,
le gazomètre et l’épurateur à la chaux pourraient, avec quelques légères

modifications
,
servir à l’extraction de l’acide sulfurique du plâtre.

(Pelouze.)

On peut encore retirer l’acide sulfurique du plâtre, en se fondant sur
l’action que la silice exerce sur le sulfate de chaux.

Si l’on fait un mélange intime de sable et de plâtre, et qu’on l’expose à
une température d’un rouge vif, on forme du silicate de chaux, et il se

dégage de l’acide sulfureux et de l’oxygène :

SiO3 + Cat),S03 = Ga0,Si03
-f SO2

-f O.

Cette décomposition exige une température très élevée; on la rend
beaucoup plus facile en faisant passer un courant de vapeur d’eau sur le

mélange de sable et de sulfate de chaux.

Les gaz qui se sont produits dans la réaction précédente, c’est-à-dire

l’acide sulfureux et l’oxygène, peuvent être transformés facilement en
acide sulfurique; il suffit de faire passer le mélange gazeux sur de la

mousse de platine légèrement chauffée.

Cette réaction peut être opérée dans un tube de porcelaine, contenant
le mélange de sable et de plâtre: l’une des extrémités du tube porte, au
moyen d’un bouchon, une petite cornue contenant de l’eau

;
l’autre extré-

mité communique avec un tube de verre, dans lequel on a placé quel-
ques morceaux de mousse de platine, et qui s’engage dans un ballon

condensateur. Lorsque le tube de porcelaine est rouge, on y fait passer un
courant de vapeur d’eau, et l’on chauffe légèrement la mousse de platine :

on obtient ainsi de l’acide sulfurique assez concentré. Il serait à désirer
que cette expérience pût être utilisée un jour par l’industrie. (Fremv.)

u. 18
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SULFITE DE CHAUX. Ca0,S02

.

CaO 350,00 /i6,6ô

SO2 Zi00,00 53,3Zi

750,00 100,00

Ce sel est incolore; il exige 800 parties d’eau froide pour se dissoudre:

un excès d’acide sulfureux le dissout; il se dépose de cette dissolution

sous forme d’aiguilles hexagonales, qui contiennent 2 équivalents d’eau.

Le sulfite de chaux s’effleurit à l’air, et se transforme en sulfate
;
lors-

qu’on le soumet à l’action de la chaleur, il se décompose en un mélange

de sulfate de chaux et de sulfure de calcium.

Le sulfite de chaux peut être préparé en grand par une méthode que

nous avons décrite en parlant du sulfite de soude.

HYPOSULFITE DE CHAUX. Ca0,S202,6H0.

Ce sel cristallise facilement en prismes hexaèdres incolores. On le pré-

pare en dirigeant un courant d’acide sulfureux dans du sulfure de cal-

cium obtenu en faisant bouillir de la chaux et du soufre avec de l’eau.

La dissolution d’hyposulfite de chaux se décompose à 60° en sulfite de

chaux et en soufre; aussi, lorsqu’on veut obtenir le sel cristallisé, faut-il

concentrer sa dissolution au-dessous de cette température (Herschell).

L’eau froide dissout à peu près son poids d’hyposulfite de chaux. Ce sel

ne s’altère pas à l’air à la température ordinaire
;

il s’effleurit à Zi0°.

CARBONATE DE CHAUX. CaO,CO2
.

CaO 350,00 55,98

CO2 275,00 M,02
— ^

625,00 100,00

Le carbonate de chaux pur est parfaitement blanc, mais il suffit de

quelques traces de matières étrangères pour le colorer : la coloration des

marbres est généralement attribuée à des oxydes métalliques ou à des

matières organiques.

La dureté du carbonate de chaux varie beaucoup avec les différentes

variétés de ce sel. Ainsi le marbre raie la pierre à chaux, et la dureté de

la pierre à chaux est plus grande que celle de la craie. Cette propriété

dépend probablement du mode de formation du carbonate de chaux.

Le carbonate de chaux se décompose, à une température rouge, en

acide carbonique et en chaux. C’est sur cette propriété qu’est fondée la
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préparation de la chaux. Toutefois cette décomposition ne peut plus

s’opérer lorsque le carbonate de chaux est porté au rouge dans une ca-

pacité hermétiquement fermée.

Hall a reconnu que si l’on calcine de la craie dans un canon de fusil

scellé à ses deux extrémités, le carbonate calcaire, au lieu de se décom-

poser, entre en fusion et présente, après un refroidissement lent, toutes

les propriétés du marbre.

On a cherché il y a quelques années à obtenir artificiellement du mar-

bre par la fusion du carbonate de chaux amorphe. On a établi à Paris

une usine où l’on a préparé des marbres incolores ou diversement colorés

en fondant en vase clos de la craie pure ou mêlée a des oxydes métalli-

ques. Cette entreprise n’a pas eu de suite
;
mais le problème de la fabrica-

tion du marbre n’en est pas moins résolu.

L’expérience de Hall a permis du reste d’expliquer la présence du car-

bonate de chaux cristallisé dans les terrains d’origine ignée.

Le carbonate de chaux est insoluble dans l’eau : aussi peut-on facile-

ment le produire par double décomposition, en traitant un carbonate

soluble par un sel de chaux. Lorsque cette double décomposition se fait

à la température ordinaire, on obtient un précipité cristallin qui, examiné

au microscope, présente de petits cristaux ayant la forme du spath d’Is-

lande. Si la décomposition est faite a chaud, les cristaux qui se produisent

appartiennent au système cristallin de l’aragonite.

L’acide carbonique peut facilement dissoudre le carbonate de chaux

en produisant un bicarbonate de chaux soluble dans l’eau.

L’eau saturée d’acide carbonique à 0° dissout 0,00070 de son poids de

carbonate de chaux et 0,00088 à 10°. (M. Lassaigne.)

Cette propriété permet d’expliquer certains phénomènes naturels. Tou-

tes les fois qu’une eau tenant de l’acide carbonique en dissolution passe

sur des dépôts calcaires, elle dissout du carbonate de chaux en le trans-

formant en bicarbonate de chaux. Comme le bicarbonate de chaux est

peu stable et qu’il perd facilement la moitié de son acide carbonique,

ce sel peut, dans un grand nombre de circonstances, former des dépôts

de carbonate de chaux insoluble.

Le carbonate neutre de chaux provenant de la décomposition du bicar-

bonate de chaux produit :

1° Les dépôts calcaires qui obstruent souvent les tuyaux de conduite

des eaux, principalement à l’endroit des soudures.

2° Les incrustations calcaires qui se déposent sur les parois des chau-

dières à vapeur.

3° Les dépôts cristallins que l’on nomme stalactites et stalagmites

.

Lorsqu’une eau tenant en dissolution de l’acide carbonique passe sur des

roches calcaires, elle dissout, comme nous l’avons dit, du carbonate de

chaux; en filtrant à travers les fentes des rochers qui forment certaines
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grottes naturelles, elle se divise en gouttes qui s’évaporent, et laissent

déposer du carbonate neutre de chaux. Quand ces concrétions se forment

à la voûte des grottes, on leur donne le nom de stalactites; si elles se

produisent sur le sol où l’eau tombe, on les nomme stalagmites. Lorsque

les stalagmites sont zonées de jaune et de rouge, elles forment Xalbâtre

oriental
,
qui peut souvent prendre un beau poli.

h° Les incrustations calcaires sont aussi produites par le carbonate de

chaux. Lorsqu’on expose divers objets, tels que des fruits, des nids

d’oiseaux, etc., à l’action de certaines eaux minérales qui tiennent du

bicarbonate de chaux en dissolution, ces objets se recouvrent d’incrusta-

tions calcaires que l’on nomme souvent pétrifications. Les sources incrus-

tantes les plus célèbres sont : le Sprudel, àCarlsbad, qui produit un dépôt

calcaire, zoné, d’une grande finesse, dont on fait des objets d’ornements ;

les eaux de San-Filippo en Toscane, de Saint-Allyre en Auvergne.

5° Les tufs calcaires, qui sont très abondants dans certains pays, et que

l’on emploie comme pierres à bâtir, ont aussi la même origine. Plusieurs

villes d’Italie ont été construites avec des tufs calcaires criblés de petites

cavités et provenant évidemment de dépôts calcaires formés par la décom-

position du bicarbonate de chaux.

État naturel.

Le carbonate de chaux se rencontre dans la nature sous différents états

et porte les noms de spath d’Islande
,
aragonite, calcaire grossier

,
pierre

à chaux, pierre à bâtir, moellons, marbre , craie, albâtre
,
pierre lithogra-

phique
,
etc.

Les calcaires forment un grand nombre de variétés, fibreuses
,
saccha-

roules
,
compactes

,
argileuses, terreuses.

Les variétés fibreuses, formées par voie aqueuse et stalactiformes, con-

stituent Xalbâtre calcaire ou albâtre antique (l’albâtre gypseux est du

sulfate de chaux).

Les calcaires saccharoïdes qui fournissent les marbres statuaires (Car-

rare, Saint-Béat, Paros) sont constamment le résultat du métamorphisme

de calcaires compactes des terrains jurassiques ou crétacés par l’action

de roches ignées.

Les calcaires compactes des terrains jurassiques et de transition qui

sont homogènes ou pénétrés de coquilles spathiques et souvent colorés

par de l’oxyde de fer ou du bitume, fournissent les pierres lithographi-

ques, les marbres d’ornement, etc.

Lorsque les calcaires sont argileux, ils constituent les pierres à chaux

hydrauliques et à ciment romain.

Les calcaires oolithiques sont très abondants dans les formations juras-

siques.
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Les calcaires terreux appartiennent principalement aux terrains créta-

cés et tertiaires, et comprennent le calcaire grossier (bassin de Paris), qui

fournitd ’excellents matériaux de construction
,
la craie (Meudon), et les

marnes
,
si fréquemment employées pour l’amendement des terres.

Le carbonate de chaux affecte des formes très variables, qui toutes

peuvent être ramenées à deux principales, qui sont la forme primitive du

spath calcaire (rhomboèdre) et celle de l’aragonite (prisme droit rhom-

boïdal). Ces deux formes sont incompatibles. Ainsi le carbonate de chaux

est un corps dimorphe .

Nous examinerons maintenant les principales variétés de carbonate

calcaire.

Spath d’Islande.

Le spath d’Islande est caractérisé par un clivage triple qui conduit à

un rhomboèdre oblique dont l’angle est de 105° 5'. Ces cristaux appar-

tiennent au troisième système cristallin.

Le spath d’Islande pur est incolore. Il devient électrique par le frotte-

ment, et prend alors l’électricité résineuse
;

il présente le phénomène de

la double réfraction. Sa densité est égale à 2,7.

Aragonite.

Ce corps, qui a exactement la même composition chimique que le spath

d’Islande, cristallise dans un système différent : les cristaux d’aragonite

sont des prismes droits rhomboïdaux de 116° 10', appartenant au qua-

trième système cristallin. Haüy crut pendant longtemps qu’il existait

une différence chimique entre l’aragonite et le spath d’Islande. Vau-

quelin avait démontré, en effet, que l’aragonite contient presque tou-

jours de petites quantités de carbonate de strontiane; mais Laugier

prouva par des analyses rigoureuses que l’aragonite de Gex ne contient

pas de strontiane. On peut citer cette observation importante comme
une de celles qui démontrent que la loi de Haüy est sujette à des

exceptions, et que le même corps peut quelquefois cristalliser dans des

systèmes différents.

L’aragonite est souvent d’un blanc laiteux
;
elle présente aussi des

teintes jaunâtres et bleues, qui sont dues à la présence d’oxydes métalli-

ques. Sa densité est 3,75.

L’aragonite chauffée à une température peu élevée se délite et se trans-

forme en une multitude de petits cristaux qui présentent la forme du

spath d’Islande.

Une partie des concrétions calcaires formées par les eaux de Carlsbad

està l’état d’aragonite. Lorsque des eaux tenant en dissolution du bicarbo-

nate de chaux sont maintenues à une température élevée, le carbonate de
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chaux qu’elles laissent déposer présente la forme de l’aragonite; mais

lorsque ces mêmes eaux se refroidissent en arrivant à la surface de la

terre, elles donnent naissance à des cristaux ayant la forme du spath

d’Islande. (M. G. Rose.)

Marbres.

Les marbres appartiennent à deux variétés de calcaire : la variété sac-

charoïde et la variété compacte.

La chaux carbonatée saccharoïde est formée de petits cristaux blancs

et brillants comme ceux du sucre. Elle est rarement colorée; elle présente

quelquefois le passage à la texture lamelleuse, comme dans le marbre de

Paros. Cette variété de calcaire fournit les marbres statuaires; celui de

Carrare, dont le grain est très fin, est le plus estimé. Elle donne aussi des

marbres d’ornement, parmi lesquels nous citerons principalement : 1ebleu

turquin
,
qui est légèrement coloré en gris par des traces de bitume; le

marbre jaune antique
,
coloré en jaune par de l’hydrate de peroxyde de

fer; le marbre cipolin, marqué de larges bandes ondulées blanches et

vertes, résultant de l’association d’un calcaire saccharoïde blanc et d’un

schiste talqueux verdâtre.

Les calcaires compactes sont très nombreux et forment en général des

marbres d’ornement. On distingue dans cette variété:

1° Le noir antique
,
qui est un marbre uniformément noir; 2° 1a petit

granité
,
qui est noirâtre avec des teintes claires

;
3° le marbre Sainte-Anne,

qui présente des veines blanches sur un fond noir, ou d’un gris très

foncé; U° le petit antique
,
offrant un mélange de taches blanches et noi-

res, exploité principalement en Belgique; 5° le marbre portor
,
qui est

noir, veiné de jaune, exploité dans les environs de Gênes
;

6° le marbre

griotte
,
dont le fond brun est parsemé de taches rouges; 7° le marbre de

Sarancolin
,

exploité dans les Pyrénées; 8° le marbre du Languedoc on

marbre incarnat ; 9° le marbre de Florence ou ruiniforme
,
qui est un cal-

caire compacte argileux d’un gris jaunâtre, etc.

CARBONATE DE CHAUX HYDRATÉ. Ca0,C02,5H0.

On obtient le carbonate de chaux hydraté en abandonnant à l’air, à

une température voisine de 0°, une dissolution de chaux et de sucre dans

l’eau (sucrate de chaux) . La chaux s’unit à l’acide carbonique de l’air,

et forme du carbonate de chaux qui se dépose en cristaux rhomboédri-

ques incolores, d’une densité de 1,78, contenante? pour 10.0 d’eau ou

5 équivalents.

Une température de 30 à â0° décompose ce sel en eau et en carbonate

de chaux ordinaire. (Pelouze.)
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CARBONATE DOUBLE DE CHAUX ET DE SOUDE (GAY-LUSSITE).

(Ca0,C02),(Na0,C0 2),5H0.

Ce sel a été trouvé à Mérida, en Amérique, par M. Boussingault. Il

n’est pas décomposé par l’eau tant qu’on ne lui a pas enlevé par la cha-

leur son eau de cristallisation; mais lorsqu’il a été légèrement calciné, il

se dédouble par l’action de l’eau, en carbonate de soude qui se dissout,

et en carbonate de chaux insoluble.

On a préparé de la gay-lussite anhydre en fondant un mélange à équi-

valents égaux des deux sels qui la composent. (M. Bertliier.)

PHOSPHATE DE CHAUX BASIQUE. (CaQ) 3,Ph05
. (

PHOSPHATE DE CHAUX
DES OS.

)

Ce phosphate est blanc, insoluble dans l’eau, soluble dans presque

tous les acides, d’un aspect gélatineux; on l’obtient en versant du

chlorure de calcium dans le phosphate de soude qui a pour formule :

(Na0)3,Ph05
.
(M. Graham.)

On prépare aussi ce sel en ajoutant de l’ammoniaque dans la dissolu-

tion d’un phosphate alcalin, et en versant dans le mélange du chlorure

de calcium.

La partie non organique des os contient plus de 80 pour 100 de ce

phosphate de chaux; on peut le retirer des os calcinés en les dissolvant

dans l’acide chlorhydrique et précipitant la dissolution par un excès

d’ammoniaque. On a cru pendant longtemps, d’après Berzelius, que le

phosphate de chaux des os avait pour formule (Ca0)8,(Ph0 5
)

3
;
mais des

analyses récentes ont démontré que le phosphate des os est le phosphate

(Ca0) 3,Ph0 5
.
(M. Raewsky.)

Le phosphate de chaux des os se dissout aisément dans les acides,

même les plus faibles. Certaines dissolutions salines (chlorure de sodium,

chlorhydrate d’ammoniaque, iodure et bromure de potassium) peuvent

également dissoudre le phosphate de chaux : 1 litre d’eau contenant

83 grammes de chlorure de sodium dissout Os*-, 333 de phosphate cal-

caire. (M. Lassaigne.)

On trouve dans la nature une combinaison de ce sel, soit avec le chlo-

rure de calcium, soit avec le fluorure de calcium
;
on lui donne le nom

cYapatite . Le phosphate de chaux tribasique existe aussi dans le règne

minéral à l’état de liberté
;

il porte alors le nom ôephosphorite.

. . . 1050,00

. . . 900,00

53,8Zi

ZlG, 16

1950.00 100,00
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PHOSPHATE NEUTRE DE CHAUX. (CaO)2,HO,Pll05,3HO.

On obtient le phosphate neutre de chaux en versant goutte à goutte

une dissolution de phosphate de soude ordinaire, (Na0) 2,HÛ,Ph0 5
,
dans

une dissolution de chlorure de calcium.

Ce sel est blanc, cristallin, insoluble dans l’eau
;
il se dissout facilement

dans les acides, et même dans l’eau contenant de l’acide carbonique.

11 existe en dissolution dans plusieurs eaux minérales.

PHOSPHATE ACIDE DE CHAUX. Ca0,(H0) 2,Ph0 5
.

CaO . . 350,00 . . . 23,72

2HO. .....
PliO5

1/475,00 100,00

Ce phosphate est très soluble dans l’eau
;

il cristallise en lames nacrées

déliquescentes.

On l’obtient ordinairement en traitant le phosphate de chaux des os

par l’acide sulfurique
;

il se produit du sulfate de chaux qui se préci-

pite, et la liqueur, concentrée jusqu’à consistance sirupeuse, abandonne

des cristaux de phosphate acide de chaux.

Ce sel donne du phosphore lorsqu’on le calcine avec du charbon.

Le phosphate acide de chaux présente la propriété curieuse de devenir

insoluble dans l’eau après avoir éprouvé la fusion ignée.

Nous signalerons enfin un phosphate de chaux qui peut être considéré

comme une combinaison de phosphate neutre et de phosphate acide

de chaux
;

ce sel a pour formule
:
(Ca0)2,Ph0 5

-f 2(Ca0,Ph0 5
). On

l’obtient en dissolvant le phosphate neutre de chaux dans l’acide phos-

phorique, et en ajoutant de l’alcool dans la dissolution; il se forme un

précipité blanc, qui possède une réaction acide, et qui est décomposé par

l’eau en phosphate acide et en phosphate neutre.

SILICATE DE CHAUX,

La chaux forme avec la silice un composé blanc insoluble qu'on obtient

en versant du chlorure de calcium dans un excès de potasse caustique

mêlée avec du silicate de potasse. La dissolution ne retient pas de silice,

car, lorsqu’on la sature par un acide et qu’on l’évapore à siccité, le résidu

est entièrement soluble dans l’eau. (Pelouze.)

Le silicate de chaux forme avec les silicates de potasse, de soude, de

fer, d’alumine, etc., un grand nombre de combinaisons fusibles (verres,

laitiers des hauts fourneaux, etc.).
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ALUMINATE DE CHAUX.

Lorsqu’on dissout dans l’eau 2 parties d’alun et qujon y ajoute une

dissolution aqueuse de 10 parties de potasse à l’alcool, le chlorure de

calcium forme dans la liqueur un précipité blanc gélatineux d’alumi*

nate de chaux qui retient la totalité de l’alumine.

Le silicate de chaux se combine avec le silicate d’alumine pour formel-

le feldspath à base de chaux
: (Ca0,Si0 :i),(Al203,3Si0 3

). On obtient un

précipité qui contient les mêmes éléments que ce minéral, eu versant du

chlorure de calcium dans un mélange d’alun, de silicate de potasse et de

potasse caustique en excès. La liqueur ne retient pas de traces d’alumine

ou de silice. (Pelouze.)



MAGNÉSIUM.
Equivalent : Mg = 150,00.

M. Bussy a isolé le magnésium en suivant un procédé semblable à

celui qu’avait employé M. Wœbler pour obtenir l’aluminium et le gluci-

nium. Ce procédé consiste à chauffer dans un creuset de platine dont le

couvercle est maintenu avec un fil de fer un mélange de chlorure de

magnésium anhydre et de potassium. La réaction est vive
;

il se forme du

chlorure de potassium, et le magnésium est mis en liberté. On reprend

la masse par l’eau, qui dissout le chlorure de potassium et laisse le

magnésium.

On peut aussi préparer le magnésium en décomposant par un courant

électrique du chlorure de magnésium maintenu en fusion dans un creuset

de porcelaine. La partie supérieure de ce creuset est séparée en deux

compartiments par une cloison de porcelaine; le couvercle est percé de

deux trous dans lesquels on assujettit les deux pôles qui sont des char-

bons préparés comme ceux qu’on emploie pour les (déments de Bunsen.

Le pôle négatif est dentelé de manière à retenir les globules de magnésium

qui tendent à remonter à la surface de la matière en fusion. On sépare le

creuset en deux compartiments afin d’éviter l’action du chlore qui se

dégage au pôle positif sur le métal réduit au pôle négatif. Avec un petit

nombre d’éléments de Bunsen on peut obtenir en peu de temps plusieurs

grammes de magnésium. (M. Bunsen.)

Le magnésium possède un éclat métallique qui rappelle celui de l’ar-

gent
;
sa densité est égale à 1,87 ;

il est malléable, fusible à la tempéra-

ture rouge.

ïl est complètement inaltérable dans l’air sec, mais il s’oxyde lente-

ment sous l’influence de l’air humide
;

il brûle avec vivacité lorsqu’on le

chauffe dans l’oxygène, et se convertit en oxyde de magnésium (magné-

sie). Le magnésium brûle aussi dans un courant de chlore et dans la

vapeur de soufre. Il décompose lentement l’eau pure. Les acides étendus

le dissolvent et dégagent de l’hydrogène.

Le magnésium s’enflamme au contact de l’acide chlorhydrique
;
l’acide

sulfurique concentré le dissout difficilement, même quand il est mêlé

d’acide azotique fumant.'

magnésie. MgO.

150.00 60,00

100.00 Û0,00

Mg
O .

250,00 100,00
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Le magnésium ne se combine qu’en une seule proportion avec l’oxy-

gène pour former un oxyde qui a pour formule MgO, et que l’on nomme
magnésie.

On prépare cette base, à l’état d’hydrate, en précipitant un sel de

magnésie par de la potasse en excès. En calcinant cet hydrate, on obtient

la magnésie anhydre, qu’on peut préparer directement en décomposant

par la chaleur l’azotate ou le carbonate de magnésie
;
on reconnaît que la

magnésie est caustique lorsqu’elle se dissout sans effervescence dans les

acides.

La magnésie est pulvérulente, blanche, insipide, inodore, fixe, infusi-

ble et d’une densité de 2,3. 1 partie de magnésie se dissout dans 51à2

parties d’eau à la température ordinaire, et dans 36 000 parties d’eau

bouillante.

La magnésie est donc, comme la chaux, moins soluble à chaud qu’à

froid . Elle sature bien les acides, possède une réaction faiblement alcaline

et verdit le sirop de violettes. Lorsqu’on la met en contact avec l’eau,

elle s’hydrate très lentement
;
si on l’expose à l’air, elle absorbe à la fois

l’acide carbonique et l’humidité. Son hydrate est représenté par la for-

mule MgO,HO.

La magnésie est absolument fixe et infusible au feu de forge
;
on peut

cependant la fondre et même la volatiliser en] réunissant Faction calori-

fique d’une forte lentille et celle d’une pile de 185 paires. (M. Despretz.)

Tous les sels de magnésie, excepté le citrate, ont une saveur amère :

cette propriété fait donner quelquefois à la magnésie le nom de terre

amère.

Lorsqu’on précipite un sel de magnésie par la potasse, on obtient de la

magnésie hydratée
;
le même hydrate se trouve dans la nature cristallisé

en paillettes blanches, et porte le nom de brucite.

La brucite exposée à l’air ne se carbonate pas, et se distingue sous ce

rapport de l’hydrate de magnésie artificiel.

On a obtenu de la magnésie cristallisée en décomposant par la chaux

le borate de magnésie porté à la température d’un four à porcelaine. Cette

méthode, qui est une sorte de précipitation par voie sèche
,
permet de

préparer à l’état cristallisé les protoxydes de nickel, de cobalt, de man-
ganèse, etc. (Ebelmen.)

La périclase
,
minéral qui contient environ 96 pour 100 de magnésie et

8 de protoxyde de fer, peut être considérée comme de la magnésie

anhydre dans laquelle une partie de cette base a été remplacée par du
protoxyde de fer. La périclase est d’un vert obscur; elle est cristallisée

en octaèdres réguliers.
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(bases cSe la magnésie.

La magnésie est employée en médecine pour saturer les acides qui se

développent dans l’estomac pendant les mauvaises digestions
;
elle sert

aussi comme contre-poison dans les cas d’empoisonnement par les acides

et même par l’acide arsénieux. La magnésie se combine directement

avec l’acide arsénieux, et forme ainsi un composé insoluble
;
elle ne doit

pas être remplacée, comme contre-poison de l’acide arsénieux, par le car-

bonate de magnésie qui est sans action sur cet acide. (M. Bussy.)

CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SELS DE MAGNÉSIE.

Potasse. —- Précipité blanc d’hydrate de magnésie, insoluble dans un

excès d’alcali
;

la présence des substances organiques s’oppose quelque-

fois à cette précipitation.

Ammoniaque. — Précipité blanc qui disparaît complètement dans un

excès de sel ammoniacal. Les sels de magnésie ont une grande tendance

à s’unir aux sels ammoniacaux pour former des sels doubles indécom-

posables par l’ammoniaque. Aussi, dans les sels neutres, la moitié seule-

ment de la magnésie est précipitée par l’ammoniaque; l’acide du sel de

magnésie décomposé forme un sel ammoniacal qui se combine avec le sel

non encore décomposé
;

il se produit un sel double sur lequel l’ammo-

niaque n’a plus d’action. Ce sel prend naissance immédiatement dans une

dissolution acide d’un sel de magnésie; aussi l’ammoniaque ne donne

aucun précipité dans une telle dissolution.

Carbonate de potasse. — Précipité blanc de carbonate de magnésie ba-

sique; ce précipité est soluble dans une liqueur qui contient un sel am-
moniacal en excès; si la dissolution du sel de magnésie est acide, le

précipité de carbonate de magnésie ne se forme que par l’ébullition.

Bicarbonate de potasse. -— Pas de précipité à froid
;
la dissolution se

trouble par la chaleur.

Carbonate d’ammoniaque. — Pas de précipité.

Acide sulfurique
,
acide hydrofluosilicique ,

acide perchlorique , sulfures

solubles
,
cyanoferrure de potassium. — Pas de précipité.

Phosphate de soude ammoniacal .
— Précipité blanc de phosphate am-

moniaco-magnésien, insoluble dans l’eau et dans un excès de sel ammo-
niacal.

Acide oxalique. — Pas de précipité.

Les sels de magnésie ont une saveur amère
;
chauffés au chalumeau

avec de l’azotate de cobalt, ils prennent une teinte rouge pâle.

Pour doser la magnésie, on la précipite à chaud par un excès de carbo-

nate de potasse, on évapore la liqueur à sec et l’on reprend le résidu par
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l'eau bouillante. Ce résidu, bien lavé et calciné, donne de la magnésie

dont on détermine le poids.

La potasse caustique peut aussi être employée pour précipiter la ma-
gnésie.

Le phosphate de soude ammoniacal sert quelquefois à doser la ma-

gnésie. Ce sel double forme, dans les dissolutions de magnésie, un pré-

cipité cristallin, qu’on doit abandonnerai! repos dans un endroit chaud,

pour le faire déposer plus facilement. Ce précipité, bien lavé et calciné,

donne du phosphate de magnésie (Mg0)2,Ph0 5
,
qui contient 36 pour

100 de magnésie.

CHLORURE DE MAGNÉSIUM. MgCI.

Mg 150,00 25,46

Cl 443,20 74,54

593,20 100,00

On prépare le chlorure de magnésium par voie humide, en dissolvant

la magnésie ou le carbonate de magnésie dans l’acide chlorhydrique
;

cette dissolution laisse déposer, par la concentration, des aiguilles inco-

lores et déliquescentes de chlorure de magnésium hydraté MgCl,6HO.

Ce sel se décompose à une température peu élevée, donne naissance à

un dépôt de magnésie et à un dégagement d’acide chlorhydrique
;
toute-

fois, pour que cette décomposition soit complète, on doit chauffer à plu-

sieurs reprises le résidu avec de l’eau.

Pour obtenir du chlorure de magnésium anhydre, il faut ajouter à la

dissolution aqueuse de chlorure de magnésium un grand excès de chlor-

hydrate d’ammoniaque : on forme ainsi une combinaison de chlorure

de magnésium et de chlorhydrate d’ammoniaque. Ce sel double n’est

pas décomposé par l’évaporation
;
lorsqu’on le calcine au rouge dans un

creuset, il laisse pour résidu du chlorure de magnésium anhydre qui se

présente sous la forme de lamelles blanches et micacées, comme le blanc

de baleine. Lorsqu’on veut obtenir un produit pur, il faut avoir soin de

dessécher complètement le sel double en pulvérisant de nouveau la masse

chauffée presque jusqu’au rouge et la chauffant de nouveau. De plus,

on doit opérer dans un vase de platine, autrement le chlorure de ma-
gnésium pourrait contenir du chlorure d’aluminium ou de silicium.

On peut aussi préparer le chlorure de magnésium anhydre en décom-

posant la magnésie par le chlore sous l’influence de la chaleur, ou en

chauffant au rouge un mélange intime d’une partie de magnésie et de

deux parties de chlorhydrate d’ammoniaque.

Le chlorure de magnésium existe en quantité très considérable dans

les eaux mères des marais salants, dont on a retiré le sulfate de soude
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par l’action du froid. On a proposé d’utiliser ces eaux mères en les éva-

porant à sec et en les calcinant pour en retirer l’acide chlorhydrique.

(Pelouze). Ce procédé peut devenir utile dans certaines localités où l’acide

chlorhydrique est rare.

Le chlorure de magnésium forme avec le sel marin un chlorure double

qui a pour formule : (MgCl)2,NaCl,2HO. (M. Poggiale.)

BROMURE DE MAGNÉSIUM. MgBl*.

Le bromure de magnésium est un sel déliquescent, qui peut cristalliser

avec 6 équivalents d’eau. Quand on évapore sa dissolution, elle se décom-

pose comme celle du chlorure de magnésium
;

elle dégage de l’acide

bromhydrique, et laisse un résidu de magnésie.

Le bromure de magnésium se rencontre dans les eaux mères des sa-

lines, en même temps que le chlorure et l’iodure.

Le bromure de magnésium forme avec le bromure de potassium un

sel double qui cristallise en prismes droits, et qui a pour formule :

KBr,MgBr,6HO.

IODURE DE MAGNÉSIUM. Mgl.

Ce composé est tout à fait analogue aux deux précédents; sa dissolu-

tion, soumise à l’action delà chaleur, se décompose en acide iodhydrique

et en magnésie.

SULFURE DE MAGNÉSIUM. MgS.

Mg 150,00 42,85

S 200,00 57,15

350,00 100,00

Le soufre, chauffé avec la magnésie, distille sans produire de sulfure

de magnésium. Les sulfures alcalins ne forment pas de précipité dans

les sels de magnésie; mais si l’on traite le sulfate de magnésie par le sul-

fure de baryum, il se fait un précipité de sulfate de baryte et la liqueur

retient en dissolution du sulfure de magnésium.

On obtient le sulfure de magnésium en faisant passer un excès d’acide

sulfhydrique dans de l’eau qui tient en suspension de l’hydrate de ma-

gnésie : il se produit une dissolution de sulfhydrate de sulfure de ma-

gnésium, qui se décompose par Vébullition en acide sulfhydrique et en

une masse blanche, gélatineuse, qui constitue le sulfure de magnésium.

(Berzelius.)

On produit avec facilité le sulfure de magnésium en faisant passer de

la vapeur de sulfure de carbone sur de la magnésie chauffée au rouge.

(Frémv.)
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Ce composé est sans usages. Il forme des sulfosels avec le sulfure

de carbone, le trisulfure et le pentasulfure d’arsenic.

Le sulfure de magnésium se décompose par l’action prolongée de

l’eau en acide sulfhydrique et en magnésie
;
en admettant la présence de

ce sulfure dans les terrains d’où sortent des sources sulfureuses, on peut

expliquer ainsi l’existence de l’acide sulfhydrique dans ces eaux.

AZOTATE DE MAGNÉSIE. MgO,Az0 5

MgO 250,00 27,02

AzO5 675,00 72,9S

925,00 \ 00,00

Ce sel existe dans les eaux mères du salpêtre impur
;
on peut l’obtenir

en dissolvant la magnésie ou le carbonate de magnésie dans l’acide azo-

tique : il cristallise en prismes rhomboïdaux qui sont déliquescents et

qui contiennent 6 équivalents d’eau; il se dissout dans l’alcool à 85°, et

peut même se combiner avec ce liquide.

L’azotate de magnésie est décomposé par la chaleur comme tous les

azotates
;
à 100°, il commence déjà à laisser dégager de l’acide azotique:

quand on le maintient longtemps à 250°, il se change en un sel basique

(MgO)2,AzO r’,àHO. Au-dessous du rouge sombre, il se décompose com-

plètement et laisse un résidu de magnésie pure.

SULFATE DE MAGNÉSIE. MgO,S03
.

MgO . . . . 33,33

SO3
. . . . 66,67

750,00 100,00

Le sulfate de magnésie est incolore, d’une saveur amère et salée.

100 parties d’eau dissolvent 32,76 de sulfate de magnésie à la tempé-

rature de là0
, 5 et 72 parties à 97°.

Le sulfate de magnésie prend différentes quantités d’eau de cristallisa-

tion; en faisant varier la température à laquelle il cristallise, ou en

chauffant légèrement des cristaux de ce sel obtenus à froid
,
on peut

produire des hydrates qui contiennent 1, 2, 5, 6, 7 et 12 équivalents d’eau

de cristallisation. Le sulfate de magnésie qui cristallise à 15° contient

ordinairement 7 équivalents d’eau; ses cristaux sont des prismes rectan-

gulaires à h pans; le sel qui se dépose entre 25 et 30° appartient à un
autre système cristallin, et contient 6 équivalents d’eau

;
le sulfate de

magnésie à 6 équivalents d’eau peut aussi être obtenu en chauffant légè-

rement le sulfate ordinaire.
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Le sultate de magnésie Mg0,S03,7HÜ, soumis à une dessiccation dans
le vide, donne un autre hydrate Wg0,S03),7H0, c

I
u

‘

l absorbe de l’eau

quand on 1 abandonne au contact de l’air et produit ainsi les deux hy-
drates suivants : 4(Mg0,S03),9H0

;
2(Mg0,S0 3),5H0. (M, Jacquelain.)

Lorsqu on soumet le sulfate de magnésie à l’action de la chaleur, il

subit successivement la fusion aqueuse et la fusion ignée, et se décompose
ensuite à une température élevée

;
quand on le calcine avec un grand

excès de charbon, il laisse un résidu de magnésie qui ne contient pas de
sulfure.

Le sulfate de magnésie s’effleurit lorsqu’on l’abandonne à l’air.

Le sulfate de magnésie est décomposé par le sel marin, en présence de
I eau et sous 1 influence d’une basse température, en sulfate de soude et

en chlorure de magnésium. C’est cette réaction importante qui permet
aujourd hui de retirer du sulfate de soude des eaux mères des marais
salants.

Le sultate de magnésie se combine avec plusieurs autres sulfates, et

principalement avec les sulfates de potasse et de soude; les sels ainsi

formés ont pour formules
: (Mg0,S03),(K0,S0 3

)
— (Mg0,S03,(Na0.S0 3

).

État naturel.

Le sulfate de magnésie existe en dissolution dans les eaux de certaines

sources, à Epsom en Angleterre, à Sedlitz en Bohême, etc.; on le nomme
souvent sel d'Epsom, sel de Sedlitz.

On explique la formation naturelle de ce sel en admettant que des

eaux, en passant sur du sulfate de chaux, dissolvent une certaine quantité

de ce sulfate qui agit ensuite sur le carbonate de magnésie contenu dans
la dolomie, et produit du sulfate de magnésie et du carbonate de chaux :

CaO,S03 + MgO,C02 == MgO,S03 + CaO,C02
.

Cette explication peut être vérifiée par une expérience directe : une
eau saturée de sulfate de chaux que l’on fait passer plusieurs fois sur

une couche de calcaire magnésien pulvérisé se charge de sulfate de ma-
gnésie, et dépose du carbonate de chaux. Mais une réaction inverse

a lieu quand on chauffe du carbonate de chaux avec une dissolution de
sulfate de magnésie, dans un tube scellé aux deux bouts, à une tempéra-
ture de 200°

;
il se produit du sulfate de chaux et du carbonate de ma-

gnésie. Certains dépôts naturels de carbonate de magnésie ont pu être

formés dans des circonstances analogues.

Le sulfate de magnésie se rencontre dans plusieurs localités, et notam-

ment à Fiton (Aude), sous la forme de masses fibreuses encaissées dans

du gypse. Certains échantillons de ce minéral sont formés de fibres

soyeuses comme l’amiante.
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Préparation.

Le sulfate de magnésie peut être obtenu en grand, en traitant la dolo-

mie (carbonate double de chaux et de magnésie) par l’acide sulfurique
;

il se forme du sulfate de chaux presque insoluble et du sulfate de ma-
gnésie soluble : ce dernier sel est purifié ensuite par cristallisation.

On peut encore préparer le sulfate de magnésie en grillant des schistes

magnésiens et pyriteux. On porte la masse à une température assez éle-

vée pour décomposer les sulfates de fer et de cuivre qui se forment pen-

dant le grillage, et les transformer en oxydes insolubles
;
en reprenant le

résidu par l’eau, on dissout le sulfate de magnésie.

Le sulfate de magnésie est employé en médecine comme purgatif,

à la dose de 30 à 50 grammes.

CARBONATE NEUTRE DE MAGNÉSIE. MgO,C02
.

MgO 250,00 . . /i7,62

CO2 275,00 52,38

525,00 100,00

On trouve ce sel dans la nature à l’état amorphe, et quelquefois cris-

tallisé en rhomboèdres : il porte le nom de giobertite. Il est anhydre et

presque toujours mélangé de magnêsite (silicate de magnésie). On ren-

contre aussi dans la nature un carbonate de magnésie hydraté.

Lorsqu’on abandonne dans un vase fermé une dissolution de magnésie

dans l’acide carbonique, l’excès de cet acide se dégage lentement, et il se

dépose de beaux prismes hexaèdres, transparents, qui ont pour formule :

Mg0,C02,3H0. Ces cristaux sont inaltérables à l’air et résistent à l’action

de l’eau bouillante.

Si la dissolution de bicarbonate de magnésie se décompose spontané-

ment à une température très basse, les cristaux cpii se déposent sont re-

présentés par MgO,GQ2,5HO. Ils sont beaucoup plus altérables que les

précédents. Ils s’effleurissent à l’air, et commencent à perdre de l’acide

carbonique à 70°. L’eau bouillante les transforme rapidement en une

poudre grenue (Mg0) 5,(C02
)
4,5H0, qui, en perdant de nouveau de l’acide

carbonique par l’action prolongée de l’eau et de la chaleur, devient

(Mg0) 4,(C02
)

3,/iH0 (magnésie blanche).

Enfin, lorsqu’on évapore à chaud, dans un courant continu d’acide car-

bonique, la dissolution de bicarbonate de magnésie, elle laisse déposer

des cristaux de carbonate neutre et anhydre, qui ont la forme de l’ara-

gonite.

On obtient aussi du carbonate neutre et anhydre, cristallisé en rhom-

boèdres, lorsqu’on maintient à 150" une dissolution de bicarbonate de

il. 19
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magnésie contenue dans un vase très résistant, fermé par un bouchon

poreux qui laisse échapper lentement l’acide carbonique. (M. de Sénar-

mont.)

On a préparé également du carbonate de magnésie anhydre en décom-

posant le carbonate de chaux par le chlorure de magnésium (M. Mari-

gnac), ou le carbonate de soude par le sulfate de magnésie dans un tube

fermé aux deux bouts et chauffé à 160° (M. de Sénarmont).

Quand on fait digérer du chlorure de magnésium avec un excès de

bicarbonate de potasse, on obtient un sel double cristallisé en prismes

rhomboïdaux très obliques
,
dont la composition est représentée par

(K0,2C0'2),(Mg0,C02
)

2,9H0.

On produit un autre carbonate double (KQ,C02),(Mg0,C02),ùH0 en

maintenant à la température de 60 à 70°, pendant douze à quinze heures,

un mélange de magnésie blanche et de bicarbonate de potasse.

Quand on remplace dans la préparation précédente le bicarbonate de

potasse par le bicarbonate de soude, il se forme des cristaux rhomboé-

driques qui ne contiennent pas d’eau et qu'on peut représenter par

(NaO ,CO2
) ,
(MgO ,CO2

) .

'

(M. H. Deville.)

Enfin, le carbonate de magnésie peut aussi former avec le carbonate

d’ammoniaque un sel double ayant pour formule :

(AzH3.H0,G02),(Mg0,G02),6H0. (M. Favre.)

CARBONATE DE MAGNÉSIE BASIQUE. (Ylg0) 4,(C02
)
3,6HQ.

(MAGNÉSIE BLANCHE DES PHARMACIES.

)

6MgO 1000,00 63,95

oGG2 825,00 . 36,27

6IIO 650,00 1 9,78

2275,00 ,100,00

Ce sel, appelé souvent magnésie blanche
,
se prépare en faisant bouillir

une dissolution d’un sel de magnésie, et particulièrement du sulfate,

avec un léger excès de carbonate de potasse
;

il se dégage de l’acide car-

bonique, et toute la magnésie se précipite à l’état de sel basique. Si cette

double décomposition se faisait à froid, il resterait dans la liqueur une

quantité très notable de magnésie à l’état de bicarbonate.

La magnésie blanche est préparée en grand pour les besoins de la méde-

cine. Après l’avoir lavée, on l’introduit dans des moules de bois, où on

la fait sécher : c’est ordinairement sous la forme de gros pains rectangu-

laires qu’on la trouve dans les pharmacies.

En Bohême et en Angleterre, on prépaie la magnésie blanche en pré-

cipitant par un carbonate alcalin les eaux de source qui contiennent du

sulfate de magnésie.

On pourrait obtenir à très peu de fi ais des quantités considérables de
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carbonate de magnésie, en précipitant par le carbonate de soude artificiel

les eaux mères des marais salants : les eaux mères des salines du Lan-

guedoc et de la Provence fournissent ainsi le quart environ de leur pro-

pre poids de sous-carbonate de magné ie. Il serait à désirer que l’on pût

trouver un nouvel emploi de la magnésie; car cette base existe en quan-

tités inépuisables à l’état de chlorure et de sulfate dans les eaux mères

des salines.

La magnésie blanche est plus soluble à froid qu a 100°. 11 faut 2 500 par-

ties d’eau à 18°, et 9000 parties d’eau bouillante pour dissoudre 1 partie

de sous-carbonate de magnésie. (M. Fife.)

On considère généralement la magnésie blanche des pharmacies comme
formée de 3 équivalents d’acide carbonique, h équivalents de magnésie

et k équivalents d’eau. On peut l’assimiler à un sel double, dans lequel

1 équivalent d’eau remplirait le rôle de 1 équivalent d’acide, et lui don-

ner pour formule: (Mg0,C02
)

3,(Mg0,H0),3H0 (Berzelius). Ce sel ne paraît

pas s’altérer par une ébullition prolongée avec l’eau.

Le précipité obtenu en versant à froid un carbonate soluble dans un

sel magnésien a pour composition : (MgO)\ (CO 2

)
4
,! 0H 0 ;

chauffé vers

100° avec de l’eau privée d’acide carbonique, il perd d’abord 5 équiva-

lents d’eau, et devient identique avec le produit de l’action de l’eau sur

le carbonate de magnésie neutre. Par une ébullition prolongée avec l’eau

ce sel se change en magnésie blanche ordinaire.

Il existe encore un autre carbonate de magnésie basique
: (MgO,CO2 2

,

(MgO,HO),2HO, que l’on obtient en faisant bouillir un sel de magnésie

avec un grand excès de carbonate de soude; ce carbonate retient ordi-

nairement en combinaison une petite quantité de carbonate de soucie,

(M. Fritzsched

DOLOMIE.

Le carbonate neutre de magnésie se combine avec le carbonate de

chaux, et forme un sel double très répandu dans la nature, qui est connu

des minéralogistes sous le nom de dolomie. La dolomie cristallise sous la

même forme que le carbonate de chaux.

Le carbonate de chaux et le carbonate de magnésie s’unissent en toutes

proportions : aussi la dolomie présente-t-elle de grandes variations dans

sa composition
;
cependant elle est ordinairement formée d’équivalents

égaux de carbonate de magnésie et de carbonate de chaux.

Certaines variétés de dolomie mêlées de silicates peuvent être employées

pour fabriquer la chaux hydraulique.

PHOSPHATES DE MAGNÉSIE.

Le phosphate neutre de magnésie s’obtient, soit en versant goutte ù

goutte une dissolution d’acide phosphorique dans de l'acétate de magné-
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sie, soit en mêlant des dissolutions chaudes et concentrées de phosphate

de soude et de sulfate de magnésie. Ce sel se dépose, pendant le re-

froidissement, en aiguilles hexagonales, qui ont pour composition :

(
i\TgO)2

,HO ,PhO'\\kHO . Ces cristaux perdent 8 équivalents d’eau àl()O ù

et \k équivalents à 175°. Le dernier équivalent d’eau ne se dégage qu’au

moment où ce sel subit une modification isomérique, et passe à l’état de

pyrophosphate.

Le phosphate de magnésie est peu soluble dans l’eau froide et très solu-

ble dans les acides faibles. L’action prolongée de l’eau bouillante le

change en acide phosphorique libre et en un phosphate basique qui a

pour formule
: (Mg0)3,Ph05,7H0.

État naturel.

Le phosphate de magnésie se rencontre dans les os des animaux

mélangé avec le phosphate de chaux, et dans les semences des diverses

espèces de graminées.

Un minéral très rare, appelé wagnérite, est formé d’équivalents égaux

de phosphate de magnésie et de fluorure de magnésium
;

il est d’un jaune

de topaze et cristallise en prismes rhomboïdaux obliques.

PHOSPHATE D 1AMMON 1AQUE ET DE MAGNÉSIE.

(
PHOSPHATE AMMONIACO-MAGNÉSIEN.) Aztï 3,tI0,(Mg0) 2,Ph05,12H0,

AzH3
. . . . . . . 212,50 . . . 6,91

2MgO . . . . . . . 500,00 . . . 16,26

PhO 5 .... . . . 900,00 . . . 29,13

13IIO. . . . . . . 1462,50 . . . /l7,70

3075,00 100,00

On prépare ce sel en traitant un sel de magnésie par un phosphate solu-

ble auquel on ajoute de l’ammoniaque libre ou un sel ammoniacal. 11 est

blanc, grenu, légèrement soluble dans l’eau pure, mais insoluble dans

une eau qui tient des sels en dissolution. Exposé à une température rouge,

il devient subitement incandescent, se décompose et laisse pour résidu

du pyrophosphate de magnésie qui contient 36,6 pour 100 de magnésie,

et qui a pour composition : (MgO)
2,PliO &

.

Le phosphate ammoniaco-magnésien sert à reconnaître et à doser la

magnésie.

Étal naturel.

Le phosphate ammoniaconnagnésien existe dans le blé, dans l’urine

humaine putréfiée, dans les calculs urinaires du cochon et dans quelques

autres concrétions, particulièrement dans celles du cæcum du cheval.

L’urine mêlée avec une dissolution de chlorure de magnésium et aban-

donnée à elle-même pendant plusieurs semaines, laisse déposer environ
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7 pour 100 de son poids de phosphate ammoniaco-magnésien
.

(M Bous-

singault.)

ARSÉNIATE DOUBLE D’AMMONIAQUE ET DE MAGNÉSIE,

AzH3,H0,(Mg0) 2,As0 5
, 12110.

Ce sel se prépare en versant un sel de magnésie soluble dans une dis-

solution d’acide arsénique rendue préalablement ammoniacale. Il se

dépose au bout de quelques instants de petits cristaux qui exigent plus

de 6000 parties d’eau pour se dissoudre, et qui ont pour formule:

AzH 3,HO,(MgO)2,AsO\12HQ.

On a proposé l’emploi de l’arséniate ammoniaco-magnésien pour ana-

lyser les mélanges d’acides arsénique et arsénieux. Ce dernier acide ne

forme pas, en effet, de sel double avec l’ammoniaque et la magnésie/

(M. Levol.)

Lorsqu’on calcine au rouge l’arséniate ammoniaco-magnésien, en le

tenant à l’abri des gaz qui pourraient le réduire, il laisse pour résidu 55,7 A

pour 100 d’arséniate de magnésie (MgO)2,AsQ 5 représentant Al, 02 d’acide

arsénique.

BORATES DE MAGNÉSIE.

L’acide borique se combine avec la magnésie en plusieurs proportions.

Nous signalerons d’abord deux borates de magnésie avec excès

d’acide que l’on obtient en faisant bouillir de la magnésie blanche avec

un excès d’acide borique
;
ces sels ont pour formules Mg0,(B0 3

)
6,18H0 et

Mg0,(B0 3
)

3,8H0.

Un borate tribasique (Mg0)3,B0 3 peut être obtenu en maintenant à la

haute température d’un four à porcelaine un mélange de magnésie et

d’acide borique en excès. L’acide en excès se volatilise peu à peu et.

abandonne des cristaux radiés, d’un aspect nacré, très difficilement fusi-

bles, insolubles dans l’eau et solubles dans les acides; la composition de

ces cristaux peut être représentée par (Mg0)3,B03
.

Ce borate de magnésie se combine par voie sèche avec les sesqui-oxy-

des de fer et de chrome et forme deux composés cristallisés qui peuvent

être représentés par : 3Fe20 3,(3Mg0,B0 3

)

2
et 3Cr2Ü 3,(3MgQ,B0 3

)
2

.

(Ebelmen.)

On connaît en minéralogie un borate de magnésie nommé boracite
,
qui

a pour formule: (MgO)3,(BQ3
)
4

;
ce corps cristallise en cubes ou sous des

formes qui dérivent du cube
;
il est anhydre; sous l’influence de la cha-

leur, il entre en fusion et devient électrique.

Le borate de magnésie peut former, avec le biborate de soude (borax),

un sel double, qui a pour formule : (MgO,2BO3),(NaO,2BÜ 3),30HO.

Il existe dans lanature un borate double de magnésie et de chaux, que
l’on nomme hydro-boracite

,

qui a pour formule
: (Mg0,Ca0) 3,(B0 3

)

4,9H0.



294 MAGNESIUM.

SILICATES DE MAGNÉSIE.

La silice et la magnésie peuvent se combiner entre elles en plusieurs

proportions. On rencontre dans la nature un grand nombre de silicates

de magnésie.

Le silicate de magnésie (Mg0,Si03
)

5,2H0, porte le nom de stéatite

;

la

maijnésite ou écume de mer est aussi un silicate de magnésie hydraté :

Mg0,Si0 3,2H0.

Le minéral connu sous le nom de picrosmine a pour formule :

(Mg0)6,(Si0 3

)

4,3H0.

Lepéridot est représenté par (Mg0) 3,Si03
. Dans ce minéral, une partie

de la magnésie est souvent remplacée par du protoxyde de fer, qui com-

munique alors au silicate une teinte verte.

On peut obtenir art fieiellernent le péridoten chauffant pendant long-

temps, aune haute température, un mélange de 4s r-,50 de silice, 6§ r-,15

de magnésie et 6 grammes d’acide borique. Il se forme ainsi des cristaux

identiques avec ceux du péridot naturel. En opérant sur un mélange

contenant deux fois plus de silice, on obtient un sesquisilicate cristallisé

3MgO,2SiÜ 3
,
qu’on ne trouve pas dans la nature à l’état de pureté, mais

qui constitue les différentes variétés de pyroxène et d’amphibole lors-

qu’une partie de la magnésie est remplacée par la chaux ou les protoxy-

des de fer et de manganèse. (Ebelmen.)

La serpentine peut être considérée comme une combinaison de silicate

de magnésie basique et de magnésie hydratée; elle a pour formule:

2[(Mg0) 3,(Si03
)

2
], 3(MgO,2HO). Dans la serpentine, une partie de la

magnésie peut être remplacée par du protoxyde de fer.

On connaît encore un grand nombre de minéraux qui sont formés de

silice et de magnésie anhydre ou hydratée : tels sont le talc, la mé-

iaxite
,
etc.

Le silicate de chaux peut se combiner avec le silicate de magnésie pour

former deux minéraux très remarquables, qui sont : le pyroxène ou augite

[(Ca0)3,(SiG 3

)

2],[(Mg0)3,(Si03
)

2
]
et Yamphibole [Ca0,Si03],[(Mg0)3,(Si03

)

2
] ;

dans ces minéraux la magnésie est souvent remplacée par du protoxyde

de fer, qui leur donne une couleur verte ou noire. Quelques minéralo-

gistes considèrent le pyroxène et l’amphibole comme isomériques, et les

réunissent en une seule espèce sous le nom d’ouralite. On trouve souvent

de beaux cristaux de pyroxène dans les scories des hauts fourneaux.

Les minéraux qu’on désigne sous le nom de micas à un axe peuvent

être considérés comme des silicates multiples à bases de potasse, de

magnésie, d’alumine et d’oxydes de fer. Les micas à deux axes ne contien-

nent pas de magnésie, mais ils renferment souvent de la lithine et des

fluorures.



Equivalent : Al = 170.90

L’aluminium est ordinairement grisâtre
;

il devient blanc comme
l’étain lorsqu’on le frotte avec un brunissoir. Sa densité est 2,6. Il ne

fond pas à la température de la fusion de la fonte
;

il est ductile, inoxy-

dable à l’air à la température ordinaire; mais lorsqu’on le fait chauffer

au rouge dans du gaz oxygène pur, il brûle avec un vif éclat, et se trans-

forme en oxyde d’aluminium (alumine). La chaleur dégagée par cette

combustion est assez élevée pour faire entrer en fusion l’alumine, qui e&t

cependant un des corps les plus réfractaires que l’on connaisse.

L’eau bouillante n’agit que lentement sur raluminium. En présence

des acides étendus, raluminium dégage de l’hydrogène et donne nais-

sance à des sels d’alumine.

Les alcalis peuvent aussi déterminer l’oxydation de l’aluminium
;
ce

métal se dissout dans les alcalis hydratés, en dégageant de l’hydrogène,

et produit de l’alumine qui forme des aluminates alcalins.

Les deux réactions précédentes sont dues à ce que l’alumine se com-

porte comme une base en présence des acides énergiques et comme un

acide en présence des bases fortes.

L’aluminium ne précipite pas les dissolutions des sels de plomb.

(M. Wœhler.)

L’aluminium est attirable à l’aimant. (M. Poggendorff.)

Préparation.

L’aluminium a été isolé par M. Wœhler, en décomposant le chlorure

d’aluminium anhydre par le potassium
;

il se forme dans cette réaction

du chlorure de potassium et de l’aluminium. On reprend la masse par

l’eau froide, qui dissout le chlorure de potassium et laisse l’aluminium

On introduit dans un petit creuset de platine 1 ou 2 grammes de

potassium bien sec
;
ce creuset est placé dans un autre creuset plus

grand, également de platine, où l’on met du chlorure d’aluminium anhy-

dre. On recouvre le grand creuset de son couvercle, que l’on fixe au

moyen d’un fil de fer, et l’on chauffe avec précaution. Le potassium donne

alors des vapeurs qui décomposent lentement le chlorure d’aluminium
;

la réaction est beaucoup moins vive que lorsqu’on chauffe ensemble le

potassium et le chlorure d’aluminium, et l’on évite ainsi la projection de

matière et la détonation qui ont souvent lieu quand on opère directe-

ment sur un mélange de ces deux corps.

Dans la préparation de l’aluminium, il faut se garder d’employer un

excès de potassium
;
car, après la réaction, le potassium, en présence dé
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l’eau, produirait de la potasse qui déterminerait l’oxydation de Tallinn-

ilium en formant de Taluminate de potasse.

OXYDE D’ALUMINIUM (ALUMINE). Al203
.

ALUMINE ANHYDRE.

Al2. . .

O3
. . .

3/il,80

300,00

6/il,80

53, '25

46,75

100,00

L’alumine est blanche, pulvérulente, happant à la langue; elle est in-

fusible aux températures les plus élevées que Ton puisse produire dans

les fourneaux; elle entre en fusion au chalumeau à gaz hydrogène et

oxygène et devient alors très fluide : elle ne peut pas, comme la silice,

être étirée en fils. En la fondant avec des traces de chromate de potasse

on a obtenu des rubis artificiels. (M. Gaudin.)

L’alumine est indécomposable par la chaleur.

L’alumine est insoluble dans l’eau et se dissout dans les acides lors-

qu’elle n’a pas été calcinée : mais si on la soumet à l’action d’une tempé-

rature élevée, elle ne se dissout plus que très difficilement dans les

acides.

L’alumine est complètement soluble dans la potasse et la soude.

Lorsqu’on la chauffe avec de l’azotate de cobalt, elle forme un com-

posé d’un beau bleu. Cette propriété est caractéristique pour l’alumine.

Elle est indécomposable par le chlore et par les autres métalloïdes.

L’alumine exposée à l’air n’absorbe pas l’acide carbonique; on ne con-

naît pas jusqu’à présent de carbonate d’alumine ou du moins les combi-

naisons de l’alu mine avec l’acide carbonique sont très instables. L’alumine

peut se dissoudre en petite quantité dans une eau chargée d’acide carbo-

nique. (Th. de Saussure.)

Analyse.

On détermine la composition de l’alumine en brûlant un poids connu

d’aluminium dans de l’oxygène pur.

Quoiqu’il n’existe qu’un degré de combinaison de l'aluminium avec

l’oxygène, on représente l’alumine par la formule AT203
,
parce que cette

base est isomorphe avec la plupart des oxydes dont l’équivalent est re-

présenté par 2 équivalents de métal et 3 équivalents d’oxygène.

Ainsi l’alumine cristallise comme le peroxyde de fer et le sesqui-

oxyde de chrome qui ont pour formules Fe20 3 — Cr'203
,
et de plus ces

oxydes peuvent se remplacer mutuellement dans les différentes combi-

naisons salines sans altérer la forme cristalline des sels. On connaît en
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effet un sulfate double d’alumine et de potasse qui porte le nom d'alun,

et qui a pour formule
: (K0,S0 3),(Àl203,(S0 3

)
3),2£iH0. Ce sel cristallise

en cubes ou en octaèdres. Le peroxyde de fer et l’oxyde de chrome for-

ment aussi des aluns qui cristallisent exactement comme l’alun d’alu-

mine
,

et qui ont pour formules
:
(K0,S03),(Fe20 3,(S03

)
3),2£iH0

(KO
,
SÜ 3

) ,
(Cr20 3

,
(SO3

)
3
) ,
24H0

.

Étal naturel.

L alumine existe en grandes quantités dans la nature
;
on la trouve

dans les argiles, les marnes, le feldspath, le mica, etc., et dans un

grand nombre d’autres minéraux.

Lorsque l’alumine est pure et cristallisée, on lui donne le nom de

corindon. Le corindon est la substance la plus dure que l’on connaisse

après le diamant. Sa densité est 3,97. Il cristallise en dodécaèdres à trian-

gles isocèles, ou en prismes hexaèdres.

Le corindon est appelé corindon hyalin ou saphir blanc
,
lorsqu’il est

incolore. Si le corindon est coloré en rouge, il porte le nom de rubis orien-

tal ; s’il est bleu, on le nomme saphir ; s’il est vert, il constitue Yémeraude

orientale. Lorsqu’il est jaune, on le nomme topaze orientale ; améthyste

orientale
,

s’il est violet. Sous ces différentes variétés, le corindon consti-

tue des pierres précieuses, dont la valeur est souvent comparable à celle

du diamant. »

L'émeri est un corindon qui contient une assez grande quantité de fer
;

on l’emploie pour tailler les agates, polir les glaces, les métaux, etc.

Préparation.

Pour préparer l’alumine pure par voie sèche, on calcine au rouge

l’alun ammoniacal, qui a pour formule
:
(AzH 3,H0,S03),(Al203,(S0 3

)

3
),

2^iHO. Tous les éléments qui entrent dans ce sel se dégagent par la cha-

leur, et l’alumine reste parfaitement pure. (Gay-Lussac.)

On obtient de l’alumine cristallisée, dont les propriétés sont les mêmes

que celles du corindon, en maintenant à la haute température d’un four

à porcelaine un mélange de 1 partie d’alumine et de 3 à h parties de

borax. Le borax se volatilise peu à peu et abandonne des cristaux qui

sont colorés en rouge comme le rubis oriental, si l’on ajoute au mélange

une petite quantité de chromate de potasse.

Lorsqu’on prépare l’alumine cristallisée au moyen du borax, on obtient

en même temps un borate d’alumine cristallisé en aiguilles allongées

(A1203
)
3,B0 3

;
mais si l’on ajoute au mélange une quantité de silice égale

aux 2/5 environ du poids de l’alumine, il ne se forme plus de borate

d’alumine, et la masse, devenant plus fusible, abandonne de l’alumine

sous forme de larges lames hexagonales. On arrive au même résultat en

remplaçant la silice par les carbonates de soude, de baryte ou de chaux.
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En opérant sur un mélange d’oxyde de manganèse, d’alumine et d’acide

borique, on obtient des lames translucides d’un brun violacé qui con-

tiennent beaucoup d’oxyde de manganèse et d’acide borique, qu’on peut

leur enlever en les traitant par l’acide chlorhydrique concentré
;

les

cristaux bruns deviennent ainsi roses et transparents, et n’ont point

changé de forme
;
ce sont des cristaux d’alumine colorés par une petite

quantité d’oxyde de manganèse. On voit donc que l’alumine cristallisant

au milieu du borate de manganèse en fusion se laisse pénétrer par ce

corps comme un tissu par une matière colorante. Les phénomènes de ce

genre sont assez fréquents dans le règne minéral : ainsi la chaux carbona-

tée quartzifère est du carbonate de chaux cristallisé qui a été pénétré par

du quartz sans changer de forme.

Les cristaux roses de la préparation précédente sont mélangés de petits

cristaux octaédriques d’un brun violacé, qui sont de l’aluminate de

protoxyde de manganèse. (Ebelmen.)

HYDRATE D’ALUMINE.

On obtient l’alumine hydratée en précipitant un sel d’alumine par

l’ammoniaque, ou mieux par le carbonate d’ammoniaque. Il se forme un

précipité gélatineux, qui est presque insoluble dans l’eau et dans l’am-

moniaque. Cependant l’alumine hydratée est très légèrement soluble

dans l’eau, et il 11e se forme pas de précipité lorsqu’un sel d’alumine très

étendu est traité par un grand excès d’ammoniaque. (MM. Malaguti et

Durocher.)

L’hydrate d’alumine obtenu par précipitation retient fortement l’eau

et ne l’abandonne complètement qu’au rouge vif.

L’alumine anhydre 11e se combine pas directement avec l’eau.

L’alumine peut condenser une grande quantité d’humidité, et son

poids augmente alors de 15 pour 100. L’agriculture tire un grand parti

de cette propriété; c’est l’alumine, en effet, qui, se trouvant en quantité

variable dans les différents terrains, leur conserve l’humidité qui est utile

à la végétation.

L’hydrate d’alumine peut se combiner avec la plupart des matières

colorantes, et donner naissance à des composés insolubles qui portent le

nom de laques. Si l’on mêle une dissolution d’un sel d’alumine avec une

décoction de bois de Brésil, par exemple, et qu’on précipite l’alumine par

un alcali, la matière colorante forme avec cette base un composé in-

soluble, et la liqueur se trouve complètement décolorée. Cette propriété

s’étend aux sels d’alumine, qui sont employés en teinture pour fixer les

matières colorantes sur les étoffes, et qui portent le nom de mordants.

Etat naturel.

Il existe des hvdrates d’alumine naturels. On donne le nom de
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à l’hydrate qui a pour formule : A1 20 3,3H(). Le diaspore, qui a été trouvé

en Sibérie, Yhydrargilite, sont aussi des hydrates d’alumine. Le diaspore

a pour propriété caractéristique de se réduire en poussière lorsqu’on le

chauffe fortement au chalumeau.

On obtient de l’hydrate d’alumine cristallisé semblable à la gibsite

en abandonnant à elle-même, dans un flacon contenant de l’acide car

bonique, une dissolution d’alumine dans la potasse. (M. de Bonsdorff.)

ALUMINATE 1>E POTASSE. K0,A1203
.

L’alumine parait jouer dans quelques circonstances le rôle d’acide;

elle se dissout dans la potasse et la soude.

On produit de l’aluminate de potasse cristallisé en soumettant à une

évaporation lente une dissolution d’alumine dans la potasse. Il se dépose

des cristaux blancs grenus, dont la saveur est sucrée et la réaction forte-

ment alcaline. L’aluminate de potasse a pour formule : K0,À1203
.
(Fremy.)

ALEMINATE DE MAGNÉSIE.

L’alumine se combine avec la magnésie
;
on connaît un minéral très

dur, cristallisé en octaèdres, auquel on a donné le nom de spinelle
,

qui a pour formule : Mg0,Al203
. Le spinelle rouge

,
ou rubis spinelle

,
est

|

coloré par une petite quantité d’oxyde de chrome ;
le spinelle bleu ren-

ferme des traces d’oxyde de cobalt, et le spinelle noir de l’oxyde de fer.

Ces trois variétés, ainsi que le spinelle incolore, ont été reproduites en

dissolvant dans l’acide borique, à la haute température d’un four à por-

celaine, un mélange d’alumine, de magnésie et de différents oxydes

métalliques, dans les proportions qui constituent le spinelle
;

l’acide

borique se vaporise lentement et laisse déposer de petits cristaux iden-

tiques avec ceux du spinelle.

La même méthode a permis de préparer plusieurs autres aluminates

cristallisés en octaèdres, dont quelques uns n’existent pas dans la nature.

(Ebelmen.)

CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SEXiS D’ALUMINE.

Potasse. — Précipité blanc, gélatineux, d’alumine hydratée, soluble

dans un excès de précipitant.

Ammoniaque.— Précipité d’alumine, insoluble ou à peine soluble dans

un excès d’ammoniaque : l’ammoniaque ne forme pas de précipité dans

les dissolutions très étendues des sels d’alumine.

Carbonates et bicarbonates de potasse, de soude et d'ammoniaque. — Pré-

cipité blanc d’alumine, insoluble dans un excès de précipitant; ce préci-

pité est accompagné d’un dégagement d’acide carbonique.
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Sulfate de potasse. — Ce réactif donne, avec le sulfate d’alumine, un

précipité cristallin d’alun. Le précipité se dépose rapidement lorsqu’on

agite la liqueur.

Sulfate d’ammoniaque. — Ce sel forme, avec le sulfate d’alumine, un

précipité cristallin d’alun ammoniacal.

Sulfures solubles. — Précipité blanc d’alumine, accompagné d’un déga-

gement d’acide sulfhydrique.

Cyanoferrure de potassium. -— Précipité blanc, qui ne se forme qu’au

bout d’un certain temps.

Les sels d’alumine ont tous une réaction acide ; leur saveur est astrin-

gente et désagréable; calcinés avec une petite quantité d’azotate de

cobalt, ils produisent un composé d’une couleur bleue caractéristique.

Ils ne sont précipités de leur dissolution par aucun acide, pas même par

l’acide livdrofluosilicique.

Dans les analyses, on précipite ordinairement l’alumine par l’ammo-

niaque, ou mieux par le sulfhydrate d’ammoniaque.

* CHLORURE D’ALUMINIUM. Al2Cl3 .

Al2 341,80 20,45

Cl3 . . 1329,60 79,55

1671,40 100,00

Le chlorure d’aluminium est solide, volatil, d’une couleur légèrement

jaune. 11 est très soluble dans l’eau; il répand à l’air des fumées blan-

ches. Lorsqu’on le met en contact avec l’eau, il s’hydrate et se dissout en

faisant entendre un bruit pareil à celui que produit un fer rouge que

l’on plonge dans l’eau; il se forme alors du chlorure d’aluminium

hydraté, qui peut cristalliser avec 12 équivalents d’eau. Le chlorure

d’aluminium est aussi très soluble dans l’alcool.

Une dissolution de chlorure d’aluminium se décompose par l’évapora-

tion en alumine et en acide chlorhydrique : aussi ne peut-on jamais obte-

nir le chlorure d’aluminium anhydre en évaporant à sec une dissolution

d’alumine dans l’acide chlorhydrique.

En maintenant à une température qui dépasse 350°, dans un tube

fermé aux deux bouts, une dissolution d’alumine dans un grand excès

d’acide chlorhydrique, on obtient de petits cristaux d’alumine anhydre

ou hydraté, suivant les circonstances. (M. de Sénarmont).

Le chlorure d’aluminium se combine avec l’acide sullhydrique, l’hy-

drogène pliosphoré et le gaz ammoniac. Cette dernière combinaison con-

tient 1 équivalent de chlorure d’aluminium et 3 équivalents d’ammo-

niaque. (M. Persoz.)
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Préparation.

On obtient le chlorure d’aluminium hydraté, en dissolvant l’alumine

dans l’acide chlorhydrique.

Le chlorure d’aluminium anhydre a été découvert par OErsted, qui l’a

préparé en suivant une méthode dont le principe avait été indiqué par

Gay-Lussac et M. Thénard. Le chlore seul ne décompose pas l’alumine;

mais si l’on soumet à l’action du chlore sec, sous l’influence de la cha-

leur, l’alumine préalablement mélangée de charbon, il se forme du

chlorure d’aluminium et de l’oxyde de carbone; on voit que dans cette

expérience on fait intervenir deux affinités, celle du chlore pour l’alumi-

nium et celle du carbone pour l’oxygène.

Cette préparation peut être faite dans un tube de porcelaine, où l’on

introduit un mélange intime d’alumine et de noir de fumée; mais on ne

peut opérer ainsi que sur une quantité très limitée de matière
;

il vaut

mieux préparer le chlorure d’aluminium dans une cornue de grès tubu-

lée qu’on remplit du mélange d’alumine et de charbon
;

le chlore est

amené par un tube qui plonge jusqu’au fond de la cornue.

On commence par faire de petites boulettes d’alumine, de noir de

fumée et d’huile, que l’on calcine fortement dans un creuset, afin de dé-

composer la matière grasse et de chasser complètement l’humidité. On
introduit ensuite ces boulettes dans la cornue de grès qui est chauffée au

rouge vif; on fait arriver par la tubulure un courant de chlore bien sec
;

le col de la cornue communique avec une allonge où se condense une

partie du chlorure d’aluminium : il faut avoir soin de déboucher de

temps en temps le col de la cornue, qui s’obstrue assez rapidement par

le chlorure d’aluminium qui s’v condense. Le chlorure d’aluminium

obtenu doit être renfermé aussitôt dans des flacons à l’émeri bien secs.

SULFURE D'ALUMINIUM. Al2S3 .

On produit le sulfure d’aluminium en faisant passer de la vapeur de

sulfure de carbone sur de l’alumine chauffée au rouge.

Ce sulfure est fusible
;
l’eau le décompose avec vivacité en produisant

de l’alumine hydratée soluble dans les acides et de l’acide sulfhydrique
;

ce corps peut, comme les autres sulfures décomposables par l’eau, jouer

un rôle dans la formation des eaux sulfureuses naturelles. (Fremv.)

SULFATES D’ALUMINE.

L’acide sulfurique se combine avec l’alumine en plusieurs propor-

tions, et forme une série de sels dont les plus importants sont repré-

sentés par les formules suivantes :

Al203,3S03
. — (A1 203

)

2,3S03
. — (A1203

)

3,3S03
.
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SULFATE NEUTRE D’ALUMINE. Al203,3S03
.

641,80

1500,00

29,97

70,03

2141,80 100,00

Le sulfate d’alumine, qui a pour formule A1'20 3,3S0 3
,
est considéré

comme le sulfate neutre
;

il cristallise en petites lames minces, flexibles,

d’un éclat nacré
;

il est très soluble dans l’eau et à peine soluble dans

l’alcool. Sa saveur est sucrée et astringente, sa réaction est acide : il

contient 18 équivalents d’eau
;
lorsqu’on le chauffe, il fond d’abord dans

son eau de cristallisation, se boursoufle et se décompose ensuite, en lais-

sant un résidu d’alumine. Il se rencontre quelquefois dans la nature,

principalement en Amérique. On le prépare en unissant directement l’alu-

mine à l’acide sulfurique; on l’obtient sous forme de tables incolores en

le dissolvant dans l’acide chlorhydrique chaud, et en abandonnant la

liqueur au refroidissement. Lorsqu’on fait cristalliser le sulfate neutre

d’alumine à une basse température, il retient 27 équivalents d’eau.

Depuis plusieurs années, on commence à remplacer, dans quelques

fabriques de toiles peintes, l’alun par le sulfate d’alumine dont l’emploi

est plus économique. En effet, le sulfate de potasse ou le sulfate d’ammo-

niaque contenus dans l’alun ne jouent aucun rôle dans les opérations de

la teinture
;
ces sels ne sont employés que pour rendre plus facile la pu-

rification des sels d’alumine par cristallisation.

Pour préparer le sulfate d’alumine en grand, on traite l’argile par

l’acide sulfurique. On choisit pour cette préparation une argile aussi peu

ferrugineuse que possible (le kaolin de Cornouailles, par exemple)
;
on

la maintient pendant plusieurs heures à une température de 300° envi-

ron; on la pulvérise et on la fait chauffer avec de l’acide sulfurique. Le

produit traité par l’eau fournit une dissolution de sulfate d’alumine, con-

tenant toujours une certaine quantité de fer. Pour purifier le sulfate

d’alumine, on précipite le fer par le cyanoferrure de potassium
;
la disso-

lution filtrée et évaporée donne une masse que l’on fait fondre et que

l’on coule sur des plaques de plomb relevées sur les bords.

Le bleu de Prusse résultant de l’action du cyanoferrure de potassium

sur le sel de fer contenu dans le sulfate d’alumine impur est converti au

moyen de lessives de soude en cyanoferrure de sodium qui sert à puri-

fier de nouvelles quantités de sulfate d’alumine. Comme les argiles con-

tiennent de la potasse, il arrive souvent que lorsqu’on évapore leur

dissolution dans l’acide sulfurique, les premiers cristaux qui se déposent

sont de l’alun à base de potasse.

Jusqu’à présent on ne connaît aucun moyen économique de retirer le

sulfate d’alumine pur des schistes alumineux. On ne peut en séparer le
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fer par des procédés vraiment industriels qu’en faisant passer le sulfate

d’alumine à l’état de sel double par l’addition d’un sel de potasse ou

d’ammoniaque.

SULFATES D’ALUMINE BASIQUES.

Le sulfate d’alumine bibasique (A120 3
)

2,3S0 3 peut être obtenu en

faisant digérer une dissolution concentrée de sulfate neutre d’alumine

avec de l’alumine hydratée.

On prépare le sulfate d’alumine tribasique (A120 3

)

3,3S0 3 en précipitant

le sulfate d’alumine par une petite quantité d’ammoniaque
;

il se forme

une poudre blanche de sulfate d’alumine basique qui contient 9 équiva-

lents d’eau. Ce sel se rencontre dans la nature, surtout en Angleterre;

il peut se combiner en différentes proportions avec l’alumine et produit

alors d’autres sels basiques.

ALUNS.

Les deux séries de bases sali fiables, qui correspondent aux formules

MO — M203
,
peuvent, en se combinant à l’acide sulfurique, former deux

classes de sulfates neutres : M0,S03 — M20 3,3S03
,
dont la composition

peut être représentée ainsi :

Exemples :

K0,S03
;

Fe203,3S03
;

NaO,S03
;

A1203,3S03
;

MnO,S03
;

Cr20 3,3S03
;

FcO,S0 3
;

Ma203,3S03
.

On donne le nom à’aluns aux sulfates doubles formés par les combi-

naisons d’un sulfate de la première classe avec un sulfate de la seconde.

Ainsi l’alun d’alumine et de potasse aura pour formule
: (K0,S0 3

) ,

(A120 3,3S03
) ;

l’alun de fer et de potasse sera (K0,S0 3),(Fe20 3,3S0 3

) ;

l’alun de potasse et de chrome sera représenté par (K0,S03),(Cr20 3,3S0 3
).

Un alun ne contient pas nécessairement du sulfate de potasse
;
ce sel

peut être remplacé par un sulfate formé par une base à 1 équivalent

d’oxygène comme le sulfate de soude Na0,S03
,
et même par le sulfate

d’ammoniaque : ainsi l’alun que l’on nomme alun ammoniacal a pour

formule :

(Aztl3,H0,S03),(Al203,3S03
).

Les aluns cristallisent tous en cubes ou en octaèdres.

Tous les aluns contiennent le même nombre d’équivalents d’eau, qui

s’élève à 2k. Les aluns à base d’ammoniaque font seuls exception; ils

cristallisent avec 25 équivalents d’eau (Pelouze). Ce fait s’explique faci-

lement. On se rappelle, en effet, que tous les sels ammoniacaux formés

par les oxacides contiennent 1 équivalent d’eau qui est nécessaire

ii leur existence ; le sulfate d’ammoniaque n’est pas AzH 3,S0 3
,
mais
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bien AzH3,Hü,S03
;
on comprend alors que le sulfate d’ammoniaque

AzH 3,H0,S0 3
,
en formant des aluns, augmente de 1 équivalent la quan-

tité d’eau contenue ordinairement dans cette classe de sels.

ALUN DE POTASSE. (K0,S03),(Al203,3S03),2ZiH0.

KO . . . . 8,24

A1203
. . . . ,. . . . 041,80 ....

/iSO3 . . . . . . . . 2000,00 ....
2'iHO

5930,73 100,00

Ce sel est blanc, sa saveur est astringente, et sa réaction acide. Sa den-

sité est représentée par 1,71.

La solubilité de l’alun a été déterminée à diverses températures :

100 parties d’eau à 0° dissolvent 3,29 parties d’alun.

— à 10° — 9,52 —
— à 30° — 22,00 —

—

à 60° —

•

31,00 —
— à 70° — 90,00 —
— à 100° — 357,00 —

(M. POGGIALE.)

L’alun, exposé à l’air, s’effleurit très lentement. Il peut cristalliser en

octaèdres ou en cubes. Une dissolution concentrée d’alun dans l’eau

bouillante laisse déposer des cristaux octaédriques. L’alun cubique tend

surtout à se former sous l’influence d’un excès d’alumine et à une tempé-

rature qui n’excède pas àO ou 50°. En dissolvant de l’alun octaédrique

dans de l’eau à à 0 ou à5°, ajoutant du carbonate de potasse jusqu’à ce

que le précipité cesse de se dissoudre en totalité, et faisant cristalliser à

une douce chaleur la liqueur filtrée, on obtient de l’alun cubique exempt

de fer et aussi pur que celui qu’on retire de l’alunite.

L’alun cubique possède la même composition que l’alun octaédrique,

et lorsqu’on le dissout dans l’eau froide, il se dépose par l’évaporation

spontanée des cristaux d’alun octaédrique (M. H. Lœwel). Souvent ces

deux formes se combinent, et les faces du cube remplacent les angles

solides de l’octaèdre.

Lorsqu’on fait dissoudre 2 parties d’alun dans 1 partie d’eau bouillante

et qu’on laisse refroidir cette dissolution dans un ballon que l’on a bou-

ché, la dissolution ne cristallise pas; mais, dès qu’on enlève le bouchon,

on voit se former à la partie supérieure du liquide des octaèdres volumi-

neux qui augmentent rapidement, et déterminent bientôt la solidification

de la liqueur : dans ce cas, la dissolution d’alun se comporte comme celle

du sulfate de soude. (M. H. Lœwel.)



ALUN DE POTASSE. 305

L’alun soumis à l’action delà chaleur entre en fusion à la température

de 92°; refroidi dans cet état, il conserve sa transparence : on le nomme
alors alun de roche. En continuant à le chauffer, il perd de l’eau, se

boursoufle beaucoup et forme une espèce de champignon volumineux

et opaque, employé en médecine, comme caustique, sous le nom d'alun

calciné

.

L’alun, maintenu à 100°, perd d’abord 10 équivalents d’eau; à la tem-

pérature de 120°, il dégage de nouveau 9 équivalents d’eau
;
on obtient

ainsi de l’alun retenant 5 équivalents d’eau, qui peut supporter une

température de 160° sans se déshydrater (M. Hertwig). Porté à 180°, il

perd U équivalents d’eau
;

il reste alors un sel contenant 1 équivalent

d’eau, qui dégage encore 1/2 équivalent d’eau à 200°. L’alun desséché à

200° retient donc 1/2 équivalent d’eau.

L’alun, dissous dans l’acide sulfurique concentré et bouillant, se pré-

cipite par le refroidissement avec 3 équivalents d’eau seulement.

Si l’on chauffe l’alun à une température élevée, on le décompose com-
plètement. Le résidu de cette décomposition est un mélange d’alumine

et de sulfate de potasse. A une chaleur très intense, le sulfate de potasse

est lui-même décomposé par l’alumine, et le résidu est formé alors

d’alumine et de potasse.

Un mélange d’alun et de charbon donne par la calcination un pyro~

phare dont nous avons parlé en traitant du sulfure de potassium.

État naturel et extraction de l’alun.

Il existe à Pouzzoles, près de Naples, une roche contenant de l’alun tout

formé qui se présente sous forme d’efflorescences à la surface du sol
;
on

pulvérise cette roche et on la soumet à l’action de l’eau : les liqueurs

laissent déposer par l’évaporation des cristaux octaédriques d’alun.

La production naturelle de l’alun peut se comprendre facilement. Ou
rencontre dans les mêmes localités des pyrites de fer et des roches feld-

spathiques, qui contiennent de la potasse. Les pyrites, au contact de l’air,

se transforment en sulfate de fer et en sulfate d’alumine acide; ce der-

nier sel réagit par son acide sur les roches feldspathiques, produit du

sulfate de potasse, qui s’unit au sulfate d’alumine et forme l’alun.

On trouve encore en Italie, à la Tolfa, près de Civita-Vecchia, une

pierre qui porte le nom d q pierre d’alun ou alunite
,
et qui peut être repré-

sentée dans sa composition par de la silice et de l’alun ordinaire, combiné

avec un excès d’alumine hydratée. Lorsqu’on soumet cette pierre à une

légère calcination, on déshydrate environ les deux tiers de l’alumine

qu’elle contient, et l’on rend cet excès de base insoluble. La chaleur doit

être ménagée, car une température trop élevée décomposerait complète-

ment l’alun. La pierre d’alun, ainsi calcinée, est abandonnée à l’air, où

elle se désagrégé; on la traite ensuite par l’eau; les liqueurs, convena-

u. 20



ALUMINIUM.306

blement évaporées, donnent de l’alun pur que l’on nomme alun de Rome.

Cet alun a presque toujours une faible teinte rougeâtre, qui est due à la

présence du peroxyde de fer
;
cet oxyde à l’état de liberté, étant insoluble

dans l’eau, ne peut nuire dans les applications de l’alun à la teinture.

L’alun de Rome est cristallisé en cubes opaques
;
sa dissolution

,
portée

au-dessus de à0°, laisse déposer une très petite quantité d’alun basique, et

l’on en retire par l’évaporation des cristaux octaédriques d’alun ordinaire.

Fabrication de l’alun au moyen des schistes alumineux.

La plus grande partie de l’alun que l’on trouve en France, en Alle-

magne et en Angleterre, s’extrait d’un schiste alumineux contenant du

sulfure de fer et des matières bitumineuses
;
le sulfure de fer exposé à

l’air se transforme en sulfate de fer et en acide sulfurique, comme l’ex-

prime l’équation suivante :

FeS2 + O7 = FeO,S03
-f- SO3

.

Cette oxydation, se produisant en présence des'schistes qui contiennent

de l’alumine, donne naissance à des mélanges de sulfate de fer et de sul-

fate d’alumine :

3FeS2 + A1203 O21 = 3(Fe0,S03
) + A1203,3S03

.

Certaines espèces de schistes, exposées à l’air, se transforment sponta-

nément en sulfates. On en forme des tas de 60 mètres environ de lon-

gueur sur 1 A de largeur et 2 de hauteur. Ces tas reposent sur un sol

argileux
;

ils sont recouverts par un toit et quelquefois même exposés à

l’air libre. Ce n’est qu’au bout d’un an au moins que l’oxydation des pyri-

tes est complète. Pour reconnaître l’état de décomposition de la masse,

on en épuise une petite quantité par l’eau et l’on essaie la dissolution. Si

l’on voyait que l’oxydation devînt trop rapide, et que la masse prit feu,

on y ajouterait une nouvelle quantité de pyrite; quand elle se fait au

contraire avec trop de lenteur, on y met le feu au moyen de canaux

ménagés sous les tas. Lorsque la combustion est achevée, la masse n’oc-

cupe plus que la moitié environ de sa hauteur primitive : il ne reste plus

qu’à la soumettre à la lixiviation.

En Picardie, où il existe des gîtes nombreux et puissants de schistes

alumineux, connus sous le nom de terre noire ou cendre noire
,
on en fait

des tas qu’on expose à l’air libre et qu’on remue de temps en temps à la

pelle, en prenant la précaution d’éteindre le feu, s’il apparaît en quelque

point; la masse est ensuite soumise à un lessivage méthodique qui four-

nit des liqueurs à 20° de l’aréomètre et qu’on évapore jusqu’à ce qu’elles

marquent U9 ou 50° à chaud. A ce moment, on les coule dans des caisses

où elles se prennent en magma. Avant d’atteindre ce terme la dissolu-

tion laisse cristalliser par le refroidissement une grande quantité de sul-

fate de fer (vitriol vert).
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Le résidu de la cendre noire
,
après aA7oir été lessivé, est abandonné au

contact de l’air, où il se dessèche. Un ouvrier en fait un petit tas auquel

il met le feu
;

la combustion est entretenue en ajoutant chaque jour de

nouvelles quantités de résidus. Il donne au tas une hauteur d’un mètre

environ sur une longueur de âO à 50 mètres. La combustion convertit

une grande partie du fer en sesqui-oxyde, qui colore la masse en jaune

sale. Une nouvelle lixiviation fournit des liqueurs riches en sulfate d’alu-

mine contenant encore des sulfates de sesqui-oxyde et de protoxyde de

fer. Ces liqueurs, concentrées au même degré que les dissolutions précé-

dentes, fournissent le magma rouge qui sert à préparer l’alun comme le

magma précédent (1).

Dans plusieurs localités, les schistes alumineux sont immédiatement

soumis à un grillage qui rend leur oxydation plus rapide. Pour opé-

rer ce grillage, on mêle les schistes avec de la houille, lorsqu’ils ne

contiennent pas assez de bitume pour être inflammables; on en forme

des tas très étendus en surface, et l’on y met le feu sur différents points.

On doit chercher dans cette opération à produire une chaleur continue,

mais faible; une température trop élevée décomposerait les sulfates de

fer et d’alumine.

Lorsque la calcination est complète, le tas a diminué environ de moi-

tié
;
la masse est devenue très poreuse, et l’air peut facilement pénétrer

!

dans l’intérieur pour oxyder les sulfures qui ne sont pas encore sulfatisés.

I

La masse étant refroidie, on la traite par l’eau dans des réservoirs de

maçonnerie; les eaux sont ensuite évaporées dans des chaudières de

cuivre. Lorsqu’elles contiennent une grande quantité de sulfate de fer
,

on doit séparer une partie de ce sel par cristallisation. Les dissolutions

sont évaporées jusqu’à ce qu’elles aient atteint une densité égale à l,ù;

on les verse ensuite dans un cristallisoir de maçonnerie. Quand le sulfate

de fer s’est déposé, on décante la liqueur, et on la mêle avec un sel de

potasse qui, en s’unissant au sulfate d’alumine, forme de l’alun; cette

opération porte le nom de brevetage. Le chlorure de potassium doit être

I préféré au sulfate, parce qu’il change les sulfates de protoxyde et de ses-

qui-oxyde de fer en protochlorure et en sesquichlorure de fer, qui sont

très solubles.

L’alun qui se précipite est coloré en brun verdâtre par des sels de fer;

on le lave à l’eau froide ou on le laisse égoutter, puis on le fait dissoudre

dans de l’eau bouillante : cette dissolution se fait dans une chaudière de

plomb. Quand l’eau est saturée d’alun, on la fait arriver dans des cris-

I tallisoirs de bois que l’on nomme masses
,
qui sont construits avec de for-

I tes douves de bois bien ajustées les unes contre les autres et maintenues

(1) 100 kilogrammes de terre noire de Picardie fournissent, en général,

250 kilogrammes de magma ou 125 kilogrammes d’alim.
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par des cercles de ter. La dissolution d’alun forme en se refroidissant une

croûte cristalline qui se dépose contre les parois du cristallisoir. Après

huit ou dix jours, on enlève les cercles de fer et les douves, et l’on trouve

une masse d’alun ayant la forme du cristallisoir : on perce cette masse

avec un pic, afin de laisser écouler l’eau mère.

Il existe dans certaines localités des schistes assez riches en matières

organiques pour qu’on puisse les employer comme combustibles, et qui

laissent une cendre avec laquelle on peut préparer de l’alun sans qu’il

soit nécessaire d’y ajouter un sel de potasse.

En Silésie, on se sert des cendres de certaines houilles alumineuses

pour faire de l’alun.

Fabrication tic l’alun au moyen des argiles.

On produit quelquefois l’alun en traitant par l’acide sulfurique l’argile

préalablement calcinée. Cette calcination a pour but de peroxyder le fer

qui se trouve dans l’argile et de le rendre moins soluble dans l’acide

sulfurique. Il ne faut pas calciner trop fortement l’argile, car elle devien-

drait alors difficilement attaquable par l’acide sulfurique.

L'argile calcinée est réduite en poudre fine et mêlée avec la moitié de

son poids d’acide sulfurique à 52°. Le mélange pâteux est maintenu pen-

dant deux jours à la température de 70° environ
;
on le traite ensuite par

beau et l’on précipite la dissolution de sulfate d’alumine ainsi obtenue par

le sulfate de potasse ou le sulfate d’ammoniaque : il se forme de l’alun

brut que l’on purifie par la même méthode que l’alun produit avec les

schistes alumineux.

Usages.

L’alun est employé dans la fabrication des toiles peintes comme mor-

dant, dans la préparation des peaux de mouton, le collage du papier, la

clarification des liquides, etc.

L’alun que l’on destine à la teinture peut être essayé avec le cvanofer-

rure de potassium: si l’alun est pur, sa dissolution ne doit pas donner

de précipité bleu quand on la traite par le cyanoferrure de potassium.

ALUN BASIQUE.

Lorsqu’on fait bouillir une dissolution d’alun avec de l’alumine en

gelée, il se précipite un sel cristallin qui a reçu le nom (Yalun basique. Ce

composé a pour formule
:
(K0,S0 3),(A120 3,S0 3

)

3,9H0
;

il présente la

même composition que la pierre d’alun (alunite) qui sert à préparer

l’alun de Rome,
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ALUN D’AMMONIAQUE. (AzH3,I10,S0 3
), (Al

203,3503),24II0.

Aztl3
. . . 212,50 . . . . 3,75

A1203
. . . 641,80 . . . . 11,32

4S03
. . . 2000,00 . . . 35,29

25HO . . . 2812,50 . . . 49,64

5666,80 100,00

On obtient directement l’alun ammoniacal en unissant le sulfate d’am-

moniaque au sulfate d’alumine; ce sel cristallise en octaèdres comme

l'alun de potasse, avec lequel il est isomorphe.

Lorsqu’on le calcine au rouge, il laisse un résidu d’alumine parfaite-

ment pure. (Gay-Lussac.)

Les propriétés générales, la solubilité et les usages de l’alun d’ammo-

niaque, sont les mêmes que ceux de l’alun à base de potasse. On le dis-

tingue de ce dernier sel par le dégagement d’ammoniaque qu’il produit

lorsqu’on le mêle avec une base alcaline et qu’on chauffe le mélange.

SIMCATES irAlUMINE.

Les combinaisons de silice et d’alumine sont très abondamment répan-

dues dans la nature.

Les minéraux qui ont reçu les noms de disthène ou cyanite
,
andalousite

,

macle
,
sillimxmite

,
sont des silicates d’alumine anhydres, qui peuvent

être représentés par la formule (Al203
)

3 ,(Si03
)

2
. La staurotide est un autre

silicate anhydre :
(Al20 3,Fe20 3

)

2,Si0 3
.

Les silicates d’alumine hydratés sont très nombreux, et comprennent

la fahlunite
,
Yhallosyte

,
les kaolins

,
les argiles

,
etc.

L’histoire des silicates d’alumine simples ou combinés avec d’autres

silicates constitue une des branches les plus importantes et les plus

étendues de la minéralogie
;
nous ne pourrions examiner avec détail ces

nombreux composés sans sortir des limites de cet ouvrage.

Nous ferons connaître seulement les principales propriétés des argiles

et des feldspaths, qui jouent un grand rôle dans la fabrication des

poteries.

FELDSPATH.

KO 588,93 ........ 16,83

Al203 641,80 18,34

4Si03 2266,96 64,83

3497,79 100,00

Les minéralogistes comprennent sous la dénomination générale de

feldspath , des minéraux qui sont formés par la combinaison du silicate
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d’alumine avec différents silicates. Les granités et la plupart des roches

cristallines contiennent des léldspaths comme éléments essentiels.

Les feldspaths peuvent être répartis en quatre classes :

1° Les feldspaths à base dépotasse, (K0,Si0 3),(Al20 3,3Si0 3

) {feldspath

proprement dit
,
ou orthose

) ;

2° Les feldspaths à base de soude [albitë), (Na0,Si0 3),(Al 20 3,3Si0 3
) ;

3° Les feldspaths à base de lithine [pétalite, triphane
), (Li0,Si03

),

(Al 20 3,3Si0 3
);

h° Les feldspaths à base de chaux
(
labradorite

, anorthite
), (Ca0,Si0 3

),

(Al20 3,3Si0 3
). (M. Dufrénoy.)

Il arrive souvent que dans les feldspaths une partie de la base alcaline

est remplacée par de la chaux, de la magnésie; ainsi la formule la plus

générale du feldspath serait :

KO

^ |

,Si03,(AI203,3Si03).

MgO y

L’orthose, que l’on nomme ordinairement feldspath
,
petunzé

,
adulaire

,

orthoclase
, cristallise en prismes obliques rhomboïdaux

;
sa densité est

2,5. L’orthose raie le verre
;
elle entre en fusion au feu du four à porce-

laine, et donne un verre qui est toujours laiteux.

L’orthose est employée pour fabriquer la porcelaine, dont elle forme la

couverte: elle est rarement pure
,

et se trouve souvent mêlée à du

quartz.

La coloration de l’orthose est ordinairement faible : elle est d’un blanc

de lait avec des nuances de gris, de vert ou de rouge; certaines variétés

sont opaques et d’un rouge de chair ou quelquefois d’un beau vert.

Le tableau suivant donne la composition de deux variétés d’orthose :—
ADULAIRE ADULAIRE ROUGE

DU SAINT - GOTHARD. DE CAYENNE.

(M. Berthier.) (Beudant.)

Silice 64,20 65,03

Alumine 18,U0 17,96
0,Z|7Peroxyde de fer »

Potasse 16,95 16,21

0,35Chaux »

1

99,55 100,02

Certains minéraux amorphes, contenant de la silice, de l’alumine, de la
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chaux et des alcalis, en proportions très variables, ont été rattachés au

groupe des feldspaths et forment les quatre classes suivantes :

1° Le feldspath compacte
,
ou pétrosilex ;

2° Le feldspath tenace
,
ou jade;

3° Le feldspath sonore, phonolite
,
ou klingstein ;

U° Le feldspath résinite
,
ou rétinite

,
comprenant la perlite ,

l’oèsf(/ferme

et la joorzee.

Le feldspath terreux résulte de la décomposition des feldspaths
;
lorsque

cette décomposition est complète, il porte le nom de kaolin.

Le grenat est un silicate double d’alumine et de chaux basique, qui a

pour formule :

[(Ca0) 3,Si03],[Al203,Si03
].

KAOLIN.

Les kaolins à l’état brut sont des minéraux friables, souvent très blancs,

qui donnent avec l’eau une pâte courte.

Ils sont en général formés de grains de quartz ou de sable, de petits

fragments de silicates à diverses bases, et d une argile kaolinique qui en

forme la partie essentielle.

Lorsqu’on enlève aux kaolins, par des lavages, les substances éti an-

gères qu’ils contiennent, on obtient une argile complètement infusible au

four à porcelaine, qui présente une composition constante correspondant

à la formule Si0 3 ,Al-0 3
, 21 10.

Les kaolins proviennent delà décomposition des roches feldspathiques

qui se sont transformées en silicates de potasse solubles dans 1 eau, et en

silicate d’alumine basique qui constitue le kaolin. La pegrnatite
,
roche

composée de quartz et de feldspath, est celle qui produit les plus beaux

kaolins.

On a pu observer, dans certaines carrières, des transformations suc-

cessives de feldspath transparent en feldspath opaque, friable, et enfin (ai

kaolin terreux. On a trouvé des cristaux de feldspath complètement chan-

gés en kaolin. (MM. Brongniart et Malaguti.)

Il existe en France, dans les environs de Saint-Yrieix, près de Limoges,

un gîte de kaolin qui alimente un grand nombre de manufactures de

porcelaine. On distingue trois variétés de kaolin dans les carrières de

Saint-Yrieix : le kaolin caillouteux
,
qui renferme des grains de quartz ou

d’argile agglomérée 5
le kaolin sablonneux

,
qui contient un sable quartzxux

très fin; le kaolin argileux
,
qui est doux au toucher et forme avec 1 eau

une pâte assez liante.

Voici le résultat de quatre analyses d argiles obtenues pai le lavage de

différents kaolins :
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j

ARGILE

retirée du kaolin argileux

ARGILE

retirée du kaolin caillouteux

.

I

i

de

TONG-KANG

(Chine).

de

SAINT-YRIEIX

(France).

de

SY - RANG

(Chine).

de

SAINT-YRIEIX

(France).

Eau
Silice

Alumine
Oxyde de fer

Magnésie
Chaux
Potasse

Soude
Perte

•

11,2

50,5

oo,7

1,8

0,8
»

1,9

»

0,1

.

12,62

68,37

36,95
1,26

traces.

»

\
2,4«

0,40

8,2

oo,3

30,3

2,0

0,6
»

1,1
'

2,7
»

7,2

56,9

31,6

0,5 1

»

0,5

;

3,4

— 0,1

1

100,0 100,00 100,0 100,0

(Ebelmen et TU. Salvétat.
)

Ce tableau montre jusqu’à quel point la composition des argiles kaoli-

niques chinoises se rapproche de celle des argiles françaises
;
cependant

les kaolins chinois proviennent de la décomposition de roches graniti-

ques, tandis que le kaolin de Saint-Yrieix doit son origine à la pegmatite.

ARGILES.

On donne le nom 6!argiles à des matières alumineuses qui deviennent

éminemment plastiques lorsqu’elles sont imbibées d’eau
,
mais qui per-

dent cette propriété par la calcination.

Les argiles se trouvent en général à la base des formations sédimen-

taires, entre le grès et les calcaires.

Les argiles étant débarrassées par des lavages des corps étrangers

qu’elles contiennent, peuvent être représentées par un silicate d’alumine

de composition très variable, renfermant 18 à 39 pour 100 d’alumine,

A6 à 67 pour 100 de silice, et 6 à 19 pour 100 d’eau, qu’elles ne perdent

entièrement que par l’action d’une très forte chaleur.

Les argiles sont ordinairement mélangées de matières étrangères, tel-

les que des débris de roches feldspathiques, du quartz, des pyrites, du

carbonate de chaux, des traces de substances organiques, de la silice

libre, etc.

La proportion de potasse contenue dans les argiles peut s’élever jus-

qu’à à pour 100. (M. Mitscherlich.)

On peut diviser les argiles en deux variétés principales : Vargile plas-

tique et Vargile figulinc.
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L’argile plastique se trouve tantôt à la base des terrains tertiaires, tan-

tôt dans la formation néocomienne, tantôt dans les formations carbonifè-

res
;
elle est infusible à la température de 129° (Wedg.). Son extrême

plasticité lui a fait donner le nom qu’elle porte. Elle forme la base des

poteries de grès, des pâtes de faïences fines, des pots de verrerie, des

cazettes à porcelaine, etc

L’argile figuline est moins tenace que l’argile plastique
;
elle prend une

teinte rouge sous l’influence d’une température élevée
;
elle contient au

maximum 5 à 6 pour 100 de chaux; elle se rapproche des marnes par

sa composition. Elle est employée dans la fabrication des faïences com-

munes, des terres cuites, des briques, etc. (Brongniart.)

L’argile paraît d’abord ne pas se mêler avec l’eau
;
mais elle se délaie

ensuite et forme une pâte liante et ductile; cette propriété fait employer

l’argile dans la confection des poteries. Soumise à la calcination, elle

perd son eau, se fendille, éprouve un retrait considérable, et devient

assez dure pour faire feu au briquet.

Si l’argile était entièrement pure, elle serait infusible aux températures

les plus élevées de nos fourneaux-; mais la chaux, la potasse et l’oxyde

de fer qu’elle contient toujours lui donnent de la fusibilité.

Les acides azotique et chlorhydrique dissolvent l’alumine des argiles,

mais ils agissent assez lentement : l’acide sulfurique au contraire attaque

rapidement les argiles.

Certaines argiles, l’argile de Dreux, par exemple, après avoir été légè-

rement chauffées, sont plus facilement attaquées par les acides que lors-

qu’elles sont crues. Mais quand on les calcine plus fortement, elles

deviennent presque inattaquables par les acides. La pâte à porcelaine,

calcinée même très légèrement, devient plus difficilement attaquable par

les acides.

Quand une argile a été soumise à l’action d’un acide qui lui a enlevé

une certaine quantité d’alumine, et qu’on la traite ensuite par une disso-

lution étendue de potasse, on dissout une quantité de silice proportion-

nelle à celle de l’alumine qui a été dissoute. L’argile se comporte donc

ici comme un véritable silicate d’alumine.

Les dissolutions alcalines très étendues sont sans action sur les argiles;

mais les alcalis calcinés avec les argiles donnent naissance à des silicates

et à des aluminates alcalins, solubles dans les acides.

Quelques minéralogistes, et principalement M. Mitscherlich, admettent

que l’argile tire son origine du feldspath, dont la décomposition aurait

été déterminée par l’action des pyrites. Cette décomposition doit avoir été

faite loin des terrains où se rencontrent actuellement les argiles
;
en effet,

les argiles sont en général déposées en amas dans des terrains de sédi-

ment éloignés des terrains qui contiennent les feldspaths et les kaolins.
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MARNES.

Les marnes sont des matières terreuses, essentiellement composées

d’argile, de carbonate de chaux et de sable, dans des proportions très

variables. Elles sont employées dans la fabrication des faïences et des

terres cuites. Elles font effervescence avec les acides, donnent avec l’eau

une pâte courte, et sont plus ou moins fusibles.

On les distingue en marnes argileuses
,
marnes calcaires

,
marnes limo-

neuses. Les premières donnent avec l’eau une pâte assez liante; elles

prennent de la dureté par la cuisson et entrent presque seules dans la

composition de la pâte des poteries Communes. Les marnes calcaires ne

sont point plastiques; elles entrent comme matières dégraissantes dans la

fabrication des faïences. Les marnes limoneuses sont brunes ou noires
;

elles sont légères et poreuses; elles forment avec l’eau une pâte assez

liante, qui manque de ténacité.

Les marnes, ayant la propriété de se déliter à l’air, sont employées en

agriculture pour diviser les terres trop argileuses
;
elles fournissent en

outre à la terre l’élément calcaire utile à la végétation.

OCRES.

On donne le nom d'ocres à des argiles fortement colorées par de l’hy-

drate de peroxyde de fer; l’ocre rouge n’est autre chose que de l’ocre

jaune calcinée : on rencontre cependant quelquefois des ocres rouges

naturelles.

La composition des ocres est très variable : les ocres de Saint- Georges,

de Saint-Amand, contiennent 23 à 26 pour 100 d’oxyde de fer. (M. Ber-

thier.)

La terre d’ombre est un hydrate de peroxyde de fer mélangé à des

proportions variables d’argile et d’hydrate de peroxyde ou de sesqui-

oxyde de manganèse.

Les différentes espèces d’ocres sont employées comme couleurs.

TERRE A FOULON.

On emploie, dans le dégraissage des laines et des draps, une argile qui

porte le nom de terre à foulon ; avant d’être appliquée à cet usage, la terre

à foulon est soumise à un lavage qui la débarrasse des cailloux qu’elle

contient ordinairement.

En mettant de la terre à foulon sur un drap graissé que l’on passe

ensuite au cylindre, l’argile absorbe par capillarité toute la matière

grasse du drap.

Pour compléter ce que nous avons dit précédemment sur les silicates

d’alumine, de magnésie, de chaux, de soude et de potasse, nous donnons
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dans le tableau suivant la composition des principales espèces minérales

qui sont formées par ces différents silicates et qu’on rencontre le plus

fréquemment dans les roches. (Voy. Yénumération des espèces minérales qui

constituent les roches
,

t. I, p. 100 etsuiv.)
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GLUCINIUM.

Équivalent : Gî = 87,12.

Ce métal a été obtenu par M. Wœhler, en décomposant le chlorure de

glucinium par le potassium On le désigne quelquefois sous le nom de

glucium ou de béryllium.

Le glucinium ressemble beaucoup à l'aluminium; il est très difficile-

ment fusible; il ne s’oxyde pas à l’air, et ne décompose pas l’eau à froid,

ni même à 100°. Quand on le chauffe au rouge, il brûle dans l’oxygène

avec un vif éclat, comme l’aluminium. Les acides ou les alcalis le dissol-

vent en dégageant de l’hydrogène.

OXYDE DE GLUCINIUM (GLUCINE ). G1203
.

Gl2 , m,2Zi 36,7/j

O3 300,00 63,26

/l7/|,2/t 100,00

La glucinea été découverte par Vauquelin en 1797.

Propriétés.

La giucine présente beaucoup de ressemblance avec l’alumine
;
elle

est blanche, infusible, insoluble dans l’eau. Sa densité est égale à 2,9.

Elle se dissout dans les alcalis fixes. Cette dissolution étendue d’eau laisse

déposer complètement la giucine quand on la fait bouillir pendant un

certain temps.

La giucine, exposée à l’air, absorbe l’acide carbonique; sous ce rap-

port, elle se distingue de l’alumine.

Elle décompose à chaud les sels ammoniacaux et se substitue à l’am-

moniaque.
État naturel.

Les principaux minéraux qui contiennent de la giucine sont :

Vémeraude, le béryl
,
Yaigue-marine (Gl203,Si0 3),(Al203,Si0 3

) ;
Yeuclase

[(Gl20 3

)

2,Si0 3],[(Al20 3

)

2,Si0 3
], la cymophane ou chrysobéryl

,
qui est com-

posé de 1 équivalent de giucine et de 3 équivalents d’alumine, et qui con-

tient en outre de petites quantités de protoxyde de fer et d’acides silicique

et titanique.

La couleur verte de l’émeraude est due à des traces d’oxyde de chrome.

La cymophane a été reproduite en exposant pendant plusieurs jours

à une température très élevée un mélange d’alumine, de giucine, de car-

bonate de chaux et d’acide borique; il se forme ainsi un borate fusible,
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qui se vaporise lentement à la chaleur blanche et abandonne deux

espèces de cristaux : les uns, sous la forme de fibres soyeuses, sont une

combinaison d’alumine et d’acide borique; les autres sont des cristaux

de cymophane de 5 à 6 millimètres de côté. (Ebelmen.)

Préparation.

On retire en général la glucine de l’émeraude, et particulièrement de

l’émeraude de Limoges, qui doit être considérée comme un silicate dou-

ble de glucine et d’alumine basique (Gl203,Si0 3),(Al20 3,SiQ3
), et contient

en outre de la chaux, du chrome et du fer.

Pour préparer la glucine, on réduit l’émeraude en poudre fine, et on

la calcine avec trois fois son poids de potasse caustique. La masse est

reprise par l’acide chlorhydrique, et la liqueur est évaporée à siccité
;
on

sépare ainsi une grande quantité de silice. En ajoutant ensuite un excès

de carbonate d’ammoniaque dans la liqueur filtrée, on précipite la chaux,

l’alumine et les oxydes de chrome et de fer, tandis que la glucine reste

en dissolution.

La méthode suivante permet d’obtenir de la glucine complètement

exempte d’alumine : les bases terreuses sont d’abord précipitées par l’am-

moniaque; le précipité est traité par une dissolution concentrée de

.potasse qui dissout les terres et laisse le peroxyde de fer. La dissolution

est saturée par l’acide chlorhydrique, puis décomposée par l’ammonia-

que; il se forme un précipité de glucine et d’alumine que l’on traite par

l’acide sulfureux ;
les deux oxydes sedissolvent. En faisant ensuite bouillir

la liqueur, toute l’alumine se précipite, tandis que la glucine reste en

dissolution dans l’excès de carbonate d’ammoniaque
;
une ébullition

suffisante détermine ensuite le dépôt du carbonate de glucine : ce dernier

sel, soumis à la calcination, donne la glucine pure. (AL Berthier.)

CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SELS DE GLUCINE.

Les sels de glucine ont une saveur douce et astringente. Ils sont préci-

pités en blanc par la potasse, la soude et les carbonates alcalins; le pré-

cipité est soluble dans un excès de ces réactifs.

La propriété caractéristique des sels de glucine est de former avec

l’ammoniaque un précipité blanc, gélatineux, soluble dans un excès de

carbonate d’ammoniaque
;
on peut ainsi les distinguer des sels d’alumine

qui donnentavecle carbonate d’ammoniaque un précipité insoluble dans

un excès de réactif.

Le cyanoferrure de potassium ne précipite pas les sels de glucine.
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Les sels de glucine ne forment pas d’alun quand on les traite par le

sulfate de potasse; ils ne deviennent pas bleus comme les sels d’alumine

lorsqu’on les calcine avec de l’azotate de cobalt.

CHLORURE DE GLUCINIUM. G12C13.

Ce chlorure ressemble au chlorure d’aluminium
;
on le prépare de la

même manière. Il est blanc, fusible, volatil, déliquescent
;
sa dissolution

aqueuse se décompose par l’évaporation en acide chlorhydrique et en

glucine. Le chlorure de glucinium cristallise avec 12 équivalents d’eau.

SULFURE DE GLUCINIUM. G12S3.

Le glucinium s’enflamme dans la vapeur de soufre, et produit une

masse grise, agglutinée, dont la composition correspond à la formule

GPS3
. Le sulfure de glucinium hydraté se prépare en versant un sulfhy-

drate de sulfure alcalin dans du chlorure de glucinium; il se dégage de

l’acide sulfhydrique, et l’on voit se précipiter une matière blanche, gélati-

neuse, qui paraît être du sulfure de glucinium hydraté.

SULFATE DE GLUCINE. G1203,(S03
)
3,12H0.

Ce sel cristallise en gros cristaux octaédriques très solubles, qui con-'

tiennent 12 équivalents d’eau.

Il existe plusieurs sulfates basiques de glucine.

CARRONATE DE GLUCINE. G120 3,C02,5H0.

On obtient ce sel basique par précipitation
;

il est soluble dans un excès

de carbonate alcalin.
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Équivalent : Zr = /il 9, 73.

Historique.

Klaproth découvrit en 1789 la zircone (oxyde de zirconium) dans une

pierre précieuse de File de Ceylan, nommée zircon
,
qui est un silicate de

zircone (Zr20 3,Si03
) ;

il trouva plus tard de la zircone dans Yhyacinthe,

minéral transparent et d’un rouge foncé, qui présente la même compo-
sition que leszircons. Le malakon (silicate de zircone hydraté) a été trouvé

à Hitteroë (Suède) et à Chanteloube (Haute-Loire).

Propriétés.

Le zirconium se présente sous la forme d’une poudre noire, qui devient

brillante sous le brunissoir; il ne conduit pas l’électricité, et il entre dif-

ficilement en fusion. Chauffé au contact de l’air, il s’enflamme bien au-

dessous du rouge, et se transforme en oxyde de zirconium (zircone). Le

nitre et le chlorate de potasse ne l’oxydent que lentement, même à la

température rouge. Il est au contraire oxydé rapidement lorsqu’on le

chauffe avec des alcalis libres ou carbonatés, ou même avec du borax.

Les acides chlorhydrique, sulfurique, azotique et l’eau régale n’atta-

quent pas sensiblement le zirconium
;
l’acide fluorhydrique est le seul

acide qui le dissolve rapidement.

Préparation.

On obtient le zirconium en chauffant au rouge dans un creuset de fer

le fluorure double de zirconium et de potassium avec du potassium
;

il se

forme du fluorure de potassium et du zirconium métallique. La masse

est traitée par l’eau
;
mais le zirconium, ayant la propriété de rester en

suspension dans ce liquide, se laisse laver difficilement. On doit ajouter à

l’eau de lavage une certaine quantité de chlorhydrate d’ammoniaque,

qui détermine le dépôt du zirconium; ce métal est ensuite débarrassé du

chlorhydrate d’ammoniaque par des lavages à l’alcool.

OXYDE DE ZIRCONIUM (ZIRCONE). Zl'203
.

839,Z|6 73,67

300,00 26,33

Zr2 ,

O3
,

U39,/i6 100,00
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On ne connaît jusqu'à présent qu’une seule combinaison de zirconium

et d’oxygène, à laquelle on donne le nom de zircone.

Propriétés.

La zircone est blanche, insipide, inodore, insoluble dans l’eau
;
lors-

qu’on la chauffe, elle devient très dure, et peut alors rayer le verre.

La zircone hydratée, obtenue en précipitant une de ses dissolutions par

un alcali, est très soluble dans les acides
;
quand on la calcine au rouge

naissant, elle produit un vif dégagement de lumière et devient insoluble

dans les acides, excepté toutefois dans l’acide sulfurique concentré.

La zircone est légèrement soluble dans le carbonate d’ammoniaque et

dans les bicarbonates alcalins.

Préparation.

La zircone s’extrait ordinairement des hyacinthes qui se trouvent en

abondance dans les sables du ruisseau d’Expailly (Haute-Loire).

On calcine les hyacinthes au creuset d’argent avec trois fois leur poids

de potasse. La masse est reprise par l’acide chlorhydrique, et soumise à

une évaporation à sec pour séparer la silice. Le résidu est traité par l’eau,

qui dissout les chlorures de zirconium et de fer. On précipite le peroxyde

de fer et la zircone par l’ammoniaque, et l’on traite ensuite le mélange des

deux oxydes par l’acide oxalique, qui dissout l’hydrate de sesqui-oxyde

de fer, et laisse la zircone à l’état d’oxalate insoluble. Ce dernier sel sou-

mis à la calcination donne de la zircone pure.

Un autre procédé consiste à évaporer jusqu’à cristallisation la dissolu-

tion des chlorures de zirconium et de fer avec un excès d’acide chlorhv-
1/

drique
;
les cristaux de chlorure de zirconium, qui sont insolubles dans

l’acide chlorhydrique, sont lavés à plusieurs reprises avec cet acide qui

enlève complètement le chlorure de fer. (M. Chevreul.)

On peut obtenir de la zircone complètement exempte de fer au moyen

de la méthode suivante : la dissolution des chlorures de zirconium et de

fer est évaporée à sec pour chasser l’excès d’acide; on redissout le résidu

dans l’eau pure et l’on plonge dans la liqueur une lame de zinc bien déca-

pée : le métal entre en dissolution, de l’hydrogène se dégage, et toute la

zircone se trouve précipitée au bout de très peu de temps sous forme de

gelée, tandis que le fer reste en dissolution à l’état de protochlorure.

Quand on a soin d’opérer à l’abri de l’air, la zircone ainsi précipitée ne

retient pas de traces d’oxyde de fer
;
pour l’obtenir parfaitement pure, il

suffit de la recueillir sur un filtre, de la laver à l’eau distillée, de la dis-

soudre de nouveau dans l’acide chlorhydrique étendu et de la précipiter

par un excès d’ammoniaque. (M. Cloez.)

Au lieu d’attaquer les hyacinthes par la potasse, on peut les mêler avec

du sucre après les avoir réduites en poudre très fine , carboniser ce
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mélange dans un creuset, et le soumettre à l’action d’un courant de

chlore dans un tube de porcelaine chauffé au rouge. Il se produit du

chlorure de silicium qui se dégage en raison de sa grande volatilité, et

du chlorure de zirconium qui se condense dans les parties les moins

chaudes du tube. On dissout ce dernier chlorure dans l’eau, et on le

purifie comme précédemment. (M. Woehler.)

CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SELS DE ZIRCONE.

Les sels de zircone ont une saveur astringente, sans arrière-goût mé-

tallique. Ils présentent avec les réactifs les caractères suivants :

Potasse. — Précipité blanc, insoluble dans un excès de réactif.

Ammoniaque. — Même réaction.

Carbonates et bicarbonates de potasse
,
de soude et d’ammoniaque

.

—
Précipité blanc un peu soluble dans un excès de réactif.

Sulfate de potasse. — Une dissolution concentrée de ce sel produit au

bout de quelque temps un précipité blanc, peu soluble dans l’eau et

dans les acides quand il s’est formé à chaud. Cette propriété permet de

séparer la zircone de plusieurs autres oxydes, et notamment de l’oxyde

de fer.

Cyanoferrure de potassium. — Précipité blanc (dans le sulfate de zircone

et le chlorure de zirconium).

Cyanoferride de potassium. — Pas de précipité.

Sulfhydrate d’ammoniaque . — Précipité blanc d’hydrate de zircone. Ce

précipité ne se forme pas quand la liqueur contient de l’acide tartrique;

on se fonde sur cette propriété pour séparer la zircone du fer dont les

dissolutions sont précipitées par le sulfhydrate d’ammoniaque en pré-

sence de l’acide tartrique.

Acide sul(hydrique . — Pas de précipité.

Les sels de zircone présentent une certaine analogie avec ceux d’alu-

mine; toutefois la zircone diffère de l’alumine en ce qu’après avoir été

précipitée par l’ammoniaque, elle est insoluble dans un excès de potasse,

et soluble dans les bicarbonates alcalins.

L’infusion de noix de galle produit un précipité jaune dans les sels de

zircone.

u. 21



THORIUM OU THORINIUM.

Équivalent : Th — 743,86.

Ce métal a été découvert par Berzelius, dans le minéral appelé thorite
,

qui contient 57 pour 100 de thorine (oxyde de thorium), et en outre de

la silice, de la chaux, de la magnésie, des oxydes de fer, de manganèse,

d’uranium, de plomb, d’étain. Le thorium existe aussi dans lepyrocltlore

et dans la monozite.

On prépare le thorium en décomposant par le potassium le chlorure

de thorium, ou le fluorure double de thorium et de potassium.

Ce métal présente une grande analogie avec l’aluminium; il n’est

oxydé ni par l’eau froide, ni par l’eau chaude; il prend feu dans l’air

au-dessous du rouge, et brûle avec un vif éclat. 11 est attaqué assez len-

tement par les acides, à l’exception de l’acide fluorhydrique qui le dis-

sout avec facilité; les alcalis n’exercent aucune action sur lui.

Le thorium ne s’unit qu’en une seule proportion avec l’oxygène pour

former la thorine.

OXYDE DE THORIUM (THORINE). ThO.

Th. 743,86 88,18

O 100,00 11,82

843,86 100,00

La thorine est blanche, insoble dans l’eau
;
c’est le plus pesant de tous

les oxydes terreux. Sa densité est égale à 9,402 Elle se combine avec

l’eau, et forme un hydrate (ThO, HO), qui est insoluble dans les alcalis,

soluble dans les carbonates alcalins et dans tous les acides
;
toutefois la

thorine calcinée ne se dissout plus dans les acides, excepté dans l’acide

sulfurique.
Préparation.

Pour séparer la thorine des autres bases avec lesquelles elle est mé-

langée, on profite de la propriété que possède le sulfate de thorine d’être

moins soluble à chaud qu’à froid; lorsqu’on fait bouillir une dissolution

contenant du sulfate de thorine, on voit ce sel se précipiter sous la forme

d’une masse blanche, molle et peu compacte. Ce sulfate, fortement cal-

ciné, donne de la thorine pure.
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CARACTÈRES BISTIUCTITS BES SEE S DE THORINE.

Les sels de thorine sont incolores
;
leur saveur est astringente.

Potasse. — Précipité blanc gélatineux, insoluble dans un excès de

réactif, ne se colorant pas à l’air.

Ammoniaque . — Même réaction.

Carbonates dépotasse
,
de soude et d’ammoniaque .

— Précipité blanc, so-

luble dans un excès de réactif, surtout quand la dissolution du carbonate

alcalin est très concentrée.

Phosphate de soude, acide oxalique
,
cyanoferrure de potassium. --Pré-

cipité blanc.

Cyanoferride de potassium. — Pas de précipité.

Sulfate de potasse. — Ce sel précipite la thorine à l’état de sulfate

double de thorine et de potasse, surtout lorsque le sulfate de potasse est

ajouté en excès.

Sulfhydrate d'ammoniaque. — Précipité blanc d’hydrate de thorine.

Acide sulfhydrique. — Pas de précipité.

La thorine se distingue des autres terres par les caractères suivants :

1° Son sulfate est moins soluble à chaud qu’à froid.

2° Elle diffère de l’alumine et de la glucine en ce qu’elle est insoluble

dans la potasse.

3° On la distingue de l’yttria par la propriété qu elle possède de former

un sulfate double, insoluble dans une dissolution saturée de sulfate de

potasse.

h° Elle diffère de la zircone en ce que ses dissolutions sont précipitées

en blanc par le cyanoferrure de potassium
;
tandis que les dissolutions

de zircone ne sont pas précipitées par ce réactif.

5° La thorine se distingue de la magnésie en ce que ses sels, rendus

préalablement acides, sont précipités par l’ammoniaque; la magnésie

n’est pas précipitée, quand on traite par l’ammoniaque un sel de magnésie

avec excès d’acide.
j

Chauffée au chalumeau avec du borax ou du phosphate de soude et

d’ammoniaque, la thorine se dissout en petite quantité, et donne unglo?

bule limpide, qui devient d’un blanc laiteux en se refroidissant.



YTTRIUM — ERBIUM — TERBIUM.

Équivalent : Y = 402,31.

L’yttrium est à peine connu
;
on l’obtient en décomposant le chlorure

d’yttrium par le potassium. 11 ne s’oxyde pas à l’air à la température or-

dinaire
;
mais à une température élevée

,
il brûle avec une vive incandes-

cence dans l’air ou dans l’oxygène.

Il ne se combine avec l’oxygène qu’en une seule proportion, et forme

une base que l’on nomme yttria.

L’yttrium est très peu répandu dans la nature. On le rencontre princi-

palement à l'état de phosphate (thorite), detantalate [yttrotantalite) et de

silicate
(
yadolinite).

OXYDE D'YTTRIUM (YTTRIA). YO.

Y 402,31 80,10

0 100,00 19,90

502,31 100,00

Cette base est incolore, d’un blanc de lait après la calcination
;

elle

se dissout plus lentement dans les acides concentrés que dans les acides

étendus : ses dissolutions ont une saveur qui est d’abord franchement

sucrée, puis astringente.

L’yttria forme avec l’acide sulfurique un sel incolore, qui cristallise en

petits cristaux compactes.

L’azotate d’yttria est blanc et cristallisable.

Le chlorure d’yttrium est déliquescent, et ne paraît pas volatil.

On adonné pendant longtemps le nom à’yttria à un corps dans lequel

M. Mosander a découvert récemment deux bases nouvelles : Yerbine

(oxyde d’erbium) et la terbine (oxyde de terbium).

L’yttria impure, c’est-à-dire le mélange d’yttria pure, d’erbine et de

terbine, se prépare par la méthode que nous allons décrire.

On trouve en Suède, dans une mine de feldspath, un minéral noir, qui

a reçu le nom de yadolinite (silicate d’yttria et de protoxydes de cérium

et de fer)

.

Cette substance est réduite en poudre, et traitée par l’eau régale; la

liqueur, évaporée à sec, abandonne de la silice sous forme gélatineuse.

On reprend par l’eau le résidu de l’évaporation, et l’on verse dans la dis-

solution, goutte à goutte, de l’oxalate d’ammoniaque jusqu’à ce qu’il ne

se forme plus de précipité. La glucine et l’oxyde de fer restent en disso-

lution. Le précipité se compose d’oxalates de cérium, de lanthane, d'yttria,
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contenant des traces d’oxalates de manganèse et de chaux. Ces oxaîates

sont soumis à la calcination et donnent comme résidu un mélange de

différents oxydes qui est repris par l’acide chlorhydrique. On fait dis-

soudre, dans la liqueur acide, du sulfate de potasse jusqu’à saturation :

ce sel détermine la précipitation des sulfates doubles de cérium et de

lanthane
;
on sépare le précipité par filtration, et la liqueur, précipitée

par l’oxalate de potasse, donne de l’oxalate d’yttria qui retient encore des

traces de manganèse et de chaux.

Pour enlever l’oxyde de manganèse et la chaux, on fait dissoudre l’yt-

tria impure dans de l’acide azotique, on évapore la liqueur à sec, et Ton

chauffe légèrement le résidu de manière à transformer 1 azotate de man-
ganèse en sesqui-oxyde insoluble

;
la liqueur filtrée est traitée par l'am-

moniaque, qui précipite l’ÿttria et laisse la chaux en dissolution.

CARACTERES COMMUNS AUX MÉLANGES DE SELS D'YTTRIA,
D ERBINE ET DE TERRINE.

Potasse. — Précipité blanc, insoluble dans un excès de réactif.

Ammoniaque. — Même réaction.

Carbonates et bicarbonates dépotasse
,
de soude et d'ammoniaque. — Préci»

pité blanc, se dissolvant dans un excès de réactif.

Acide oxalique. — Précipité blanc.

Cyanoferrure de potassium. — Précipité blanc.

Cyanoferride depotassium. — Pas de précipité.

Sut/hydrate d'ammoniaque. —- Précipité d’hydrate d’yttria.

Acide sutflHydrique. — Pas de précipité.

Pour séparer l’un de l’autre l’yttrium, l’erbium et le terbium, on peut

employer les méthodes suivantes :

1° On profite de l’inégale affinité des oxydes de ces métaux pour les

différents acides. Si l’on dissout 1 ’ yttria impure dans l’acide azotique, et

que l’on ajoute lentement de l’ammoniaque dans la liqueur en ayant soin

de fractionner les précipités, on obtient des corps qui jouissent de pro-

priétés différentes.

Les oxydes qui se précipitent en premier lieu deviennent d’un jaune

foncé par la calcination, tandis que les derniers restent blancs après avoir

subi l’action de la chaleur. Les premiers précipités contiennent les oxy-

des d’erbium et de terbium
;
les derniers doivent être considérés comme

de l’oxyde d’yttrium presque pur.

2° On peut aussi employer le bi-oxalate de potasse pour séparer ces trois

bases, qui se précipitent successivement et dans le même ordre que pré-

cédemment, à l’état d’oxalates insolubles. (M. Mosander.)
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- 3 ° Lorsqu'on agite un mélange d’oxydes d’yttrium, d’erbium et de

terbium avec de l’acide sulfurique très étendu, l’oxyde d’yttrium entre

d’abord en dissolution, tandis que les oxydes de terbium et d’erbium

restent à l’état insoluble. O11 dissout ces deux derniers oxydes dans l’acide

azotique, et l’on sature la liqueur avec du sulfate de potasse. L’oxyde

d’erbium se précipite à l’état de sel double peu soluble, tandis que l’oxyde

de terbium reste en dissolution dans la liqueur. Il est facile d’isoler

ensuite ces deux oxydes de leurs sels doubles au moyen de la potasse,

qui les précipite à l’état d’hydrate.

; La terbine forme, avec les acides, des sels dont la saveur est sucrée et
»

astringente; le sulfate et l’azotate cristallisent facilement; ces sels pren-

nent souvent
,
par la dessiccation

,
une teinte améthyste : le sulfate de

terbine s!effleurit très facilement.
#

L’erbine, à l’état anhydre, est d’un jaune foncé. Elle se décolore dans

un courant d’hydrogène, et reprend sa coloration jaune quand on la

chauffe au contact de l’air. Elle forme avec l’acide sulfurique un sulfate

cristaîlisable, incolore, qui ne s’eflleurit pas à l’air; ce qui permet de la

distinguer de la terbine, dont le sulfate est efflorescent.



CÉRIUM. — LANTHANE. — DIDYME.

Équivalents : Ce = 590,80. — La = 588,30. — Di - 620,00?

Le cérium fut découvert en 1809 par Berzelius et Iïisinger dans la

cérite (silicate d’oxyde de cérium). Plus tard, on trouva le cérium

dans la gadolinite
,

Yorthïte
,
Yallanite

,
Yyttro-cérite

,
le fluorure de

cérium
,
etc.

En 1839, M. Mosander découvrit dans la cérite deux nouveaux métaux,

qu’il nomma lanthane et didyme. Ces deux métaux accompagnent toujours

le cérium
;
mais on trouve plus de lanthane dans les gadolinites, et plus

de didyme dans les orthites des environs de Stockholm.

Le cérium, le lanthane et le didyme présentent un très grand nombre

de propriétés communes, ce qui rend leur séparation très difficile.

Le cérium, le lanthane et le didyme forment avec l’oxygène des oxy-

des qui sont irréductibles par l’hydrogène et par le potassium. Le car-

bone décompose ces oxydes, mais produit en même temps des carbures

de cérium, de lanthane et de didyme. Pour isoler ces trois métaux, on

décompose leurs chlorures anhydres par le potassium.

Le cérium, le lanthane et le didyme se présentent sous la forme

d’une poudre grise, très réfractaire et fixe, acquérant un certain brillant

par le frottement, et très oxydable. Ils décomposent l’eau à 100°; le

dégagement d’hydrogène ainsi produit est très rapide Aussi lorsqu’on a

chauffé avec du potassium les chlorures de cérium, de lanthane et de

didyme, vaut-il mieux employer l’alcool à 90° centésimaux que l’eau

pour enlever le chlorure de potassium et isoler les métaux à l’état de

pureté.

Les sels de cérium, de lanthane et de didyme présentent avec les réac-

tifs ordinaires des caractères qui permettent de distinguer ces sels des

autres dissolutions salines, mais qui ne suffisent pas pour les différencier

les uns des autres.

Nous allons reproduire ici les caractères qui avaient été assignés au

mélange de ces trois métaux, à l’époque où l’on considérait les dissolu-

tions de cérium comme ne contenant qu’un seul métal.

CARACTÈRES COMMUNS AUX MÉL1MGES DE SELS DE CÉRIUM,
DE LANTHANE ET DE DIDYME.

Ces sels sont sucrés et astringents, sans arrière-goût métallique.

Potasse, soude
,
ammoniaque .

— Précipité blanc, volumineux, insoluble

dans un excès d’alcali.
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Suifhydrate d'ammoniaque . — Précipité blanc sale, insoluble dans un

excès de réactif.

Acide suifhydrique. — Pas de précipité.

Carbonates de soude et dé potasse. — Précipité blanc, volumineux, inso-

luble dans un excès de carbonate alcalin.

Oxalateset acide oxalique. — Précipité blanc, pulvérulent, insoluble

dans l’acide acétique.

Cyanoferrure de potassium. — Précipité blanc, pulvérulent, qui se

forme même dans des dissolutions très étendues.

Cyanoferride de potassium. — Pas de précipité.

Sulfate de potasse. — Précipité blanc, cristallin, à peine soluble dans

l’eau. Dans des liqueurs étendues, ce précipité ne se forme qu’après une

agitation prolongée.

Les sulfates de lanthane, de cérium et de didyme sont plus solubles à

froid qu’à chaud

.

PROTOXYDE DE CÉRIUM. CeO.

Ce 590,80 85, l\%

O 100,00 1Z|,5Z|

690,80 100,00

On prépare le protoxyde de cérium CeO à l’état d’hydrate, en précipi-

tant par l’ammoniaque caustique le protochlorure de cérium. Cet oxyde

est blanc au moment de sa précipitation et devient jaune au contact de

Pair ou par l’action du chlore. Cette propriété permet de distinguer le

protoxyde de cérium de l’oxyde de lanthane, qui reste incolore lorsqu’on

le soumet à l’influence- du chlore.

Le protoxyde de cérium anhydre n’est pas connu à l’état de liberté.

Quand on calcine le carbonate de protoxyde de cérium, il se dégage un

mélange d’acide carbonique et d’oxyde de carbone, et le résidu est du

sesqui-oxyde mêlé de protoxyde.

SESQUI-OXYDE DE CÉRIUM. Ce203
.

Ce2 1181,60 79,75

O3 300,00 20,25

1Z|81 ,60 100,00

On obtient le sesqui-oxyde de cérium anhydre Ge203 sous la forme

d’une poudre d’un rouge brique, en décomposant i’azotate de cérium
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par la chaleur ou en traitant par le chlore l’hydrate de protoxyde de

cérium ;
dans ce dernier cas il n’est pas pur et retient toujours du

protoxyde.

L’acide chlorhydrique concentré ne dissout qu’avec difficulté le sesqui-

oxyde de cérium qui a subi l’action d’une forte chaleur, mais cet oxyde

se dissout rapidement dans l’acide sulfurique concentré et bouillant. La

potasse et la soude caustique sont sans action sur lui.

On obtient l’hydrate de sesqui-oxyde de cérium sous la forme d’un

précipité gélatineux, d’un jaune clair, en décomposant par la potasse un

sel de sesqui-oxyde de cérium.

Le sesqui-oxyde de cérium, soumis à l’influence de l’hydrogène, pro-

duit un oxyde intermédiaire formé de protoxyde et de sesqui-oxyde.

CARBURE DE CÉRIUM.

Les oxydes de cérium, calcinés avec de l’huile, donnent un carbure

métallique qui se présente sous la forme d’une poudre noire très pyro-

phorique. (M. Laugier.)

Le tartrate et l’oxalate de protoxyde de cérium laissent après leur cal-

cination à l’abri de l’air un résidu insoluble dans les acides qui consiste

en carbure de cérium. (M. Mosander.)

PROTOSULFURE DE CÉRIUM. CcS.

Le protosulfure de cérium a été obtenu : 1° en exposant le carbonate

de protoxyde de cérium chauffe au rouge à l’action de la vapeur de sul-

fure de carbone; 2° en chauffant l’oxyde de cérium avec du sulfure de

potassium. Le premier procédé donne un sulfure léger, d’une couleur

rouge de minium
;
le second fournit un sulfure qui ressemble à l’or mus-

sif pulvérisé. (M. Mosander.)

Le sulfure de cérium se dissout dans l’acide chlorhydrique, en déga-

geant de l’acide sulfhydrique.

Le sesquisulfure de cérium correspondant au sesqui-oxyde n’est pas

connu à l’état de liberté, mais il existe en combinaison avec d’autres sul-

fures et forme des sulfosels.

SULFATES DE CÉRIUM.

Le sulfate de protoxyde de cérium cristallise en petits prismes d’un

blanc rose pâle. Il forme avec le sulfate de potasse un sel double presque

insoluble, qui peut même servir à doser le cérium, et qui a pour for-

mule
: (Ce0,S0 3),(K0,S0 3

). Quand on chauffe à l’air libre le sulfate de

protoxyde de cérium, il laisse un résidu pulvérulent d’un rouge brique

foncé qui est un sous-sulfate de sesqui-oxyde de cérium.
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' Le sulfate neutre de sesqui-oxyde de cérium Ce20 3,3S0 3
,
est d’un

jaune-citron. li forme avec le sulfate de potasse un sel double d’une

belle couleur jaune, qui est insoluble dans un excès de sulfate de potasse.

OXYDE ET SELS DE LANTHANE.

La 588,30 85,48

O 100,00 14,52

688,30 100,00

Le lanthane se combine en une seule proportion avec l’oxygène, et

forme ainsi un composé LaO qu’on prépare en calcinant le carbonate de

lanthane. Cet oxyde est pulvérulent, amorphe, d’un blanc légèrement

jaunâtre; il ne change pas de teinte lorsqu’on le calcine à l’air. Les aci-

des concentrés ou étendus dissolvent l’oxyde de lanthane, même lorsqu’il

a été fortement calciné.

Il se dissout lentement dans les sels ammoniacaux en dégageant de

l’ammoniaque. Lorsqu’il est hydraté
,

il absorbe l’acide carbonique de

l’air. Sa réaction est légèrement alcaline
;

il ramène au bleu le papier de

tournesol rougi. Son énergie, comme base, peut être comparée à celle de

la magnésie. Quand on laisse l’oxyde de lanthane en contact avec l’eau,

il s’hydrate peu à peu, surtout à chaud, augmente de volume et devient

d’un blanc de neige. Il forme des sels incolores qui ont une saveur astrin-

gente et faiblement sucrée. Les alcalis séparent de ces sels un hydrate

d’oxyde de lanthane incolore et gélatineux.

Le carbure de lanthane ressemble au carbure de cérium et se prépare

de la même manière.

On obtient le sulfure de lanthane en exposant l’oxyde de lanthane

à une température rouge dans un courant de vapeur de sulfure de

carbone.

Les caractères des sels de lanthane se confondent avec ceux que nous

avons indiqués en traitant du mélange des sels de cérium, de lanthane et

de didyme. L’ammoniaque transforme les sels de lanthane en sous-sels

qui rendent l’eau laiteuse : ces sels basiques, exposés à l’air, absorbent

de l’acide carbonique, forment du carbonate de lanthane insoluble, et la

liqueur redevient claire.

Uazotate de lanthane est déliquescent, soluble dans l’alcool
;

il cristal-

lise en gros prismes incolores, qui perdent facilement par la chaleur leur

eau de cristallisation et se convertissent en une masse transparente et

vitreuse
;
à une température plus élevée, cette masse se transforme en

sous-azotate de lanthane, se gonfle beaucoup, décrépite et finit par laisser

un résidu d’oxyde de lanthane pur.
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Le sulfate de lanthane cristallise en prismes incolores, à six faces,

terminés par des pyramides à six faces, qui ont pour composition :

La0,S0 3,3H0. Ces cristaux sont solubles dans 6 parties d’eau froide et

dans 115 à 120 parties d’eau bouillante Une dissolution de ce sel,

saturée à 10 ou 12°, se prend presque complètement en une masse com-

posée de longues aiguilles incolores, quand on la porte peu à peu à son

point d’ébullition.

Cette propriété permet de séparer le sulfate de lanthane du sulfate de

didyme; la solubilité de ce dernier sel est encore très grande à â0 ou 52°,

tandis qu’à cette température le sulfate de lanthane exige beaucoup d’eau

pour se dissoudre.

On purifie le sulfate de lanthane en le faisant cristalliser à plusieurs

reprises à 50°. Ses cristaux sont alors complètement incolores.

OXYDE ET SELS 1>E DIDYME

Di 620,00? 86,12

O 100,00 13,88

720,00 100,00

Le didyme ne forme qu’un seul oxyde qu’on obtient à l’état d’hydrate

de couleur violette, en précipitant par la potasse caustique le sulfate de

didyme. Cet hydrate se convertit par une calcination prolongée en un

oxyde anhydre d’un gris verdâtre.

L’hydrate d’oxyde de didyme est insoluble dans l’eau et dans le car-

bonate d’ammoniaque. Il se dissout assez facilement dans les acides

étendus.

C’est l’oxyde de didyme qui donne quelquefois aux sels de lanthane et

de cérium une teinte améthyste, et qui communique une couleur brune

aux oxydes de cérium et de lanthane qui sont calcinés au contact de l’air.

L’oxyde de didyme est une base plus faible que l’oxyde de lanthane;

il est sans action sur le tournesol rougi par un acide et ne s’hydrate pas

lorsqu’on le fait bouillir avec de l’eau
;

il se dissout assez facilement dans

les acides et donne des dissolutions qui se distinguent de celles de lan-

thane et de cérium par leur couleur rouge tirant sur le bleu. Ces disso-

lutions produisent avec l’ammoniaque des sels basiques qui ne passent

pas à travers les filtres, comme les sels de lanthane basiques
,

et qui

peuvent être facilement lavés.

Les sels de didyme ne sont pas précipités à froid par le sulfhydrate

d’ammoniaque, tandis que ceux de lanthane forment avec le même réac-

tif un dépôt d’hydrate d’oxyde de lanthane. Ils se distinguent facilement

au chalumeau des sels de lanthane. Quand on les chauffe au feu de
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réduction avec le phosphate de soude et d’ammoniaque, ils donnent un

globule d’une couleur rouge nuancée de violet.

L'azotate de didyme est déliquescent et cristallise difficilement. Sa dis-

solution concentrée est sirupeuse et possède une belle couleur rouge

tirant sur le bleu.

Le sulfate de didyme forme des cristaux rouges à facettes nombreuses,

qui se dissolvent dans 5 parties d’eau froide et dans 10 parties d’eau

bouillante. Ce sel produit avec le sulfate de potasse un précipité cristallin

d’une couleur améthyste
,
insoluble dans une dissolution saturée de

sulfate de potasse,

Séparation des oxydes de cérium , de lanthane et de didyme.

Ces trois oxydes sont précipités de leur dissolution dans l’acide chlor-

hydrique au moyen de la potasse en excès. On fait passer dans la liqueur

un courant de chlore, qui transforme le protoxyde de cérium en per-

oxyde insoluble, et dissout les oxydes de lanthane et de didyme à l’état

de chlorure et d’hypochlorite.

Pour séparer les oxydes de lanthane et de didyme, on précipite ces deux

oxydes de leur dissolution dans l’acide chlorhydrique au moyen de la

potasse; on les dissout dans l’acide sulfurique, et l’on évapore la liqueur

à sec pour chasser l’excès d’acide. Le mélange des deux sulfates est repris

par l’eau à 10°, et la dissolution est chauffée jusqu’à à0°. Le sulfate de

lanthane, étant moins soluble à h 0° qu’à la température ordinaire, se

précipite sous la forme d’une poudre colorée en rouge par la présence

d’une trace de sel de didyme
;
pour le purifier, on le fait dissoudre dans

l’eau froide, et on le précipite de nouveau par l’action de la chaleur jus-

qu’à ce qu’il soit devenu parfaitement blanc.

Le sulfate de didyme, qui est resté dans la liqueur, cristallise par l’éva-

poration en prismes rhomboïdaux, longs et minces.

Le procédé que nous allons indiquer pour le traitement de la cérite

convient surtout à la préparation du carbonate de lanthane pur.

La cérite, finement pulvérisée, est mise en ébullition avec 8 ou 10 fois

son poids d’eau régale; la dissolution est évaporée à siccité. Le résidu,

après avoir été maintenu pendant quelques minutes à 150 ou 200°, est

repris par de l’eau acidulée avec de l’acide chlorhydrique; on peut alors

séparer la silice par filtration. La liqueur est traitée par un excès d’am-

moniaque caustique qui retient en dissolution de la chaux et des traces

d’oxyde de cuivre
;

le précipité, qui est très abondant, présente à peu

près la couleur du sesqui-oxyde de fer. Il contient de l’oxyde de fer, et

des oxydes de cérium, de lanthane et de didyme.

On lave ce précipité, et on le fait bouillir avec un excès d’acide oxa-

lique, qui dissout l'oxyde de fer, et forme avec les trois autres oxydes un
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précipité blanc, grenu, qui peut être facilement lavé. Ce précipité, calciné

au contact de l’air, donne un résidu qu’on dissout dans l’acide azotique

concentré et bouillant. Le mélange des trois azotates est ensuite évaporé

et calciné; il laisse les trois oxydes dans un grand état de division, sous

la forme d’une poudre rougeâtre qu’on fait bouillir à plusieurs reprises

avec une grande quantité d’acide azotique étendu de 50 fois son poids

d’eau. L’oxyde de lanthane seul se dissout, ou n’entraîne avec lui que

des traces des deux autres oxydes. Pour enlever au résidu la petite

quantité d’oxyde de lanthane qu’il retient encore, on le dissout une

seconde fois dans l’acide azotique concentré et bouillant, on évapore

et l’on calcine les azotates ainsi formés
;
on traite ensuite ce nouveau

résidu par l’acide azotique très faible
,
qui dissout alors tout l’oxyde de

lanthane.

Les dissolutions d’azotate de lanthane sont décomposées par un grand

excès de carbonate d’ammoniaque, qui produit un précipité blanc de car-

bonate de lanthane. Ce précipité, d’abord amorphe, se change en peu de

jours en une masse de paillettes blanches, d’un aspect brillant et micacé.

On les lave, et on les sèche à une douce chaleur.

Le résidu, insoluble dans l’acide azotique faible, est traité par l’acide

chlorhydrique bouillant, qui dissout l’oxyde dedidyme, et laisse l’oxvde

de cérium.

Ce dernier oxyde, mis en ébullition avec de l’acide chlorhydrique

mêlé d’alcool
,

se dissout à l’état de protochlorure en dégageant du

chlore.

Les oxydes qui proviennent de la calcination à l’air des oxalates de

cérium, de lanthane et de didyme, traités directement par l’acide azo-

tique faible, s’attaquent mal et cèdent d’ailleurs à cet acide après une

action prolongée de l’oxyde de lanthane mêlé d’oxyde de cérium. C’est

pour cette raison qu’on doit opérer sur le résidu de la calcination des

azotates.

Le carbonate de lanthane peut être considéré comme pur quand il

est blanc
,

cristallin, qu’il ne laisse pas dégager d’oxyde de carbone

par la calcination, et que l’oxyde qu’il donne par la calcination se dis-

sout entièrement dans l’acide azotique étendu de 100 fois son volume

d’eau.

Lorsqu’on opère sur une quantité de cérite un peu considérable, il est

avantageux d’employer le procédé suivant : On mélange la cérite pulvé-

risée avec de l’acide sulfurique, de manière à en former une pâte épaisse

qu’on dessèche dans une capsule de porcelaine
;
une réaction très vive se

produit, l’acide en excès se .vaporise en grande partie; on obtient ainsi

une poudre blanche et sèche qu’on calcine longtemps à une température

un peu inférieure au rouge. La masse, reprise par l’eau froide, donne une

dissolution des trois sulfates de cérium, de lanthane et de didvme, et un
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résidu composé principalement de silice et d’oxyde de fer. La liqueur,

soumise à l’ébullition, laisse précipiter les sulfates qu’on purifie ensuite à

la manière ordinaire. (M. Marignac.)

—

—

A la suite des métaux alcalins et terreux, et avant de commencer

l’histoire des métaux proprement dits, nous croyons devoir placer quel-

ques notions générales sur des industries fort importantes, telles que la

préparation de la poudre à tirer, la fabrication du verre, des poteries,

la préparation des mortiers et des ciments, qui se rattachent à l’histoire

des métaux que nous avons étudiés précédemment.



r

POUDRE A TIRER.

COMPOSITION* B£ LA POUDRE.

La poudre est un mélange intime de nitre, de soufre et de charbon.

On en distingue trois espèces principales : la poudre de guerre
,
la poudre

de chasse et la poudre de mine.

La poudre de chasse fabriquée dans les poudreries de l’État est formée

de :

Nitre 78,0

Charbon 12,0

Soufre 10,0

100,0

La poudre de mine contient :

Nitre 62

Charbon 18

Soufre 20

100

Le dosage des poudres de guerre est à peu près le même dans tous les

pays. On conçoit qu’il n’y ait que de faibles variations dans la composi-

tion d’un produit tel que la poudre de guerre, qui doit remplir certaines

conditions invariables.

Le tableau suivant fait connaître la composition des poudres de guerre

employées dans les différents pays :

•

NITRE. CHARBON. SOUFRE.

France )

Prusse 75,00 12,50 12,50
États-Unis d’Amérique ;

Angleterre 75,00 15,00 10,00
Russie 73,78 13,59 12,63
Autriche 76,00

76, kl

11,50 12,50
Espagne 10,78

1Zi,00

12,75
Suisse (poudre ronde) 76,00 10,00
Hollande 70,00 16,00 1/1,00

Suède. . . 75,00 9,00 16,00
Chine 75,00 1M0 10,60

Propriétés de la poudre.

On sait que la poudre s’enflamme facilement sous l’influence de la cha-
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leur, et qu’elle développe presque instantanément un volume considé-

rable de gaz qui agit alors comme un ressort énergique qui se débande-

rait subitement.

Il est facile de se rendre compte de l’effet dynamique de la poudre et

de la grande quantité de gaz qu’elle produit
;
supposons en effet que l’on

soumette à une température élevée un mélange de salpêtre, de soufre et

de charbon, la formule suivante démontre que dans cette combustion il

se forme du sulfure de potassium et une quantité considérable de gaz :

K0,Az05 + G3
-f- S = KS -f- Az -f 3C02

2 vol. 6 vol.

Il serait possible d’augmenter la quantité de gaz produite en introdui-

sant dans la poudre assez de charbon pour transformer en oxyde de car-

bone tout l’acide carbonique qui doublerait ainsi de volume
;
mais on

diminuerait beaucoup la chaleur produite par la combustion, et nous

verrons plus loin que l’élévation de latempérature, au moment de la dé-

tonation, exerce une grande inffuence sur l’effet dynamique de la poudre.

La formule K0,Az0 5
-f- G

3
-f- S correspond aux nombres suivants :

Nitre. 74,8Zi

Charbon 13,32

Soufre 11,8A

En comparant ces nombres théoriques avec les nombres donnés par

la pratique, on reconnaît qu’ils se confondent presque exactement
;
en

effet, la poudre de guerre a pour composition :

Nitre 75,00

Charbon 12,50

Soufre 12,50

On pourrait donc considérer la poudre à tirer comme un mélange à

proportions définies, dont la combustion doit donner naissance à 1 équi-

valent de sulfure de potassium, à 2 volumes d’azote et 6 volumes d’acide

carbonique. Mais les produits de la combustion de la poudre ne sont pas

aussi simples; il se forme, indépendamment de ces trois corps, de l’oxyde

de carbone, de l’acide sulfhydrique, de l’hydrogène carboné, du sulfure

de carbone, du sulfate et du carbonate de potasse, du cyanure de potas-

sium et de la vapeur d’eau
,
etc.

Les proportions des corps employés dans le dosage de la poudre ne

sont pas les seules conditions qui font varier le volume des gaz déve-

loppés au moment de la combustion
;
l’état physique d’une poudre exerce

aussi une grande influence sur ses effets balistiques : il est donc utile d’é-

tudier avec soin les propriétés physiques de la poudre. On doit à M.Pio-

bert des considérations importantes sur les propriétés et les effets de la

poudre, que nous reproduirons ici en partie.
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Los grains de poudre doivent présenter une dureté assez grande pour
que les frottements et les chocs qu’ils éprouvent pendant les transports et

dans la confection des munitions ne produisent pas une quantité consi-
dérable de poussier qui nuirait à la rapidité de l’inflammation de la

poudre. v

Une bonne poudre doit être assez dure pour ne pas s’égrener entre les

doigts et ne pas les tacher.

Lorsque les grains de poudre n ont point éprouvé de lissage, le plus
léger frottement suffît pour en détacher une quantité considérable de pul-
vérin qui diminue beaucoup l’effet balistique de la poudre.

Le lissage enlève les aspérités des grains et leur donne du lustre et du
poli en durcissant leur surface : toutefois le lissage ne doit pas être trop
prolongé, parce que le grain deviendrait moins facile à enflammer et ne
sciait plus homogène, surtout si le lissage était opéré sur un grain très

humide.

Le grenage fait varier les qualités de la poudre: en comparant de la

poudie grenée et de la poudre en masse, on reconnaît que la poudre gre-
née s enflamme presque instantanément, parce que la flamme pénètre
dans les interstices qui séparent les grains, tandis que la poudre en masse
bi ûle lentement et par couches. Une poudre en masse placée dans une
arme ferait long feu.

La grosseur du grain doit être appropriée à la nature de l’arme
;
dans

les petites armes, on emploie toujours des poudres à grains fins.

La giosseur des grains varie avec les espèces de poudres et leur mode
de fabrication.

Nous indiquerons ici le nombre de grains contenus dans un gramme
de différentes poudres :

Poudre de guerre f
à canon fabri(Iuée l)ar le Procédé

(à mousquet

/ fine. . .
.
|

Poudre de chasse/ superfine,

j

f
s

\ royale .
.

j

des pilons 388

pilons ‘2023

pilons 12880

tonnes 14840

pilons 27234

tonnes 2980 0

meules 4140O

tonnes 58550

meules 48500

Le grain de la poudre de guerre doit être anguleux, dur et sec; son
diamètre varie de 2 mnl

*,5 à l
mm

*,4 pour la poudre à canon, et de l
,mn

-,4 à
pour la poudre à mousquet. Le grain doit résister à une pression

modérée, et ne pas laisser de poussière lorsqu’on le fait glisser sur la
main. La densité apparente de la poudre, prise au gravimetre

,
doit être

au moins 0,800 pour la poudre à canon, et 0,790 pour la poudre a
mousquet. On appelle grcmmMre une mesure d’un décimètre cube, que

n. 09
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l'on remplit au moyen (l’un entonnoir qui s’y adapte, et qui verse la

poudre d’une manière uniforme. Le poids du litre de poudre, non tassée,

que contient cette mesure est la densité gravimétrique .

Le grain de la poudre de chasse fine doit être dur, anguleux, bien

égalisé et lissé : son diamètre est compris entre 1 millimètre et 1/2 mil-

limètre; pour la poudre superfme, entre 1/2 millimètre et 1/U de milli-

mètre
;
pour la poudre royale, entre 0mm -,25 et au-dessous. La densité

gravimétrique doit être de 0 ,
9 0 0 au moins pour les trois espèces de

poudre de chasse.

Le grain de la poudre de mine est semblable au grain de la poudre à

canon
;
on lui donne quelquefois un certain degré de lissage : la plus grande

partie de la poudre de mine qu’on fabrique depuis quelques années est

ronde. On l’essaie au mortier-éprouvette
;
la charge est la même que pour

la poudre de guerre
,
la portée est au moins de 190 mètres

;
la vitesse

initiale serait de 300 mètres seulement, si on la déterminait au pendule.

La densité exerce beaucoup d’influence sur les qualités des poudres.

Les poudres denses s’enflamment moins facilement que les poudres légères

et poreuses
;
mais elles donnent moins de déchet dans le transport.

Les poudres qui émettent leur gaz trop rapidement sont nommées bri-

santes; elles portent une grande partie de leur effet sur les parois de

l’arme, qu’elles peuvent faire éclater sans que leur puissance balistique

s’accroisse dans une proportion considérable. Elles ont sous ce rapport

de l’analogie avec les fulminates de mercure et d'argent, et avec l’or

fulminant.

Les causes qui contribuent à rendre les poudres brisantes sont l’em-

ploi d’un charbon trop inflammable, la légèreté du grain, une compres-

sion trop peu énergique dans la préparation du mélange intime de nitre,

de soufre et de charbon.

Un charbon de bois dur donne des poudres peu inflammables.

Une bonne fabrication doit donc observer un certain rapport entre

l’état du charbon, la densité de la poudre et la grosseur du grain.

Le même mélange de nitre, de soufre et de charbon produit une poudre

de bonne qualité, ou bien une poudre brisante, suivant la grosseur, la

forme, la densité du grain. C’est en faisant varier ces diverses conditions

que l’on obtiendra une poudre d’une qualité voulue.

La meilleure poudre est celle qui s’enflamme complètement avant que

le projectile soit sorti de l’arme, et dont la combustion se fait successive-

ment à mesure que le projectile se déplace
;

il se produit dans ce cas une

force accélératrice dont l’intensité va toujours en augmentant, et qui agit

d’une manière continue pendant un temps appréciable
;

il ne faut pas

que cette force cesse avant que le projectile soit sorti de l’arme.

Une bonne poudre doit brûler rapidement sans laisser de résidu appré-

ciable sur une feuille de papier, qu’elle ne doit pas enflammer.
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La poudre détone lorsqu’elle est enflammée par une étincelle électri-

que, un choc violent, le contact d’un corps en ignition ou par une cha-

leur d’environ 300°: la flamme de l’alcool ou celle de l’hydrogène ne

suffisent pas toujours pour produire l’inflammation de la poudre.

La poudre s’enflamme dans un briquet pneumatique avant que lé

volume de l’air soit réduit au douzième du volume primitif.

On a cru pendant longtemps que le choc du fer contre un corps très

dur pouvait seul enflammer la poudre
;
mais l’expérience a prouvé que

les chocs du cuivre contre le cuivre, du fef contre le marbre, peuvent

également la faire détoner.

Le choc d’une balle de plomb lancée par un fusil enflamme la poudre

placée sur du plomb ou même sur du bois.

Différentes causes peuvent favoriser ou retarder Finflammation de la

poudre : les poudres humides brûlent toujours plus lentement que les

poudres sèches
;
les poudres anguleuses s’enflamment plus rapidement

que les poudres rondes; les poudres non lissées sont plus inflammables

que les poudres lissées.

La poudre ne s’enflamme que lorsqu’on la porte subitement à une tem

pérature élevée
;
si on la soumet à Faction d’une chaleur dont l’intensité

augmente progressivement, le soufre qu’elle contient fond et se sépare

du mélange. On peut même distiller le soufre en chauffant la poudre dans

le vide ou dans un gaz qui n’exerce aucune action sur elle.

Le charbon ayant la propriété d’absorber l’humidité en raison de sa

porosité, la poudre, quelle qu’en soit la qualité, ne peut être conservée

parfaitement sèche, même dans les meilleurs magasins : l'eau, en péné-

trant dans le grain de la poudre, détermine i’eftlorescence du salpêtre à

la surface du grain, détruit l’intimité du mélange et l’agrégation des com-

posants, et par suite fait varier les effets balistiques de la poudre.

Les poudres fabriquées avec du salpêtre pur absorbent l’humidité avec

d’autant plus de rapidité et en quantité d’autant plus grande, qu’elles

contiennent plus de charbon et qu’elles ont formé plus de poussier
;
l’ab-

sorption de l’humidité est plus grande pour les poudres fabriquées avec

du charbon roux que pour celles qui sont faites avec du charbon noir.

Dans les magasins secs, les poudres ordinaires contiennent 0,5 à 0,6

pour 100 d’humidité quand le salpêtre est très pur
;
lorsque la poudre est

exposée pendant plusieurs mois dans des lieux très humides, elle absorbe

une quantité d’humidité beaucoup plus grande.

En général, la poudre à grains très fins absorbe l’humidité plus rapi-

dement que la poudre à gros grains.

Le résidu solide de la combustion de la poudre forme dans l’arme une

crasse qui augmente d’épaisseur à chaque coup. Cet inconvénient est très

grave surtout pour la poudre de chasse et la poudre de mousqueterie, et

ne permet pas de faire un feu vif pendant un certain temps.
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La quantité de crasse que produit une poudre dépend de la pureté de

ses composants et de leurs proportions. Un excès de soufre, une tritura-

tion incomplète, sont des causes d’encrassement; le degré de siccité et la

rapidité de la combustion exercent aussi une grande influence sur l’en-

crassement.

Les poudres à très gros grains ou les poudres employées humides lais-

sent, en brûlant, beaucoup de crasse.

Les produits de la détonation de la poudre sont solides et gazeux.

Les produits solides sont, comme nous l’avons dit précédemment, du

sulfuré de potassium, du sulfate et du carbonate de potasse, du cyanure

de potassium
;
ces différents corps se trouvent en grande partie entraînés

par les produits gazeux et même volatilisés par la haute température qui

résulte de la détonation de la poudre.

On a essayé de déterminer la nature des gaz provenant de la combus-

tion de la poudre, en tassant de la poudre dans une petite cartouche de

cuivre, l’enflammant et la portant aussitôt sous une cloche remplie de

mercure : on obtient ainsi un mélange gazeux formé principalement d’a-

cide carbonique, d’azote et d’oxyde de carbone. Toutefois nous ferons

observer que les gaz qui se produisent ainsi ne peuvent être comparés à

ceux qui prennent naissance dans les armes, parce que les conditions de

combustion ne sont pas les mêmes.

Gay-Lussac a analysé les gaz de la poudre en faisant tomber de la

poudre grain à grain dans un tube incandescent : les gaz ainsi produits

étaient formés de 53 parties d’acide carbonique, 5 d’oxyde de carbone,

et /P2 d’azote.

M. Chevreul, en faisant brûler, sous une cloche pleine de mercure, de

la poudre de guerre pulvérisée et tassée dans un petit tube de cuivre, a

trouvé pour 100 parties de gaz, en volumes :

Acide carbonique /i5,AI

Azote 37,53

Gaz nitreux 8,10

Hydrogène sulfuré 0,59

Hydrogène carboné 3,50

Oxyde de carbone Zj,87

100,00

Les gaz contenaient en outre une certaine quantité de vapeur d’eau.

La quantité de gaz que produit la poudre en brûlant est sujette à des

variations dont la cause n’a pas encore été bien appréciée
;
théoriquement

la quantité de gaz produit par la combustion de la poudre devrait être

de 35 litres environ par 100 grammes de poudre à la température de

zéro et sous la pression de 0,76.

Un litre de poudre pesant 900 grammes a donné U50 litres de gaz, sup-

posés sous la pression de 0 n,-,76 et à la température de zéro. (Gay-Lussac.
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Au moment ou l’explosion a lieu, les gaz se trouvant portés à une tem-

pérature très élevée qui les dilate considérablement, on peut admettre

que 1 volume de poudre donne en brûlant au moins 2000 volumes de gaz.

La température produite au moment de l’explosion est très élevée, elle

doit être évaluée à plus de 1200°. Elle est suffisante pour faire fondre

l’or, les pièces de monnaie, le cuivre rouge; elle ne détermine pas la

fusion du platine.

Pour que cette température atteigne son maximum
,

il faut que la

combustion de la poudre se fasse très rapidement, afin que la chaleur

agisse sur le mélange gazeux, le dilate et augmente ainsi sa force élas-

tique.

Nous allons maintenant indiquer les conditions que doivent présenter

les différentes substances qui entrent dans la composition de la poudre.

NITRE.

Ce corps est toujours livré aux poudreries françaises par les raffineries

de l’État, dans un état de pureté presque absolue
;

il ne doit jamais con-

tenir plus de 3 millièmes de sels étrangers.

En France, on emploie le nitre en petits cristaux; en Angleterre, on

donne la préférence au nitre fondu, qui se laisse pulvériser plus facile-

ment et se conserve mieux.

SOUFRE.

On emploie en France le soufre distillé et recueilli en masses dans des

barils, où on le coule pendant qu’il est liquide. Le soufre fondu est pré-

féré à la fleur de soufre, qui n’est jamais pure et contient une certaine

quantité d’acide sulfurique et d’acide sulfureux. Tout le soufre destiné

à la fabrication des diverses espèces de poudre provient de la raffinerie

de Marseille.

CHARBON.

Le choix et la préparation du charbon sont d’une grande importance

dans la fabrication de la poudre.

Tous les bois ne sont pas également propres à fournir du charbon pour

la poudre.

Le bois de bourdaine est presque exclusivement employé en France

pour la préparation du charbon destiné aux poudres de guerre et de

chasse. Les bois de bourdaine, de peuplier, d’aune, de tremble, de til -

leul et de saule, sont à peu près également propres à la préparation du

charbon qui doit entrer dans la composition de la poudre de mine. Au
besoin, les charbons de ces diverses espèces de bois serviraient pour toutes

les poudres.

On coupe les pousses de bourdaine lorsqu’elles ont cinq ou six ans au

plus
;
on leur enlève l’écorce, qui laisse en brûlant plus de cendre que
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l’aubier, et l’on choisit les brins dont le diamètre varie entre 0 ra*,015 et

0m-,030.

Le charbon est préparé en fosses ou en vases clos.

Dans la carbonisation en fosses, on établit une fosse de 3 mètres de

long et 12 décimètres de profondeur, dont les parois sont de briques
;
on

y introduit des bottes de bois du poids de 15 kilogrammes, soutenues

par une perche longitudinale, en laissant dans la fosse un vide que l’on

remplit avec des branchages. On y met le feu, qui bientôt se répand dans

la masse et détermine l’affaissement du bois. A mesure que le vide se

produit, on le remplit avec de nouvelles bottes de bois, de manière à

combler la fosse.

Quand la combustion ne s’opère plus avec flamme, on considère la

carbonisation comme achevée
;
pour arrêter la combustion, on recouvre

la fosse d’une couverture mouillée ou d’un couvercle de tôle, puis d’une

certaine quantité de terre. La fosse ne peut être vidée que deux ou trois

jours après que le feu est éteint : sans cette précaution, le charbon, encore

chaud, s’enflammerait à l’air.

Ce procédé donne du charbon qui a besoin d’être trié avec le plus

grand soin, pour en séparer les corps étrangers, et les parties mal cuites

que l’on nomme brûlots ou fumerons.

Le rendement en charbon propre à la fabrication de la poudre est de

20 pour 100.

Les parois des fosses, qui sont de briques, se dégradent rapidement.

La direction des poudres a adopté des chaudières de fonte, sur lesquelles

on place un couvercle de tôle pour étouffer le feu. C’est ainsi qu’on pré-

pare maintenant tout fe charbon destiné aux poudres de guerre.

Carbonisation en vases clos.

Cette opération s’exécute en chauffant le bois dans des cylindres de

fonte, semblables à ceux qu’on emploie pour la fabrication du gaz de

l’éclairage.

Les matières volatiles se dégagent par un tube, qui les dirige dans une

cheminée. La distillation se fait à une température qui n’atteint jamais le

rouge. Elle doit être conduite lentement lorsqu’on veut préparer du char-

bon pour la poudre de choix : la distillation du bois, pour la poudre

royale, dure environ douze heures. On obtient ainsi du charbon roux.

C’est un charbon qui contient beaucoup d’hydrogène et d’oxygène, et

qui est plutôt du bois torréfié réduit à l’état de fumeron, que du charbon

pur. Le charbon roux ne contient pas plus de 70 à 72 pour 100 de

carbone.

100 parties de bois sec donnent environ U0 parties de charbon roux.

Le prix de revient de ce dernier charbon est moins élevé que celui du

charbon de fosse ou de chaudière. Si l’on a conservé en France l’ancien
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procédé des fosses, c’est que l’on a remarqué que les premières poudres

de guerre, laites avec du charbon distillé, détérioraient les bouches à feu

plus promptement que les poudres anciennes. A la suite de ces essais, qu J

inspirèrent des craintes pour la conservation du matériel de 1 artillerie,

le conseil supérieur rie cette arme décida qu’on devait abandonner pour

les poudres de guerre tous les nouveaux procédés, qui parai saient don-

ner aux poudres une énergie dépassant la limite de résistance des

canons (1).

On a fabriqué dans ces dernières années du charbon a la vapeur, par

un procédé analogue à celui qu’on emploie pour revivifier le noir animal

dans les raffineries de sucre. On fait arriver un courant de vapeur d’eau

portée à une liante température sur le bois renfermé préalablement dans

un vase muni de tubes d’introduction et de dégagement. Le courant de

vapeur est réglé par le jeu d’un robinet qui permet d’arrêter la carboni-

sation au point où on le désire. Ce procédé est en usage à la poudrerie de

Welteren, en Belgique.

FABRICATION DE 3LA POUDRE

Les poudres de guerre fabriquées par l’État se divisent en deux espè-

ces : l’une, appelée poudre à canon, est destinée à l’artillerie; l’autre,

appelée poudre à mousquet
,
est destinée aux armes de l’infanterie et de la

cavalerie.

Ces deux variétés de poudre de guerre ont la même composition et le

même dosage, et passent par les mêmes manipulations : la grosseur du

grain, qui est moindre pour la poudre à mousquet, en lait toute la dif-

férence.

La fabrication de la poudre se fait par différents procédés que nous

décrirons successivement.

I. PROCÉDÉ DES PILONS.

Le mélange des trois éléments de la poudre s’effectue au moyen des

pilons dans des mortiers de bois. Ce mode de trituration est très ancien.

Quoiqu’il ne donne pas un mélange aussi intime que les nouveaux pro-

cédés qui sont employés pour les poudres de chasse, on y est revenu pour

les poudres de guerre
,

à cause des dégradations que l’on a signalées

(i) A l’époque où ces expériences furent faites, on changea non seulement le

mode de préparation du charbon ,
mais encore les procédés de fabrication de la

poudre : aussi plusieurs officiers d’artillerie pensent-ils que la détérioration des

armes qui a été constatée n’est peut-être pas due à l’état du charbon entrant dans

la confection des poudres, mais plutôt au mode de fabrication des poudres soumises

aux essais.
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dans les canons de bronze chargés avec des poudres faites par les nou-

veaux procédés de trituration.

Les moulins à pilons de la poudrerie d’Angoulême se composent de

deux batteries séparées de six pilons chacune, mises en mouvement par

une même roue hydraulique. Dans d’autres poudreries, chaque moulin

secomposede deux batteries de 8 ou de 10 pilons chacune (pl. XIX, fig. 6).

Les pilons sont formés de pièces de bois de hêtre du poids de 20 kilo-

grammes environ, garnies à leur extrémité d’une boite piriforme, pesant

20 kilogrammes, faite avec un alliage de cuivre et d’étain dans la pro-

portion de 80 de cuivre pour 20 d’étain.

Ces pilons battent 55 coups à la minute, et tombent d’une hauteur de

0"’,60 environ. Les mortiers sont creusés dans une forte pièce de bois de

chêne, que l’on nomme pile à mortiers
;

le fond de chaque mortier, qui

doit offrir une grande résistance, est formé par une bille de bois debout.

Chaque pilon fabrique 10 kilogrammes de poudre par jour : chaque

moulin en produit donc 120 kilogrammes. Les moulins étant au nom-

bre de 7, fournissent 860 kilogrammes de poudre par jour.

La mise en composition commence par le battage du charbon : le

charbon prenant feu quelquefois spontanément, il serait imprudent de

le faire triturer en présence d’un mélange explosible. Le soufre même
n’est introduit dans les mortiers que préalablement pulvérisé et tamisé.

Cette pulvérisation s’opère dans des tonnes de trituration dont il sera

parlé à propos de la poudre de chasse.

Lorsque le charbon a été battu pendant 20 minutes, on introduit dans

chaque mortier, pour l kil
- ,25 de charbon, 7 kil *,50 de salpêtre, et 1 kil

,25 de

soufre. Les trois matières sont triturées ensemble, incorporées et com-

primées par un battage dont la durée est de onze heures. Ce battage est

interrompu d’heure en heure par des rechanges
,
qui sont au nombre de

huit. L’opération du rechange, qui consiste à changer la matière de mor-

tier, empêche que le culot immobile qui se forme toujours au fond du

mortier ne prenne, sous le choc du pilon, un degré d’écliauffement qui

serait dangereux.

Après le huitième rechange, le battage continue deux heures sans

interruption. La matière doit être humide pour prendre corps; les arro-

sages se succèdent à certaines époques du battage : le premier, qui est

fait sur le charbon, est de 0 kil-,75
;
le deuxième, que l’on fait au commen-

cement du battage du mélange, est de 0 kil
-, 50 ;

enfin les deux derniers,

qui sont chacun de 0 kil
*,25, ont lieu après le cinquième et le septième

rechange.

La matière
,
en sortant des pilons, forme une pâte humide que l’on

nomme galette. La galette, avant d’être grenée, est soumise à deux

opérations préliminaires, 1a guillaumage et Yessorage.

La première opération a pour but de réduire la galette en petits mor-
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ceaux qui facilitent son essorage. On la fait passer à travers un crible de

peau appelé guillawne
,
dont les trous ont un diamètre de 8 milli-

mètres environ. L’ouvrier, par un mouvement de va-et-vient imprimé

au crible, donne un mouvement circulaire à un tourteau de bois dur,

de forme lenticulaire
,
placé sur le crible

;
ce tourteau concasse la

galette.

L’essorage consiste à exposer la matière au contact de l’air et dure plus

ou moins longtemps, suivant l’état hygrométrique de l’atmosphère; il a

pour objet de faciliter le grenage, parce que les matières trop humides

obstruent les grenoirs.

Le grenage donne à la poudre un grain uniforme. 11 se fait au moyen

du tourteau de bois dans des cribles de peau, dont les trous ont 2mm-,àü

de diamètre pour la poudre à canon et lmm - ,50 pour la poudre à mousquet.

On élimine le fin grain ou poussier, en le faisant passer à travers des

perces plus petites.

Après ces diverses manipulations, la poudre est soumise à la dessicca-

tion. On la sèche en plein air quand le temps est beau; mais le plus

souvent la dessiccation se fait à la sécherie artificielle. Le séchage à l’air

dure douze heures environ pour la poudre à canon et un peu moins de

douze heures pour la poudre à mousquet. La durée de la dessiccation

varie du reste avec la saison et la température.

Pour le séchage artificiel, on étend la poudre sur des draps fixés au-

dessus de vastes caisses, dans l’intérieur desquelles on lance de l’air

chaud
;
cet air chaud s’échappe à travers la couche de poudre, et se charge

de son humidité. L’épaisseur de la couche de poudre étendue sur les

draps du séchoir n’excède pas 0m -,02.

L’air qui pénètre dans les caisses s’échauffe en passant dans un cylin-

dre de cuivre par une multitude de petits tubes qui le traversent dans

toute sa longueur. Entre ces tubes circule constamment de la vapeur

d’eau
;
de telle sorte que l’air, qui a pénétré froid dans le cylindre, est

porté en sortant à une assez haute température.

La vapeur d’eau s’écoule par un tuyau placé à l’extrémité du cylindre,

et se déverse dans un condenseur, dont les eaux sont ramenées dans la

chaudière qui fournit la vapeur.

Ce mode de séchage est beaucoup plus expéditif que Je premier
;

il

n’exige que six heures pour sécher une couche de 0m-,02 d’épaisseur.

L’humidité, en se dégageant de la poudre, produit une quantité nota-

ble de poussier, qui rendrait la poudre salissante et nuirait à ses effets

balistiques.

Wépoussetage est l’opération par laquelle on sépare le poussier. L'é-

poussetage est la dernière manipulation que subit la poudre; il ne reste

plus alors qu’à l’essayer et ensuite à l’embariller.

Les barils de poudre contiennent les uns 50 kilogrammes, les autres
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100 kilogrammes. Ces barils pleins de poudre sont eux-mêmes renfermés

dans des barils plus grands qu’on appelle chapes.

II. PROCÉDÉ DES TONNES.

Ce procédé est employé pour la fabrication de la poudre de chasse et

pour celle de la poudre de mine.

Les poudres de chasse se divisent en trois espèces : la poudre fine
,
la

poudre superflue et la poudre royale. Ces poudres ont la même composi-

tion et sont formées de :

Salpêtre 78

Charbon 12

Soufre 10

100

Dans quelques poudreries, on se sert encore du procédé des pilons

pour incorporer les éléments de la poudre de chasse.

A Angoulême et au Bouchet, le procédé mis en usage aujourd’hui est

le procédé des tonnes, qui a sur celui des pilons l’avantage d’exiger moins

de temps, moins de surveillance et aussi moins de capital fixe.

On pulvérise les éléments de la poudre de chasse en les faisant tourner

dans des tonnes avec de petites gobilles de bronze.

Le charbon qu’on fait entrer dans la composition de la poudre de

chasse fine est le charbon de bourdaine. Mais ce charbon est de deux

espèces : l’une est du charbon fait en plein air dans des chaudières;

l’autre est obtenue par le procédé de distillation qui a été décrit précé-

demment.

Les tonnes de trituration sont des cylindres mobiles autour d’un axe

horizontal, dont les parois sont formées de morceaux de cuir fixés, soit à

des bandes de bois qui forment saillie à l’intérieur, soit à des feuilles de

tôle déformées de distance en distance de manière à présenter extérieure-

ment leur concavité. Ces saillies intérieures sont destinées à retenir les

gobilles, qui opèrent la trituration d’autant mieux qu’elles retombent de

plus haut.

La trituration simultanée des trois éléments présenterait quelques

dangers
;

aussi commence-t-on par les triturer deux à deux dans les

tonnes. D’une part, on triture le salpêtre avec une faible partie du char-

bon; d’une autre part, le soufre est trituré avec le reste du charbon.

Aucun de ces deux mélanges binaires n’est explosible.

A Angoulême, les tonnes renferment chacune 250 kilogrammes de

gobilles
;
la charge par tonne est de 200 kilogrammes de matière pour le

mélange binaire salpêtre et charbon, et de 170 kilogrammes pour le



PROCEDE DES TONNES. 3â7

deuxième mélange. Les tonnes font 20 tours à la minute. La durée de la

trituration est de dx heures pour le premier mélange, de douze heures

pour le second.

Des tonnes semblables, appelées tonnes mélangeons ,
servent à faire un

mélange ternaire avec ces deux mélanges binaires
;
c’est cette opération

qui présente le plus de danger : la charge par tonne est de 100 kilo-

grammes de gobilles et de 100 kilogrammes du mélange, auquel on

donne le nom de composition
,
parce qu’il renferme les trois éléments

de la poudre. On le triture pendant six heures.

Au sortir des mélangeons
,
la composition est à l’état de poudre impal-

pable. Pour qu’elle puisse être grenée, il faut l’humecter d’abord, et lui

donner ensuite de la consistance par une compression. On mouille la

poudre en l’arrosant de U pour 100 d’eau, et on la marche avec des sabots

afin de bien répartir toute l’humidité dans toute la masse.

Après cette opération, on porte la poudre au laminoir, où elle est

transformée en galette. La poudre, déposée sur une toile sans fin,

passe entre deux cylindres animés d’un mouvement de rotation très

lent; elle est soumise à une pression qui varie de 1000 à 1500 kilo-

grammes.

Cette pression transforme la poudre en une galette susceptible d’être

grenée.

On la guillaume d’abord, puis on la grène à une perce d’un diamètre

delmm ,20. Avant de la tamiser pour lui enlever le fin grain, on la lait

essorer pendant une demi-heure
;
sans cette précaution, elle empâterait

les trous du tamiseur. L’opération du tamisage ne se lait pas à bras comme

pour les poudres de guerre, mais dans des tonnes de soie animées d’un

mouvement de rotation de 20 tours par minute.

Vient ensuite l’opération du lissage
,
qui a pour but de donner à la

poudre de la densité et du lustre. On l’exécute en faisant tourner dans

des tonnes de bois la poudre mêlée de gros grains de poudre de chasse

humectés de 12 pour 100 d’eau. La poudre acquiert d’autant plus de

lustre que le gros grain est plus humide.

Dans cette opération, l’eau dissout un peu de salpêtre qui se dépose

ensuite à la surface du grain et lui donne un éclat micacé. Après le lis-

sage, on enlève les gros grains avec un crible qui ne laisse passer que les

grains du diamètre voulu pour la poudre de chasse.

Enfin la poudre de chasse est, comme la poudre de guerre, séchée

et époussetée. Le séchage à l’air libre ne dure pas plus de deux heures

par un soleil d’été; il se fait rarement à la sécherie artificielle; la

couche de poudre à sécher est moins épaisse que pour la poudre de

guerre.

La poudre de chasse est destinée en grande partie aux contributions

indirectes. On la livre à cette administration dans des caisses qui en con-
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tiennent 25 kilogrammes. Ces caisses sont remplies de cartouches ou

paquets de différentes dimensions; chaque caisse renferme :

30 cartouches de 2 hectogr. = 6 kilogr.

100 — de 1 hectogr. = 10 —
130 — de - hectogr. = 9 —

25 kilogr.

La poudre de chasse destinée à la guerre ou à la marine est expédiée

dans des sacs qui en contiennent 50 kilogrammes; ces sacs sont renfer-

més dans des barils.

Poudre superflue.

La poudre superline se fabrique au moyen des poussiers de la poudre

line qu’on fait rentrer dans la fabrication en les triturant de nouveau

pendant six heures dans les tonnes mélangeoirs. Les opérations sont les

mêmes que pour la poudre fine
;
toutefois leur durée est plus longue, et

le grenage est fait à une perce plus petite.

La poudre superfme est expédiée dans des caisses en cartouches de

5 hectogrammes.
Poudre royale.

La poudre royale diffère des deux précédentes, en ce que le charbon

qui entre dans sa composition est exclusivement du charbon fait parrf/s-

tillation. Ce charbon est beaucoup plus hydrogéné, et par suite beaucoup

plus roux que celui que l’on emploie pour la poudre fine. Les manipula-

tions ne diffèrent des précédentes qu’en ce qu’elles sont plus longues et

plus répétées.

Les mélanges binaires, 1° salpêtre et charbon
,

2° soufre et charbon,

sont triturés deux fois plus longtemps, et le mélange ternaire reste six

heures dans les tonnes mélangeoirs. La composition est ensuite mouillée

et pressée au laminoir. On la grène grossièrement, on l’essore, et on la

fait passer de nouveau pendant douze heures dans les tonnes mélangeoirs
;

on la soumet ensuite à un nouveau mouillage, à un nouveau passage au

laminoir, au grenage à une perce de 0mm *,50, à un nouvel essorage et à un

tamisage dans les tonnes de soie. On la lisse pendant vingt-quatre heures;

enfin elle est séchée, égalisée et époussetée.

Cette poudre a le grain d’une ténuité extrême : sa couleur tire sur le

roux. Comprimée sur un morceau de papier, elle y laisse une trace brune

très différente de celle que produit la poudre de guerre. Sa force est su-

périeure à celle des autres poudres, à cause de la plus grande finesse du

grain, de son homogénéité et de la nature du charbon, qui est plus riche

en hydrogène.

On l’expédie dans des boites de fer-blanc qui en contiennent un demi-

kilogramme.
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Les poudres de chasse sont vendues au prix de fabrication par la di-

rection des poudres aux différents ministères : les poudres de commerce

sont livrées aux contributions indirectes. Cette administration les donne

au commerce à des prix bien supérieurs au prix de fabrication, ce qui

constitue un bénéfice pour l’État.

Les prix pour les poudres de chasse sont :

Poudre fine . . . 9 . . . 8 fr. le kilogr.

Poudre superfine 10 fr. —
Poudre royale 12 fr. —

La poudre de mine est livrée au commerce à prix coûtant par l’État.

Les prix de revient des poudres rapportés à 1 kilogramme sont les

suivants :

Poudre de mine 1 fr. 10 à 1 fr. 20

Poudre de guerre 1 fr. 25 à 1 fr. 35

Poudre de chasse 1 fr. 45 à 1 fr. 55

Poudre royale superfine 1 fr. 90 à 2 fr.

Ces évaluations varient nécessairement avec le prix du salpêtre et celui

de la main-d’œuvre.
Poudre de mine.

Les bois blancs que l’on carbonise pour la poudre de mine sont surtout

le peuplier, l’aune, le tremble. Le charbon s’obtient par la même mé-

thode que le charbon de bourdaine, qui entre dans la composition de la

poudre de guerre.

Le mélange des trois éléments se fait, comme pour la poudre de chasse,

par le procédé des tonnes binaires et des tonnes mélangeoirs.

La durée de chaque trituration est beaucoup moindre
;

elle est de

quatre heures aux tonnes binaires
,

et de deux heures environ aux

tonnes mélangeoirs.

Il faut ensuite convertir en grains la matière pulvérulente qui sort des

mélangeoirs. Dans les fabrications décrites précédemment, ce résultat est

obtenu en faisant passer à travers des cribles la composition préalable-

ment mouillée et comprimée; on produit ainsi des grains anguleux de

diverses grandeurs.

Pour la poudre de mine
,

le procédé de grenage est tout autre et

donne des grains parfaitement ronds. On fait tourner ensemble dans un

tambour de bois des grains de poudre de mine, les uns anguleux, les

autres ronds, avec la composition, qu’on verse peu à peu, en ayant soin

de l’arroser pour qu’elle s’attache aux grains.

Pendant ce mouvement de rotation, les grains anguleux usent leurs

aspérités et deviennent ronds
;

les grains ronds se chargent uniformé-

ment de composition et grossissent
;
enfin des morceaux de composition

humide restent attachés aux parois du tonneau, et donnent par une gra-
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nulation ultérieure à travers des cribles, des grains anguleux qu’on fait

rentrer dans le tambour.

Ainsi, chaque opération produit des grains anguleux, des grains ronds

qui ont la grosseur des grains de mine, et des grains ronds moins gros,

que l’on grossit dans une opération ultérieure.

Pour séparer ce fin grain, que l’on appelle noyau, on verse les grains

que l’on retire de la tonne sur un crible qui ne laisse passer que le fin

grain. On grène ensuite à une perce de à millimètres, qui retient les grains

trop gros.

La poudre ronde est lissée afin qu’elle prenne une densité à peu près

constante. Pour effectuer le lissage, on fait tourner les grains sur eux-

mêmes dans une tonne mobile autour d’un axe horizontal : ils se po-

lissent et se resserrent par leur frottement mutuel. Cette opération dure

de deux à trois heures.

La poudre de mine est ensuite séchée : le séchage, à cause de la gros-

seur du grain, ne peut être fait convenablement qu’à la sécherie artifi-

cielle.

La poudre ronde ainsi obtenue est préférée par les mineurs à la poudre

anguleuse; elle n’est point salissante et ne donne pas de poussier.

Des expériences entreprises dans ces dernières aimées permettent d’es-

pérer que la poudre de mine pourra être remplacée par le pyroxyle

(coton-poudre). En mêlant cette matière fulminante avec les 8/10 de son

poids de nitre, on obtient un mélange dont le tirage, dans la plupart des

roches
,
est environ 8 fois plus considérable que celui de la poudre de

mine. (M. Combes.)

III. PROCÉDÉ DES MEULES.

Ce procédé est surtout employé à la poudrerie du Bouchet pour la fa-

brication de poudres de chasse dont la qualité peut être comparée à

celle des meilleures poudres d'Angleterre. Comme les procédés du Bou-

chet diffèrent, sous plusieurs rapports, de ceux qui sont suivis à Angou-

lême, nous décrirons ici succinctement les méthodes que l’on emploie au

Bouchet pour fabriquer la poudre de chasse.

Le dosage des poudres de chasse du Bouchet diffère un peu de celui

qui est adopté à Angoulême.

Ces poudres contiennent pour lOà parties :

Nitre 80

Soufre 10

Charbon là

10à
Poudre de chasse fine.

La fabrication de la poudre de chasse fine, par le procédé des meules,

se compose des opérations suivantes :



351PROCÉDÉ DES MEULES.

1° On pulvérise le charbon et le soufre dans des tonnes de fer ou de

bois, contenant 120 Kilogrammes de gobilles de bronze d’un diamètre de

6 à 7 millimètres.

Le charbon est introduit le premier par charges de 21 kilogrammes,

et trituré seul pendant huit à douze heures. On y ajoute ensuite 15 kilo-

grammes de soufre qu’on fait tourner avec le charbon pendant quatre

heures.

2° On prend 6 kilogrammes de ce mélange binaire et 20 kilogrammes

de salpêtre, que l’on met avec 60 kilogrammes de gobilles, d’environ

5 millimètres de diamètre dans une tonne de cuir. La trituration du mé-

lange ternaire s’opère dans l’espace de douze heures à la vitesse de 20 à

25 tours par minute.

3° Au sortir de la tonne, ce mélange est arrosé de 1 à 2 pour 100

d’eau, puis porté sous des meules de fonte, garnies d’un anneau de bronze,

du poids de 2500 kilogrammes, que l’on nomme meules légères
,
par op-

position aux meules pesantes
,
qui servent pour la poudre royale. Le bassin

dans lequel tournent les meules est de bois
;
on le charge à la fois de

50 kilogrammes de mélange que l’on triture pendant deux heures. En

ralentissant la marche des memes à la fin de la trituration, on forme des

galettes qui contiennent 2 à 3 pour 100 d’humidité.

à0 On réduit ces galettes en grains au moyen d’une machine qui fait

mouvoir 8 tamis montés sur un même châssis, et qui grène environ

80 kilogrammes de galettes par heure.

5° Le lissage s’opère dans des tonnes de bois, divisées en 3 ou h com-

partiments par des cloisons transversales, et pouvant renfermer chacune

1 00 ou 150 kilogrammes de poudre. Les grains en frottant sur, eux-mêmes

et sur les parois de la tonne, acquièrent, dans l’espace de vingt-quatre

heures, la dureté et le lustre convenables.

6° Le séchage s’opère, soit par l’exposition au soleil, soit dans une sé-

cherie artificielle, établie suivant le système que nous avons déjà décrit

précédemment.

Poudre de chasse superfme.

La matière qui entre dans la composition de la poudre de chasse super-

fine subit d’abord les manipulations précédemment décrites, jusqu’à la

formation des galettes sous les meules. Mais, en sortant de l’atelier des

meules, elle n’est pas immédiatement grenée en superfine. On commence
par la passer au travers d’un grenoir à canon, et l’on recueille ensemble

le grain et le poussier pour leur faire subir une nouvelle trituration de

quatre heures dans les tonnes de cuir.

Au bout de ce temps, on arrose le mélange comme la première fois, et

on le soumet de nouveau pendant deux heures à l’action des meules.

On opère ensuite un second grenage dans un tamis de la série de chasse.
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Les produits fie cette opération
,
grain et poussier, sont alors passés au

laminoir, et forment une galette plus dure et plus homogène que la pré-

cédente.

Enfin, cette galette donne la poudre superflue par un troisième et der-

nier grenage. Le grain de cette poudre est plus fin que celui de la poudre

de chasse ordinaire
;

il a besoin d’être lissé pendant trente-six à quarante-

huit heures.

Poudre royale.

La poudre royale peut s’obtenir au moyen des meules par la même
série des manipulations que la poudre superfme. On choisit le charbon

avec un soin tout particulier parmi les morceaux les plus roux. On pro-

longe la durée de la trituration binaire de seize à vingt heures, celle de

la première trituration ternaire de douze à quinze heures, et celle de la

seconde de quatre à six heures.

La meilleure poudre royale se prépare au moyen des meules pesantes,

comme au Bouchet et à Esquerdes. Chaque moulin est composé de deux

meules de fonte, du poids de 5 à 6,000 kilogrammes chacune. Le bassin

sur lequel elles roulent est également de fonte. On y met les trois corps

composants dans les proportions suivantes :

Nitre . 16 kilogr.

Soufre 2

Charbon 2,80

20,80

On a préalablement pulvérisé le soufre pendant une heure, et le char-

bonpendant une heure et demie, et l’on fait passer ces deux corps à travers

un tamis pour en séparer les corps étrangers qui pourraient s’y trouver

mêlés accidentellement.

On humecte les trois matières réunies, avec 1 kilogramme d’eau
;

et

après les avoir étendues sur la piste, on fait marcher les meules à la vitesse

de 10 tours par minute. L’arrosage doit avoir lieu d’une manière presque

continue pendant toute la durée de la trituration, qui est de trois heures

seulement, et se fait au moyen d’un arrosoir mécanique qui fait jaillir

l’eau en pluie très fine. La proportion d’eau dépensée varie avec l’état de

l’atmosphère, et peut aller jusqu’à 10 kilogrammes.

En ralentissant le mouvement des meules au bout de cinq heures, on

forme des galettes plus épaisses et plus dures que celles du laminoir.

Les galettes sont grenées avec une perce encore plus petite que celle

de la poudre superfme, et le lissage exige une durée de quarante-huit à

soixante heures.
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Poussiers.

Le tamisage et l’époussetage séparent des grains de poudre le fin grain

appelé poussier : celui qui provient du tamisage s’appelle poussier vert
,

parce qu’il est humide
;
celui qui provient de l’époussetage est le pous-

sier sec.

Ces divers poussiers rentrent dans la fabrication. Les poussiers de

guerre sont rebattus aux pilons pendant trois heures. On fait un arrosage

et un rechange : l’arrosage est plus fort pour le poussier sec que pour le

poussier vert.

Les poussiers de chasse sont triturés de nouveau aux mélangeoirs
,
et

passent ensuite par les mêmes manipulations que la composition. La pou-

dre de mine ne donne pas de poussier.

IV. PROCÉDÉ RÉVOLUTIONNAIRE.

Ce procédé, qui a été employé pour suffire aux besoins extraordinaires

des guerres de la Révolution, avait sur les autres l’avantage de fournir en

peu de temps de grandes quantités de poudre.

Dans ce procédé, le nitre était pulvérisé seul dans des tonnes avec

des billes de bronze, le charbon et le soufre étaient pulvérisés ensemble

par le même moyen; le mélange des trois corps s’effectuait dans des

tonnes avec des billes d’étain. Le mélange était ensuite introduit dans des

cases séparées les unes des autres par des toiles mouillées
;
on soumettait

le tout à l’action d’une presse. L’eau pénétrait dans la masse et Vhumec-

tait d’une manière uniforme.

La poudre était ensuite grenée par les procédés ordinaires.

V. PROCÉDÉ DE BERNE (POUDRE RONDE).

Dans ce procédé, les trois matières sont arrosées avec de beau; elles

sont battues dans des mortiers de bois moins grands que ceux qui sont

employés en France, et qui ne contiennent que (5 à 7 kilogrammes de mé-

lange. Les batteries ne sont pas à pilons
;
elles se composent de martinets

semblables à ceux des anciennes papeteries.

En sortant des batteries, la matière est en petits morceaux, de la gros-

seur d’une noix. On achève de la réduire en grains par une méthode qui

présente beaucoup d’analogie avec celle qui sert en France à grener les

poudres fabriquées par le procédé des pilons. Pour donner aux grains la

forme ronde, on introduit la poudre dans des espèces de sacs ou man-
chons de grosse toile de fil et coton, traversés par un axe qui leur donne

un mouvement de rotation sur une table circulaire garnie de linteaux dis-

posés en rayons. Cette opération, qui dure une heure et demie, suffit pour

arrondir le grain et lui donner déjà un commencement de lissage.
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Ce procédé a été mis en pratique en France, mais la quantité de grain

rond que produit la machine suisse est si faible, que si elle peut suffire au

travail très restreint des poudreries de la Suisse, elle devient insuffisante

dans une fabrication beaucoup plus développée. Le procédé qui est em-
ployé en France pour faire de la poudre de mine à grain rond est bien

plus avantageux.

RADOUB DES POUDRES.

Lorsqu’une poudre avariée ne contient pas au delà de 7 pour 100 d’eau,

on se contente en général de la faire sécher : on peut même au besoin s’en

servir dans cet état; mais quand la proportion d’eau s’élève à 8, 10 et là

pour 100, comme cela arrive quelquefois, on doit remettre la poudre en

cours de fabrication. Gomme la poudre mouillée peut avoir perdu une

partie de son salpêtre, il est nécessaire d’en faire l’analyse pour rétablir

le dosage. Si elle a été avariée par l’eau de mer, elle a perdu toutes ses

qualités, et ne peut plus servir qu’à donner du nitre qu’on en retire en la

traitant par l’eau.

ÉPREUVES DE LA PUISSANCE BALISTIQUE ET DES QUALITÉS PHYSIQUES

DES POUDRES.

La poüdre de guerre, avant d’être livrée aux diverses places approvi-

sionnées par la poudrerie, est soumise à des épreuves qui ont pour but de

constater qu’elle remplit les conditions balistiques exigées par les règle-

ments. Une épreuve est faite sur chaque partie de 5000 kilogrammes.

L’appareil destiné à donner une mesure de la force de la poudre est connu

sous le nom de pendule balistique.

Un cône creux de bronze est fixé à un axe horizontal mobile sur des

coussinets : ce cône, appelé récepteur, porte intérieurement une masse de

plomb
;
une balle lancée par un canon de fusil avec une charge déter-

minée vient frapper la masse de plomb, où elle pénètre et s’aplatit en

imprimant au système un mouvement oscillatoire dont l’amplitude est

d’autant plus grande que la poudre est plus forte.

L’angle d’écartement est donné par un limbe gradué
,
et une formule

mathématique fait connaître la vitesse initiale de la balle.

Le fusil chargé à balle est encore aujourd’hui l’instrument d’épreuve

pour les poudres à canon et les poudres à mousquet : toutefois, dans les

poudreries importantes, on établit un canon-pendule destiné à l’épreuve

de la poudre à canon.

On joint à l’épreuve du pendule balistique celle du mortier-éprouvette

(pi. XIX, fig. 8).

L’axe du mortier est incliné à à5° : sa chambre reçoit 92 grammes de

poudre
;
le projectile est un globe de bronze, et la distance à laquelle il
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est lancé sert à apprécier l’énergie de la poudre. La portée minimum au-

dessous de laquelle la poudre n’est pas admissible est de 225 mètres.

Quant à la vitesse initiale au pendule balistique, elle doit être au moins

égale à Zi50 mètres par seconde, la charge du fusil étant de 10 grammes,

et le diamètre de la balle 16mni ,3. Les balles sont tirées avec le canon du

fusil d’infanterie.

Le nombre des coups à tirer pour chaque épreuve de réception est

ainsi fixé : au mortier-éprouvette
,
un coup par 1000 kilogrammes de

poudre à recevoir, et au fusil-pendule dix coups. On prend la moyenne

des résultats. Pour l’exécution des épreuves, on fait ouvrir 1/10 des

barils de 100 kilogrammes, et 1/20 des barils de 50 kilogrammes; sur

chaque baril ouvert, on examine les qualités physiques de la poudre, et

l’on en prend la quantité nécessaire, tant pour cet examen que pour les

coups à tirer. Cette quantité est immédiatement remplacée dans les

barils.

Les poudres de chasse livrées au commerce s’éprouvent une fois tous

les mois. Les instruments d’épreuve sont :

1° Le pendule balistique comme pour les poudres à mousquet
;

2° L’éprouvette à ressort.

La charge au fusil-pendule est de 5 grammes seulement; on calcule la

vitesse au moyen de l’écartement du pendule balistique et du recul im-

primé par la détonation.

Les vitesses initiales de la balle doivent être au minimum :

330 mètres par seconde pour la pondre fine ;

350 — pour la poudre superfine ;

375 — pour la poudre royale.

Nous reproduisons ici textuellement la description de Yéprouvette à

ressort de Régnier, donnée par M. Dumas (pl. XIX, fig. 7).

L’éprouvette a ressort de Régnier se compose de deux branches à res-

sort B et C. La branche C porte en A un petit réservoir pour la poudre, avec

un bassinet pour l’amorce. Elle porte en outre un axe gradué F qui glisse

dans une rainure pratiquée dans la branche R. Elle soutient un fil mé-
tallique GUI qui peut glisser dans un trou pratiqué dans la branche B.

Ce fil métallique est muni d’un petit curseur de peau qui glisse à frotte-

ment. La branche B porte un arc Ü qui se recourbe en un talon E qui

vient s’appliquer sur le réservoir à poudre.

Pour faire l’essai d’une poudre, on remplit le réservoir, qui peut conte-

nir environ 1 gramme de poudre, et l’on amorce le bassinet; on plane le

curseur en 1, on allume la poudre, et à 1 instant de la détonation le canon

et son talon se séparent, entraînant chacun les branches auxquelles ils

sont fixés. Le curseur de peau se trouve donc déplacé d’un petit nombre
de degrés que l’on mesure sur l’arc.
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La poudre de chasse ordinaire marque 12° à l'éprouvette de Régnier;

la poudre de cliasse superline marque 14°.

Il existe plusieurs éprouvettes particulières qui, par le principe de leur

construction, se rapportent en général à l’une des deux suivantes : 1° l’é-

prouvette à ressort, qui vient d’être décrite; 2° l’éprouvette à crémail-

lère, en usage en Autriche. Dans celle-ci, un petit canon vertical reçoit

environ 1 s 1*, 5 de poudre; l’explosion soulève un poids qui fait système

avec une tige taillée en crémaillère sur une longueur de 320 millimètres
;

un cliquet arrête la crémaillère lorsque le poids est arrivé à son point

culminant; la hauteur de ce point est une indication de la force de la

poudre.

Ces deux derniers instruments sont des éprouvettes au volume, tandis

que ceux dont on a parlé précédemment sont des éprouvettes au poids,

c’est-à-dire qu’avec les uns on tire en prenant toujours le même volume

de poudre, et avec les autres en employant toujours le même poids,

quelle que soit la densité de la poudre.

Épreuves semestrielles.

Outre les épreuves précédentes, il se fait deux fois par an, au mois

d’avril et au mois de septembre, d’autres épreuves, sur des échantillons

de poudre pris sur tous les produits de la fabrication du semestre.

Les épreuves sont au nombre de deux : l’épreuve de la dureté et celle

de la densité réelle de la poudre.

La première a pour objet de mesurer la quantité de poussier qui peut

être produite dans les transports. Après avoir, au moyen de cribles de di-

vers calibres, vérifié la grosseur des grains, on renferme la poudre en

double baril
;
puis on fait parcourir au baril un espace de 100 mètres sur

des plans inclinés garnis de tasseaux. On tamise la poudre après ce par-

cours, on la pèse ensuite, et l’on apprécie par la diminution de poids la

quantité de poussier qui s’est produite.

L’épreuve de la densité de la poudre a pour objet de faire connaître le

rapport du poids de la poudre au poids de l’eau distillée, sous le même
volume. Voici les détails de ce procédé :

On remplit d’eau distillée un vase de verre. Soit P le poids de cette

eau à à0
. On remplit ensuite le vase d’eau saturée de salpêtre à la même

température de U°. Soit P le poids de cette eau saturée de salpêtre.

P et P' sont évidemment deux nombres proportionnels aux densités de

l’eau distillée et de l’eau saturée de salpêtre.

On verse dans le vase rempli d’eau saturée un certain poids de pou-

dre, soit^n Cette poudre déplace un volume d’eau saturée dont il est fa-

cile de connaître le poids. Soit p' ce nouveau poids. On conçoit que le

poids d’eau distillée déplacé par le même volume de poudre soit à p' dans

le rapport des densités, c’est-à-dire dans le rapport de P à P'. Donc la
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proportion P' : P ; : // : x donnera le poids d’eau distillée qui occupe

le même volume que le poids de poudre égal kp La densité cherchée sera

donc
x

Cette méthode n'est pas d'une exactitude très rigoureuse, parce que

l’eau saturée pénètre dans les pores de la poudre, et détruit en partie les

grains. Le mercure n’a point cet inconvénient
,
on doit donc l’employer

quand on veut obtenir plus d’exactitude
;
mais pour faire pénétrer ce

métal dans les interstices des grains de poudre, il faut employer une

certaine pression, ou mieux se servir d’une machine pneumatique, ce

qui exige des appareils compliqués, qui ne sont pas d’un usage réglemen-

taire.

On doit cependant à M. Piobert un appareil ingénieux qui permet de

déterminer facilement la densité réelle de la poudre au moyen du mer-

cure
;
nous renvoyons, pour la description de cet appareil, à l’ouvrage

que M. Piobert a publié sur les propriétés et les effets de la poudre.

Épreuves d’iiygrométricité prescrites clans les poudreries.

Depuis 1835, toutes les poudreries sont tenues de soumettre aux épreu-

ves d’hygrométricité les produits de leur fabrication de chaque semestre
;

on procède de la manière suivante :

On prend un échantillon de 100 grammes de chaque espèce de poudre,

et on l’étend sur des plateaux munis d’un rebord, qui ont des dimensions

telles, que l’épaisseur de la couche de poudre ne dépasse pas moyenne-

ment 2 millimètres.

On place les plateaux dans un baquet rempli d’eau jusqu’à 0m ,16 des

bords, et qui présente une surface double de la surface totale des pla-

teaux, Les plateaux sont posés sur des briques empilées, de manière que

le dessous de chaque plateau se trouve à 0 m ,027 au-dessus de la surface

de l’eau.

Un couvercle de planches de chêne recouvre le baquet; il est garni de

peau de mouton dans les endroits qui portent sur les bords du baquet, et

il est chargé de poids pour empêcher que l’air ne pénètre dans l’intérieur.

Le baquet est placé dans une pièce fraîche, dont la porte ferme bien,

afin d’éviter tout mouvement d’air pendant l’exposition des poudres à

l’humidité.

Au bout de vingt-quatre heures, on pèse les échantillons, et l’on prend

note de l’augmentation du poids de chacun d’eux. Cette opération est

répétée après deux
,
quatre, six, huit jours, et même plus, jusqu’à ce que

la poudre soit complètement détériorée
;
on écrit chaque fois, sur le re-

gistre des épreuves, les résultats des pesées et les différentes circonstances

de détérioration des grains qu’oq a pu observer,
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Pour analyser la poudre, on commence par déterminer la quantité

d’eau qu’elle contient, en la desséchant à 100°, dans une étuve ou dans

un tube traversé par un courant d’air, jusqu’à ce qu’elle ne perde plus

de son poids. La différence de poids, avant et après la dessiccation, donne

la quantité d’eau contenue dans la poudre.

La proportion du nitre s’obtient en soumettant la poudre desséchée à

l’action de l’eau qui dissout ce sel et laisse le soufre et le charbon. Les

eaux de lavage sont évaporées à siccité, et le résidu, fondu à une douce

chaleur, donne le poids du nitre.

Il ne reste plus qu’à séparer le soufre du charbon.

On peut introduire le mélange épuisé par l’eau et desséché, dans un

tube de verre sur lequel on a soufflé deux boules assez rapprochées l’une de

l’autre
;
on fait passer dans l’intérieur du tube un courant d’hydrogène

sec. La boule qui contient le mélange est chauffée au moyen d’une lampe

à l’alcool
;
le soufre distille et vient se condenser dans la boule vide

;

quand il ne se volatilise plus de soufre, on laisse refroidir le tube dans

de courant d’hydrogène, on le coupe entre les deux boules et Ton pèse

le charbon qui constitue le résidu. Le poids du soufre s’obtient par diffé-

rence.

La méthode précédente ne comporte pas une très grande exactitude.

I l est plus simple, et aussi plus exact, de traiter la poudre soit immédia-

tement, soit après en avoir séparé le nitre, par des dissolutions bouil-

lantes de monosulfures ou de sulfites alcalins, qui dissolvent le soufre et

laissent le charbon dont on peut facilement déterminer le poids et exa-

miner les propriétés.

r II est important que les sulfures de potassium ou de sodium employés

pour dissoudre le soufre soient exempts de potasse ou de soude libres,

car ces alcalis agiraient sur un acide organique particulier (acide ulmique)

que contient le charbon roux, et en détermineraient la dissolution.

Le sulfure de carbone dissous dans l’éther ou dans l’alcool enlève éga-

lement le soufre contenu dans la poudre et peut être employé pour dé-

terminer le poids du charbon qu’elle renferme.

Le charbon, une fois séparé du nitre et du soufre, séché avec soin et

pesé, doit être soumis à l’analyse dans l’appareil dont on se sert pour dé-

terminer la composition des matières organiques. Cette analyse est sur-

tout importante dans l’examen d’une poudre faite avec des charbons roux,

qui contiennent de l’oxygène et de l’hydrogène dont la présence exerce

une grande influence sur la combustibilité de la poudre.

Le mode de dosage du soufre qui est le plus exact consiste à trans-

former ce corps en sulfate de potasse, au moyen d’un mélange de nitre et
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de carbonate de potasse, et à déterminer ensuite la quantité de sulfate

de potasse produite, en précipitant ce sel par un sel de baryte soluble.

Comme l’action du nitre sur le soufre et le charbon donne lieu à une dé-

flagration assez vive qui pourrait projeter une partie de la poudre et rend re

l’analyse inexacte, on mêle le nitre avec un grand excès de sel marin,

corps inerte dont la présence modère l’action trop vive du nitre sur la

poudre.

L’analyse s’exécute de la manière suivante : On pèse 5 grammes de la

poudre à analyser, 5 grammes de carbonate de potasse pur, 5 grammes

de nitre et 20 grammes de chlorure de sodium. On mélange intimement

ces quatre corps et on les chauffe au rouge dans un creuset. Lorsque la

réaction est terminée, on reprend la masse par l’eau et l’on traite cette

dissolution par l’acide azotique, qui décompose le carbonate de potasse

en excès, ainsi que l’azotite de potasse qui a pris naissance dans la réac-

tion. La liqueur est alors précipitée parle chlorure de baryum
;

il se forme

du sulfate de baryte insoluble, dont le poids fait connaître la quantité de

soufre que contenait la poudre. (Gay^Lussac.)



On donne le nom de verre à une substance fusible à une température1

élevée, cassante, dure, transparente, insoluble dans l’eau, formée par la

combinaison du silicate de potasse ou du silicate de soude avec un ou

plusieurs des silicates suivants : silicate de chaux, de magnésie, de ba-

ryte, d’alumine, de fer.

Le silicate de potasse fondu avec le silicate de plomb donne une espèce

de verre qu’on appelle cristal.

Propriétés générales du verre.

Tous les verres subissent une fusion complète sous l'influence de la

chaleur; la nature et la proportion des bases qu’ils contiennent exercent

une grande influence sur leur fusibilité : on peut dire d’une manière gé-

nérale (jue la potasse, la soude, les oxydes de fer et de plomb augmentent

la fusibilité du verre, tandis que l’alumine et la chaux la diminuent. Les

verres à base de soude sont plus fusibles que les verres à base de potasse.

Le verre est élastique et très sonore.

Les verres qui contiennent plusieurs bases éprouvent
,
lorsqu’on les

chauffe dans certaines circonstances, une altération qui porte le nom de

dévitrification.

La dévitrification des verres a lieu lorsqu’on les fond et qu’on les laisse

refroidir très lentement
,
ou bien quand on les chauffe au point de les

ramollir, qu’on les maintient longtemps à cet état de demi-fusion, et

qu’on les soumet ensuite à un refroidissement gradué.

Le verre dévitrifié est très dur, fibreux, opaque, moins fusible (pie le

verre transparent et meilleur conducteur de l’électricité et de la chaleur.

Cette altération du verre a été observée pour la première fois par

Réaumur, et étudiée ensuite par MM. Dartigues, d’Arcet, Dumas : elle est

due à une cristallisation de silicates à proportions définies, qui sontinfu-

sibles au degré de chaleur qui a suffi pour fondre ou ramollir le verre.

La production de silicates peu fusibles et cristallisables provient de la

volatilisation d’une partie de la hase alcaline qui se trouve dans le verre,

ou d’une simple séparation entre les silicates qui constituent le verre.

Les analyses suivantes démontrent en effet (pie la partie transparente

d’un verre dévitrifié contient moins de silice et plus de soude que la partie

dévitrifiée :

Portion transparente .

Silice G/i,

7

Alumine 3,5

Chaux 12,0

Soude 19,8

Portion dévitrifiée.

Silice 68,2

Alumine Zi,9

Chaux 12,0

Soude l/i,9

(M. Dumas.)



PROPRIÉTÉS GÉNÉRALES DU NEHRU . 3(il

Le verre dévitriiié possède Ja duveté du grès et souvent la blancheur de

la porcelaine; il fait feu au briquet, et supporte beaucoup plus facilement

que le verre les changements de température. Réaumur avait observé

que le verre dévitrifié présente, jusqu’à un certain point, l’aspect et l’in-

fusibilité de la porcelaine
;
aussi le désigne-t-on quelquefois sous le nom

de porcelaine de Réaumur. La dévitrification du verre, et principalement

celle des verres très calcaires, se fait d’une manière commode en les

chauffant fortement dans du sable qui empêche les pièces de se déformer

et qui absorbe la portion d’alcali qui se volatilise.

Les verres les plus propres à la dévitrification sont ceux qui contien-

nent le plus d’alumine
;
viennent ensuite les verres chargés de chaux.

Les verres à base de potasse et d’oxyde de plomb se dévitrifient diffici-

lement.

Les scories des hauts fourneaux peuvent subir aussi la dévitrification.

Le verre, chauffé au point de se ramollir et refroidi brusquement, de-

vient très cassant; lorsqu’il a été soumis à un refroidissement très lent,

il peut au contraire résister sans se casser à des changements de tempéra-

ture assez brusques. Le verre que l’on refroidit subitement éprouve une

espèce de trempe et se trouve dans un état physique particulier. En fai-

sant tomber des gouttes de verre fondu dans de l’eau froide, on les trempe,

et l’on obtient de petites masses ovoïdes terminées en pointe, qui portent

le nom de larmes botaniques. La masse vitreuse est alors dans un équilibre

forcé, qui est maintenu par la solidarité des parties qui forment la sur-

face et qui se détruit lorsqu’on produit une solution de continuité dans

l’enveloppe ou qu’on en retranche une partie : aussi les larmes batavi-

ques se réduisent-elles immédiatement en poussière avec une légère dé-

tonation, quand on en casse la pointe.

Un effet du même genre se produit avec un objet de verre que l’on

appelle fiole philosophique.

La fiole philosophique est une espèce de tube court et épais, fermé par

un bout
;
ce tube s’obtient en refroidissant subitement la masse de verre

que l’ouvrier verrier prend à l’extrémité de sa canne pour juger de l’état

de la matière qui se trouve dans le creuset. Les couches intérieures du

tube ont éprouvé un refroidissement lent et les couches extérieures ont

été soumises à un refroidissement rapide; le verre s’y trouve donc dans

un état d’équilibre forcé, comme dans les larmes botaniques : aussi le

moindre choc appliqué en dedans du tube, une bille, par exemple, qu’on

laisse tomber dans son intérieur, suffit pour déterminer la rupture de la

liole philosophique.

Des phénomènes du même genre se produisent dans le verre épais qu’on

livre au commerce sans qu’il ait été refroidi lentement.

On doit donc, pour éviter les effets de la trempe, soumettre le verre à

un refroidissement très lent, c’est-à-dire à un recuit. Le recuit s’opère soit
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dans un four dont la température s’abaisse peu a peu, soit dans de lon-

gues galeries chauffées sur un seul point et dans lesquelles on fait circuler

lentement les objets de verre placés dans des caisses de tôle portées par

une chaîne sans fin. On enfourne le verre à recuire par une extrémité de

ces galeries, et par l’autre on retire le verre recuit.

Le verre qui n’a pas été recuit se laisse couper très facilement lorsqu'on

lui fait éprouver un changement de température un peu brusque. Les

ouvriers se servent de cette propriété pour détacher de leur canne ou pour

couper les objets de verre qu’ils façonnent. Lorsque le verre a été recuit,

on le coupe avec un diamant à arêtes curvilignes.

Le verre, en passant de l’état liquide à l’état solide, a la propriété de

rester pendant longtemps à Y état pâteux.

L’ouvrier verrier profite de la malléabilité du verre pâteux pour lui

donner toute espèce de forme
;

il réduit même le verre en fils qui ont la

ténuité des fils de soie
,
et qui peuvent entrer dans la confection d’une

étoffe.

La densité du verre varie avec la nature des bases qui entrent dans sa

composition. Les verres alcalins calcaires sont les plus légers, et les verres

plombifères sont les plus lourds :

Densité.

Verre de Bohème 2,396

Crown-glass 2,â87

Glaces de Saint-Gobin 2,â88

Verre à vitres. 2,6â2

Verre à bouteilles 2,732

Cristal 3,255

Flint-glass 3,600

Cette grande densité du flint-glass fait qu’on n’obtient pas sans dif-

ficulté ce verre dans un état homogène; il se forme toujours dans sa

masse des stries pesantes que l’on a beaucoup de peine à répartir unifor-

mément.

Les corps désoxygênants agissent, sous l’influence de la chaleur, sur les

verres qui contiennent des oxydes de fer, de manganèse, de cuivre et sur-

tout de plomb. Dans ce cas, l’oxyde est réduit et le verre prend une teinte

noire due au métal très divisé qui reste dans la masse. Ce phénomène se

manifeste surtout lorsqu’on chauffe du cristal dans un courant d’hydro-

gène ou simplement à la lampe d’émailleur.

Les verres bien fabriqués sont considérés comme insolubles dans l’eau
;

toutefois l’eau agit sur eux à la longue et tend à les décomposer en sili-

cate alcalin soluble et en silicate terreux insoluble.

Les vitres des anciennes maisons présentent extérieurement une surface

dépolie, ce qui est dû à l’action prolongée de l’eau sur le verre.

Certains verres, tels que le crown-glass, le verre à glaces, sont souven
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assez hygrométriques pour se recouvrir d’une couche d’eau, lorsqu’on les

expose à l’air humide.

Les alcalis en excès, chauffés avec du verre, forment des silicates

basiques facilement attaquables par les acides.

Lorsqu’on conserve de l’eau de baryte ou de l’eau de chaux dans des

flacons faits avec des verres contenant de l’oxyde de plomb, le verre est

attaqué; il se forme une combinaison soluble d’oxyde de plomb avec la

baryte ou Sa chaux, dont on constate la présence au moyen de l’acide suif-

hydrique qui forme un précipité noir de sulfure de plomb. (M. Chevreul.)

Les dissolutions des sulfures alcalins, et notamment du sulfhydrate

d’ammoniaque, attaquent, au bout de quelque temps, les verres plom-

beux en formant à leur surface une couche noire de sulfure de plomb.

Les acides peuvent agir à la longue sur tous les verres; ils tendent à

s’emparer des bases et à éliminer la silice. On constate cette action en lais-

sant séjourner de l’acide sulfurique dans une bouteille ; cet acide forme

des sulfates avec les bases du verre et finit quelquefois par percer la

bouteille.

Le verre à bouteilles trop chargé d’alumine est attaqué très facilement

par les acides et souvent même par le bitartrate de potasse contenu dans

les vins.

L’acide fluorhydrique attaque tous les verres et produit avec la silice

qu’ils renferment du fluorure de silicium gazeux.

Composition «les principales espèces de verres.

Le verre prend des noms différents suivant la nature des bases qui

entrent dans sa composition.

Les verres peuvent être divisés en :

Verre soluble. — Silicate de potasse ou de soude.

Verre de Bohême . — Croum-glass. — Silicate de potasse et de chaux.

Verre à vitres. — Silicate de soude et de chaux.

Verre ci bouteilles. — Silicate de soude, de chaux, d’alumine et de fer.

Cristal ordinaire. — Silicate de potasse et de plomb.

Flint-glass. — Silicate de potasse et de plomb, plus riche en oxyde de

plomb que le cristal.

Strass. — Silicate de potasse et de plomb, encore plus riche en oxyde

de plomb que le flint-glass.

Email. — Silicate, stannate ou antimoniate de potasse ou de soude et

de plomb.

Nous donnons, dans le tableau suivant, la composition des principaux

verres :
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Silice 69,88 71,6 69,65 75,9 53,55 62,8 56,0 42,5 38,2 31,6
Chaux » 10.0 13,31 3,8 29,22 12,5 2,6 0,5 » »

Potasse 30,12 11,0 » » 5,48 22,1 8,9 11,7 7,8 8,3

Soude » » 15,22 17,5 » » » » » ))

Magnésie » 2,3 ï) » » » » » )> »

Alumine » 2,2 1.82 2,8 6,01 2,6 » 1,8 1,0 »

Oxvde de fer » 3,9 » » 5,74 » » » » »

Oxyde de manganèse. . » 0,2 » » » » » » » »

Oxyde de plomb .... » » » » » » 32,5 43,5 53,0 50,3
Acide stannicjue .... » » » » » » » » » 9,8

L’addition d’une petite quantité d’acide borique augmente beaucoup

la fusibilité des verres. MM. Maëz et Clémandot ont profité de cette pro-

priété pour préparer différents borosilicates
,
entre autres le borosilicate

de zinc, qui présentent des qualités importantes pour l’art de la vitrifi-

cation.

Analyse du verre.

Nous supposerons d’abord que le verre à analyser 11e contient que de

la silice, de l’alumine, de la chaux, de l’oxyde de fer, de la potasse et de

la soude.

O 11 pèse 5 grammes de verre réduit préalablement en poudre fine, ou

les fond au creuset de platine avec 25 grammes de carbonate de soude; le

produit de cette calcination est traité par l’acide chlorhydrique, qui dis-

sout tous les oxydes et même la silice.

La liqueur est évaporée à siccité, et le résidu est chauffé à 200 ou 300";

la silice, qui était d’abord en dissolution dans l’acide chlorhydrique,

devient insoluble; on reprend le résidu par de l’eau légèrement acidu-

lée, qui dissout les oxydes et laisse la silice pure, qui est lavée avec

soin, puis desséchée et pesée.

La liqueur d’où l’on a séparé la silice est traitée par un excès d’am-

moniaque
;

il se forme un précipité d’oxyde de fer et d’alumine
;
la chaux

reste en dissolution à l’état de chlorure de calcium; on la précipite par

l’oxalate d’ammoniaque, qui produit de l’oxalate de chaux insoluble; ce

sel
,
calciné avec de l’acide sulfurique, donne du sulfate de chaux, dont

le poids fait connaître la quantité de chaux qui se trouvait dans le verre.

Pour déterminer la proportion d’oxyde de fer et d’alumine, on fait

bouillir le précipité formé par l’ammoniaque, avec un excès de potasse,

qui dissout l’alumine et laisse le peroxyde de fer que l’on pèse après

l’avoir calciné. L’aluminate dépotasse, qui reste en dissolution dans la
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potasse
,
est décomposé par l’acide chlorhydrique

;
la liqueur est traitée

par le carbonate d’ammoniaque qui précipite l 'alumine à l’état de pureté.

On a dosé de cette manière la silice, l’alumine, l’oxyde de fer et la

chaux. 11 reste à trouver la proportion de potasse et de soucie.

On réduit en poudre 5 grammes de verre, et on les traite dans une

capsule de platine par de l’acide fluorhydrique, qui forme avec la silice

du florure de silicium gazeux, et rend le verre attaquable par les acides.

La masse est évaporée à siccité avec de l’acide sulfurique. On reprend le

résidu par l’acide sulfurique étendu qui dissout la potasse, la soude,

l’alumine, l’oxyde de fer et des traces de chaux. On précipite ces trois

dernières bases par le carbonate d’ammoniaque
;
la liqueur est évaporée

à sec
;
le résidu calciné légèrement et pesé donne le poids du mélange des

deux sulfates de potasse et de soude. Ces deux sels sont repris par l’eau

et transformés en chlorures au moyen de chlorure de baryum
;
leur dis-

solution concentrée est alors traitée par le chlorure de platine en présence

de l’alcool, qui précipite seulement la potasse à l’état de chlorure double

de potassium et de platine; ce composé correspond à une quantité de po-

tasse qu’il est facile de calculer. Connaissant le poids de la potasse, on

en déduit par différence celui de la soude.

Lorsque le verre à analyser contient de l’oxyde de plomb, on le traite

comme précédemment par le carbonate de soude
;

le résidu est repris

par l’acide azotique
;
la liqueur est évaporée à sec, afin de rendre la silice

insoluble; on traite le résidu par l’eau, et l’on fait passer dans la liqueur

filtrée un courant d’acide sulfhydrique qui précipite le plomb à l’état de

sulfure que l’on transforme en sulfate de plomb par l’acide azotique. Le

poids de ce sel fait connaître la proportion d’oxyde de plomb que contient

le verre.

Si le verre renferme de la magnésie, on l’attaque, comme d’ordinaire,

par le carbonate de soude; la masse est reprise par l’acide chlorhydri-

que; on en sépare la silice par la méthode indiquée ci-dessus. On préci-

pite, en présence d’un excès de sel ammoniac, l’oxyde de fer et l’alumine

par l’ammoniaque. La liqueur est traitée par de l’oxalate d’ammoniaque

qui ne précipite que la chaux en présence du sel ammoniac; la liqueur

filtrée, soumise à l’évaporation avec un excès de carbonate de potasse,

laisse déposer du carbonate de magnésie insoluble qui donne par la cal-

cination de la magnésie pure dont on détermine le poids.

La magnésie peut encore être dosée en attaquant le verre par le carbo*

nate de baryte; la silice, la baryte, la chaux, l’alumine et l’oxyde de fer

sont séparés par les méthodes ordinaires; la magnésie, la soude et la po-

tasse restent dans la liqueur à l’état de sulfates.

On traite la dissolution de ces trois sels par un léger excès d’acétate de

baryte
;

il se forme par double échange du sulfate de baryte insoluble et

des acétates de magnésie, de potasse et de sourie, qui sont solubles. La
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dissolution de ces derniers sels est évaporée à sec, et le résidu est calciné

au rouge dans un creuset de platine; on obtient un résidu formé de car-

bonates alcalins, de magnésie, et de carbonate de baryte. Ce résidu est

traité par l’eau
;
les carbonates alcalins seuls se dissolvent

;
on Jes évapore

avec un excès d’acide sulfurique, et l’on calcine au rouge vif: les sulfates

acides se changent en sulfates neutres que l’on analyse par les procédés

ordinaires.

Le résidu laissé par l’eau après la calcination des acétates, et qui se

compose de magnésie et de carbonate de baryte, est repris par l’acide

sulfurique faible, qui ne dissout que la magnésie. On évapore cette dis-

solution à siccité, et l’on calcine au rouge sombre le sulfate de magnésie,

pour le débarrasser de l’acide sulfurique en excès. Le poids de ce sel

neutre indique la quantité de magnésie contenue dans le verre.

Les méthodes que nous venons de décrire pour analyser les verres

s’appliquent à l’analyse de la porcelaine et de la plupart des substances

siliceuses.

Fabrication du verre.

Les matières qui entrent dans la fabrication du verre sont ordinairement

la silice, le carbonate de soude ou le carbonate de potasse, le sulfate de

soude, le carbonate de chaux et le minium. On a proposé aussi l’emploi

du sulfate de baryte, des laves volcaniques et du feldspath.

La silice décompose, sous l’influence de la chaleur, les carbonates alca-

lins et calcaires, et forme avec leurs bases des silicates doubles fusibles.

Le carbonate de soude peut être remplacé dans la fabrication du verre

par le sulfate de soude, qui est d’un prix moins élevé. Le sulfate de

soude ne pouvant être décomposé par la silice qu’à une température qui

déterminerait promptement l’altération du creuset, on mélange le sul-

fate de soude avec une certaine quantité de charbon qui s’empare d’une

partie de l’oxygène de l’acide sulfurique, et facilite la formation du silicate

de soude. On emploie en général 1 partie de charbon pour 13 parties de

sulfate de soude. Il faut reconnaître du reste que si la fabrication du verre

avec le sulfate de soude est économique, elle donne des produits moins

beaux que ceux qui sont obtenus avec le carbonate de soude.

Les matières à vitrifier sont presque toujours frittées préalablement

dans des fours et soumises ensuite à une température d’un rouge vif, dans

des creusets de terre réfractaire.

Pour chasser autant que possible les bulles qui se produisent constam-

ment dans la fabrication du verre, on maintient pendant longtemps le

verre fondu à une température très élevée avant de l’employer; on faci-

lite aussi le dégagement des bulles de gaz, en introduisant dans le verre

de l’acide arsénieux, qui agit comme corps oxydant, et de plus entraîne
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en se volatilisant les bulles qui pourraient rester en suspens-ion dans la

masse vitreuse.

Indépendamment des bulles, le verre peut contenir des nœuds blancs
,

des filandres, des stries
, des cordes. Les nœuds blancs sont des pelotes

de sable non fondu
;

les stries, les cordes, les filandres proviennent

d’un défaut d’homogénéité dans la masse vitreuse, et sont dues à une

fusion froide ou à un mélange imparfait des matières avant leur en-

fournement.

Certains corps étrangers, contenus dans les sels alcalins employés à la

fabrication du verre, peuvent nuire à sa transparence. Tels sont les sul-

fates qui restent dans la masse vitreuse par suite d’une fusion froide, et

forment ce que l’on appelle le fiel de verre ou sel de verre .

Les chlorures, étant volatils, ne donnent pas d’opacité au verre.

Lorsque le sable employé dans la fabrication du verre est fortement

ferrugineux, l’oxyde de fer se réduit sous l’influence du charbon que

l’on ajoute pour décomposer le sulfate de soude, et forme un silicate de

protoxyde de fer qui donne au verre une teinte verte très foncée. On blan-

chit ce verre en transformant le protoxyde de fer en sesqui-oxyde, qui

forme un silicate à peine coloré. On emploie dans ce but le peroxyde de

manganèse, qui porte à cause de cet usage le nom de savon des verriers.

Le peroxyde de manganèse ne doit pas être employé en excès
;

il don-

nerait au verre une teinte violette.

En résumé, pour éviter les défauts ordinaires du verre, il faut puri-

fier avec soin les matières premières que l’on emploie dans la fabrication,

. et surtout produire dans les fours une température aussi élevée que pos-

sible. C’est là le seul moyen d’obtenir en verrerie de bons produits.

Nous examinerons maintenant les principales espèces de verres.

VERRE RE BOHÊME.

Ce verre, remarquable par sa légèreté et sa blancheur, est un silicate

double de potasse et de chaux ou d’alumine.

Les matières premières sont mêlées dans les proportions suivantes :

Quartz étonné et pulvérisé 100

Potasse de première qualité calcinée 50 à 60

Chaux calcinée 15 à 20

Acide arsénieux f à \

Nitre 1

La silice employée en Bohême pour la fabrication des verres fins est du

quartz hyalin, provenant en général de cailloux roulés dans les torrents.

On étonne le quartz en le chaufiànt dans des fours et lejetant ensuite dans

une grande cuve pleine d’eau.
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Le verre de Bohème se fabrique à pots ouverts; la fonte s’en fait tou-

jours au bois, qui est abondant dans ce pays. On évite ainsi la coloration

que produirait la fumée de charbon de terre.

Dans le verre de Bohême, Foxygène de l’acide est à l’oxygène des bases

comme 6 ; 1. Ce verre peut être représenté par la formule suivante :

[CaO
,
(SiO 3

)

2
] ,
[KO, (SiO 3

)

2
]

.

Le verre de Bohême est très difficilement fusible; il doit surtout cette

propriété à la forte proportion de silice qu’il contient. On fabrique avec

ce verre des tubes préférables à tous les autres pour les analyses organi-

ques, à cause de leur peu de fusibilité. Le verre ordinaire peut être fondu

dans le verre de Bohême sans que ce dernier se déforme.

CROWN-GLASS.

Ce verre est, comme le verre de Bohême, un silicate de potasse et de

chaux. Il sert principalement pour la confection des instruments d’opti-

que
;
on en fait usage, conjointement avec le flint-glass, pour obtenir des

obj ectifs achromatiques

.

Le crown-glass doit être d’une limpidité parfaite, exempt de stries ou

de bulles, et assez incolore pour ne pas manifester de coloration sensible

même dans une masse très épaisse.

La préparation du crown-glass présente de grandes difficultés
;

il est

rare de trouver des blocs de verre d’un volume considérable qui n’aient

pas de différences de densité d’un point à un autre de la masse.

On prépare le crown-glass propre à la fabrication des lentilles, en bras-

sant le Verre fondu jusqu’à ce qu’il soit entièrement solidifié avec un agi-

tateur de fer recouvert d’un cylindre d’argile réfractaire pure. On laisse

refroidir lentement la masse dans le creuset et ensuite on la scie pour

choisir les parties qui contiennent le verre le plus homogène. Ce mode

ingénieux de brassage du verre, au moyen d’un agitateur qui ne colore

pas la masse, a été employé pour la première fois par M. Guinand. Il a

été perfectionné récemment par MM. Guinand fils et Bontemps.

Dans le crown-glass, l’oxygène des bases est le quart de l’oxygène de

l’acide. Ce verre peut être représenté par la formule (KO) 3
,
(CaO) 3

,
(SiO 3

)

8
.

(M. Dumas.)

Plusieurs fabricants remplacent dans le crown-glass une partie de la

silice par de l’acide borique; on obtient ainsi des verres moins hygro-

métriques.

VERRE A VITRES.

Ce verre, tel qu’on le fabrique en France, est toujours un silicate dou-

ble de soude et de chaux. La soude qui entre dans le verre à vitres pro-

vient d’un mélange de sulfate de soude et de charbon. Dans ce verre, le
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rapport de l’oxygène de l’acide à l’oxygène des bases est celui de 4 à 1.

On emploie dans cette fabrication les doses suivantes :

Sable 100 parties.

Sulfate de soude sec 44

Charbon en poudre 8,5

Chaux éteinte. 6

Rognures de vitres 20 à 100

Nous décrirons le procédé que l’on suit dans les verreries françaises

pour fabriquer les vitres.

Lorsque le verre est affiné et écrémé, le souffleur plonge à plusieurs

reprises une canne de fer creuse dans le verre fondu, et en retire une

masse de verre d’une certaine grosseur. Il forme un sphéroïde en souf-

flant dans la canne, et lui imprime en même temps un mouvement de

battant de cloche. Le globe s’allonge considérablement par son propre

poids et par le soufflage.

Le souffleur porte alors dans le four l’extrémité du globe de verre

allongé, en fermant avec le doigt l’autre bout de la canne. La partie

chauffée se ramollit
;

l’air contenu dans le globe de verre se dilate

et le crève. L’ouvrier tourne alors vivement la pièce pour agrandir l’ou-

verture, la détache en jetant une goutte d’eau froide sur la partie qui

lient à la canne, et procède ensuite à Yétendoge.

11 trace avec de l’eau une ligne droite dans le sens de la longueur du

cylindre, et passe un morceau de fer rouge sur la ligne humide: le cylin-

dre se fend dans toute sa longueur. On le porte dans le four à étendre
;

quand il est suffisamment chaud, il plie sur lui-même, et forme bientôt

une plaque de verre, que l’on étend au moyen d’un rabot de bois mouillé;

la plaque de verre est portée ensuite dans le four à recuire.

VIREE A GXiACHS.

Ce verre est, comme le précédent, un silicate à base de soude et de

chaux, et n’en diffère que par les proportions.

L’oxygène de l’acide est à l’oxygène des bases dans le rapport de 6 à 1

.

Comme il existe, relativement à la soude, deux fois moins de chaux dans

le verre à glaces que dans le verre à vitres, le verre à glaces est plus fusi-

ble et moins dur que le verre à vitres.

Le verre à glaces doit être d’une grande transparence, et ne présenter

ni bulles, ni nœuds, ni stries.

On le prépare en faisant fondre les matières suivantes :

Sable très blanc 800

Carbonate de soude sec 100

Chaux éleinte à l’air 48

Calcin (rognures de glaces) 800

il. 24
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On apporte un grand soin dans le choix et la purification des matières

qui doivent entrer dans la préparation du verre à glaces. Ce verre pré-

sente néanmoins une teinte verte qui caractérise tous les verres à base de

soude.

On emploie dans la fabrication des glaces deux sortes de creusets, que

l’on appelle les pots et les cuvettes (pl. XXIV, fig. 5).

On introduit dans les premiers les matières à fondre, qui y séjournent

pendant seize heures
;
on les verse ensuite dans les cuvettes, où elles s'af-

finent pendant seize heures. Au bout de trente-deux heures, le verre est

propre à être coulé.

Depuis quelques années, la fonte et l’affinage du verre à glaces, dans

les fours chauffés à la houille, s’exécutent, sans trejetage
,
dans les mêmes

pots ou cuvettes; cette opération dure en général vingt-quatre heures.

Chaque four contient douze pots ou cuvettes pouvant fournir douze glaces

dont la superficie varie d’ordinaire de 3 à 6 mètres carrés.

Le verre à glaces se coule sur des tables de fonte, préalablement chauf-

fées
;
on l’étend sur ces tables au moyen d’un cylindre ou rouleau.

La glace est introduite dans le four de recuisson
,
puis divisée au moyen

d’un diamant en plusieurs fragments
;
on laisse de côté les parties défec-

tueuses et l’on procède ensuite au polissage.

La glace, réduite aux dimensions voulues, est fixée avec du plâtre sur

une table de pierre. On la frotte avec une glace plus petite en interposant

entre les deux glaces d’abord du sable quartzeux à gros grain, et ensuite

du sable plus fin, et de l’émeri délayé dans une grande quantité d’eau.

Cette opération a reçu le nom de douci.

La dernière opération, que l’on nomme 1e poli

,

s’exécute en frottant

la glace avec un lourd polissoir garni de feutre; on interpose entre la

glace et le polissoir du colcothar (oxyde de fer) à divers degrés de finesse.

VERRE A BOUTEILLES.

Le verre à bouteilles contient peu de potasse et de soude, une grande

quantité de chaux, d’alumine, d’oxyde de fer, et un peu d’oxyde de man-

ganèse.

On emploie dans cette fabrication des sables jaunes, des cendres neu-

ves, de la soude de varech, des cendres lessivées qu’on appelle charrées ,

des résidus de lessivage de soude du commerce, de l’argile commune.

La fusion se fait à la houille et à creusets ouverts (pl. XXIV, fig. 6). .

La couleur du verre à bouteilles ne nuit pas à son débit
;
le point essen-

tiel dans cette fabrication est de produire économiquement des verres

d’une grande ténacité. La coloration verdâtre foncée du verre à bou-

teilles est due au protoxyde de fer ou à l’oxyde de fer magnétique. Le

verre à bouteilles que l’on fabrique sur les bords du Rhin est coloré en

jaune par un mélange de peroxyde de manganèse et d’oxyde de fer.
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On a l’habitude d’introduire dans la composition du verre à bouteilles

une grande quantité de calcin (débris de bouteilles); mais il paraît

démontré aujourd’hui que le calcin rend le verre plus sec et plus cassant.

Les bonnes verreries ne font entrer que des matières neuves dans la

fabrication du verre à bouteilles.

Voici les proportions d’un mélange employé pour la fabrication du
verre à bouteilles :

Sable jaune 100

Soude de varech 30 à 40

Chaînées 1 60 à 170

Cendres neuves 30 à 40

Argile jaune 80 à 100

Calcin 100

Dans le verre à bouteilles, l’oxygène de la silice est le double de celui

des bases
;
l’oxygène de l’alumine et de l’oxyde de fer est la moitié de

l’oxygène de la chaux et de la potasse.

Voici les résultats de l’analyse de deux verres à bouteilles, le premier
de bonne qualité, et le second, qui renferme un excès de chaux, facile-

ment attaquable par les acides les plus faibles :

Silice 59,00 49,00

Chaux 19,90 24,75

Potasse 1,70 2,00

Soude 10,00 7,25

Alumine 1,20 ..... 4,10

Magnésie 0,50 2,00

Oxyde de fer 7,00 10,10

Oxyde de manganèse . . traces traces

(
M. Waringtoin.)

Pour faire une bouteille, le souffleur cueille, au moyen de sa canne,
une certaine quantité de verre fondu

;
il souffle en tournant le verre dans

un moule qui présente intérieurement la forme de la bouteille, relève

ensuite la bouteille, enfonce le cul, la détache et place le cordon avec
une traînée de verre. La bouteille est portée ensuite dans le four à re-

cuire.

VERRE A PIVETTE.

Le verre à pivette est employé pour la confection des fioles à médecine
et des objets communs.

Ce verre est moins fusible que le verre ordinaire.

On fait entrer dans sa préparation des sables ferrugineux. C’est la pré-

sence du fer qui donne a ce verre la teinte verte qu ’011 lui connaît. Sa
composition est très variable et se rapproche de celle du verre à bou-
teilles. L’oxygène de la silice et l’oxygène des bases s’y trouvent dans les

rapports suivants : 6 : 1 —.5 : 1 — 7:2 — 3:1.
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CRISTAL.

On donne le nom de cristal à un verre à base de potasse et d’oxyde de

plomb. Le prix élevé des matières qui entrent dans la composition du

cristal, et les soins de toute espèce qu’exige sa fabrication, font que le

cristal doit être considéré comme un produit de luxe.

Les matières qui servent à préparer le cristal doivent être d’une

grande pureté
;

il faut que la silice soit autant que possible exempte de

fer et de matières organiques : les sables d’Étampes, d’Aumont, de Fon-

tainebleau, sont ceux que l’on emploie de préférence dans les cristalle-

ries; on recherche principalement le sable le plus fin. La finesse du grain

est une condition essentielle pour obtenir un bon mélange du sable avec

les fondants.

Pour reconnaître la pureté du sable que l'on doit employer dans la

fabrication du cristal, le mieux est de le calciner au contact de l’air aune

haute température
;
pendant cette calcination, le fer contenu dans le

sable passe à l’état de peroxyde, et produit une coloration rougeâtre : le

sable le plus pur est celui qui se colore le moins
;

il est, du reste, presque

impossible de trouver des sables qui ne contiennent pas de traces de fer.

Le carbonate de potasse demande une purification préalable, qui con-

siste à faire dissoudre ce sel dans l'eau et à le débarrasser, par cristallisa-

tion, des sulfates et des chlorures qu’il peut contenir. Le carbonate de po-

tasse, étant plus soluble que les sels précédents, reste dans les eaux mères
;

on l’en retire en évaporant la liqueur à sec.

On ne doit employer dans la fabrication du cristal que des vases et des

instruments de fer
;
les objets de cuivre seraient attaqués par la potasse

et coloreraient le cristal en vert.

On a cherché en vain jusqu’à présent à faire du cristal incolore en rem-

plaçant le carbonate de potasse par le carbonate de soude; ce dernier sel

donne toujours à la masse une teinte verdâtre.

La litliarge du commerce ne peut être employée dans la confection du

cristal, parce qu’elle contient des oxydes de cuivre et de fer, qui colore-

raient la masse vitreuse. On la remplace par le minium, qui est plus pur.

On croit généralement que le minium est employé dans les cristalleries

parce que l’excès d’oxygène contenu dans cet oxyde sert à brûler les ma-
tières organiques qui se trouvent dans le carbonate de potasse

;
mais on

peut expliquer autrement le rôle que joue le minium dans la fabrication

du cristal, et la préférence qu’on lui donne sur la litliarge.

Il résulte d’expériences récentes que le cristal contient toujours du car-

bonate de potasse (Clémandot etFremy). Le plomb, qui se trouve souvent

à l’état de liberté dans les litharges
,
peut décomposer, sous l’influence

de la chaleur, le carbonate de potasse contenu dans le cristal et pro-
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duire des bulles d’oxyde de carbone qui, en se renouvelant sans cesse

dans la masse vitreuse, rendent l’affinage du cristal très difficile.

Nous pensons donc que si l’on emploie le minium dans la fabrication

du cristal de préférence à la litharge, c’est : 1° parce que le minium est

plus pur que la litharge; 2° parce qu’il ne contient jamais de plomb mé-

tallique qui peut agir sur le carbonate de potasse contenu dans le cristal

et s’opposer à l’affinage.

Le plomb qui sert à faire le minium doit être aussi pur que possible;

car tous les autres métaux, et principalement le cuivre, coloreraient

le cristal.

On peut fabriquer le cristal dans des pots ouverts, mais il faut alors se

servir de bois comme combustible
;
le chauffage au charbon de terre né-

cessite l’emploi de pots couverts.

Nous donnons dans l’atlas (pl. XXIV, fig. 2 et 3) le dessin d’un four à

cristal à pots couverts.

Le dosage des matières qui servent à faire le cristal varie avec la nature

du combustible que l’on emploie et la température que donne le four.

Plus cette température est élevée, moins on a de fondant à ajouter; il

en résulte d’ailleurs de l’économie dans l’opération, et une amélioration

dans le produit
,
car les fondants sont les corps véritablement dispendieux

dans cette fabrication
;

et, toutes choses égales d'ailleurs, le cristal qui

contient le plus de silice est le plus blanc et surtout le plus éclatant. Une

construction de four bien entendue, des combustibles de bonne qualité,

sont les éléments essentiels d’une bonne fabrication. On ne doit pas cher-

cher, dans la préparation du cristal, à obtenir une fusion trop rapide : si,

par exemple, la masse était complètement fondue au bout de quinze h

dix-huit heures, il serait convenable de la maintenir encore cinq ou six

heures en fusion, afin de laisser le cristal s’affiner et se débarrasser des

bulles de gaz qui se trouvent retenues dans la masse.

Voici les dosages (pii sont le plus généralement employés pour faire le

cristal :

Fours à la houille el a pots couverts.

Sable pur 300

Minium 200

Carbonate de potasse purifié. 90 à,95

Fours chauffés au bois.

Sable pur 300

Minium. . 200

Carbonate de potasse

purifie 100

Groisil 300

Oxyde de manganèse . 0,Z|5
j

au

Acide arsénieux. . . . 0,60 j besoin.

Le cristal étant une fois fondu et affiné ,
on Yécréme pour enlever les

substances étrangères qui remontent toujours à la partie supérieure de la

masse fondue, et l’on cueiflç, au pioven de la canne, la quantité de cris-
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tal nécessaire pour faire une pièce : en soufflant dans la canne et s’aidant

de quelques outils très simples, l’ouvrier donne à la pièce toutes les

farmes imaginables.

Le cristal peut aussi être coulé dans des moules de fonte ou de cuivre.

Depuis quelques années, on suit en France une méthode employée de-

puis longtemps en Bohême, qui consiste à mouler le cristal dans des

moules de bois : ce procédé a 1 avantage de laisser au cristal son poli et

sa pureté, ce qu’on n’obtient jamais avec un moule de métal. Pour éviter

la carbonisation des moules de bois, l’ouvrier a soin de les tremper

dans l’eau de temps en temps et de tourner continuellement la pièce afin

que le contact du cristal rouge et du bois ne se prolonge pas trop long-

temps. En prenant ces précautions, on peut mouler jusqu’à 200 pièces

dans le même moule sans qu’elles présentent de changements dansleurs

dimensions.

On taille le cristal en l’ébauchant d’abord à l’aide d’une meule de fer,

avec interposition de sable; on l’adoucit avec une meule de grès, et on

le polit, au moyen d’une meule de bois, avec de la pierre ponce. Le der-

nier poli se donne avec une meule de liège et de la potée d’étain.
<

vhrb.es colorés.

Les corps que l’on emploie pour colorer le verre ou le cristal sont en

général des oxydes métalliques que l’on purifie pour cet usage aussi com-

plètement que possible.

Les verres colorés étant destinés le plus souvent à être doublés , c’est-

à-dire à être superposés les uns aux autres, doivent se dilater également

sous l’influence de la chaleur
;
on ne peut arriver à ce résultat que par

tâtonnement. Les oxydes que l'on emploie pour colorer les verres doivent

toujours être essayés, soit avec un verre ordinaire, soit avec un verre

plombeux.

Les principales couleurs sont produites par les corps suivants :

Bleu saphir. — Oxyde de cobalt.

Bleu eéleste. — Deutoxvde de cuivre.

Bouge pourpre. — Protoxyde de cuivre.

Vert. — Oxyde de chrome.

Jaune-serin. — Oxyde d’uranium.

Violet. — Peroxyde de manganèse.

Rouge ou rose. — Or.

Jaune. — Chlorure d’argent.

Nous examinerons successivement les principaux verres colorés.

Le verre coloré en bleu saphir ne présente aucune difficulté dans sa

préparation; l’oxyde de cobalt n’a pas même besoin d’être d’une pureté

parfaite. Quand le verre est fondu, on y ajoute une quantité d’oxyde de

cobalt qui varie avec l’intensité du bleu que l’on veut produire. En gé-
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néral, une petite quantité d’oxyde suffit pour donner un verre très forte-

ment coloré.

Le verre coloré en bleu céleste peut être produit, comme nous l’avons

dit, avec le deutoxyde de cuivre
;
mais la teinte bleue ne s’obtient avec

l’oxyde de cuivre que dans le cas où le verre est alcalin. Le deutoxyde

de cuivre donne une teinte d’un vert-émeraude lorsqu’il est mélangé à de

l’oxyde d’uranium, qui, colorant les verres en jaune, produit une teinte

verte avec la couleur bleue due au deutoxyde de cuivre.

Le verre pourpre s’obtient avec le protoxyde de cuivre. La préparation

de ce verre présente souvent de grandes difficultés. Pour produire une

belle teinte pourpre avec le protoxyde de cuivre, on doit éviter l’influence

de tous les corps qui pourraient céder de l’oxygène et faire passer le pro-

toxyde de cuivre à l’état de deutoxyde
;
aussi emploie-t on avec avantage

dans cette préparation les matières organiques, les sels de protoxyde de

fer, de protoxyde d’étain
*
etc.

On prépare plusieurs espèces de verres colorés en vert. Le vert d
J

herbe

s’obtient avec du sesqui-oxyde de chrome, ou avec un mélange de verre

d’antimoine et d’oxyde de cobalt. La vert-boutcille se prépare avec l’oxyde

de fer des battitures. Le nouveau vert-émeraude s’obtient avec un mélange

d’oxydes de nickel et d’uranium.

Les verres d'un jaune-serin s’obtiennent au moyen de l’oxyde d’ura-

nium. Ces verres présentent un double reflet et sont dichroïdes; il faut

éviter l’emploi du cristal dans leur préparation
;

les verres à base de

cbaux sont ceux qui donnent les meilleurs résultats. (M. Péligot.)

Les verres violets se préparent toujours avec le peroxyde de manganèse,

dont le pouvoir colorant est très considérable; les plus belles teintes

s’obtiennent en introduisant dans les verres une certaine quantité d’azo

tate de potasse avec l’oxyde de manganèse.

Les verres roses ou pourpres s’obtiennent avec l’or dissous dans l’eau

régale, ou au moyen du pourpre de Cassius. La préparation de ce verre

est difficile et exige un véritable tour de main dont chaque fabricant fait

un secret : le verre coloré par l’or est d’abord incolore au moment du

mélange du verre fondu avec le sel d’or, et ne prend sa belle teinte pour-

pre qu’en le soumettant h une espèce de recuit; on pense généralement

que c’est de l’or très divisé qui colore le verre en rose.

Le verre rose que l’on appelle rubis de Bohême se prépare en fondant

ensemble :

Quartz étonné et pulvérisé . 100

Minium 150

Potasse fine frittée 30

Borax fondu 20

Sulfure d’antimoine 5

Peroxyde de manganèse 5

Or détonant broyé avec de l’essence de térébenthine . . 5
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Le verre jaune ambré se produit avec le chlorure d’argent
;
cette colo-

ration se fait rarement pour les verres de masse. Les verres ambrés sont

ordinairement colorés à leur surface : on les destine en général à la

gravure.

On obtient encore des verres jaunes : 1° avec du poussier de charbon;

2° avec un mélange de minium et de verre d’antimoine; 3° avec un

mélange de peroxyde de manganèse et d’un grand excès de peroxyde

de fer.

On donne le nom de verres doublés à des pièces formées de deux verres

qui sont superposés l’un à l’autre; c’est ordinairement du cristal incolore

que l’on recouvre d’un cristal coloré. Pour obtenir les effets de doublé,

l’ouvrier plonge sa canne d’abord dans un creuset qui contient du cris-

tal incolore et ensuite dans du cristal coloré
;
au moyen de l’insufflation

ou des procédés ordinaires de moulage, il obtient des pièces qui sont for-

mées de deux couches différentes de cristal
;
en enlevant ensuite à cer-

tains endroits, à l’aide de la taille, le verre coloré, on peut produire des

dessins très variés de verre coloré sur un fond incolore.

Le verre triplé est formé de trois couches différentes de verre
;
la cou-

che intermédiaire est une couche d’émail ou de verre opaque. Ce verre

s’obtient par la même méthode que le verre doublé, en trempant succes-

sivement la canne dans trois creusets contenant des espèces différentes

de verres.

ÉMAtZi.

L’émail est un verre incolore, tenant en suspension dans sa masse un

corps opaque. Les substances qui peuvent être employées pour produire

l’émail sont l’acide stannique, l’acide arsénieux, rantimoniate d’anti-

moine, le phosphate de chaux, le sulfate de potasse : l’émail est formé en

général par un verre très fusible, afin que la température que l’on emploie

pour le fondre ne soit pas assez élevée pour volatiliser le corps qui doit

opacifier le verre. Le mélange des matières doit être aussi parfait que

possible. Pour opacifier avec l’acide stannique on produit cet acide en

même temps que l’on oxyde le plomb qui doit entrer dans la composition

du verre, en chauffant à l’air un mélange de 15 parties d’étain et de

100 parties de plomb. Il se forme ainsi un stannate de plomb, qui est

débarrassé par des lavages de toutes les parties métalliques qu’il peut

retenir et que l’on appelle calcine.

Cette calcine est ensuite frittée avec du sable et du carbonate de potasse,

dans les proportions suivantes : 100 parties de sable, 200 parties de cal-

cine et 80 parties de carbonate de potasse. Cette fritte sert de base à tous

les émaux.

On prépare en Silésie et en Bohême un verre opalin, nommé verre

d’albatre
,
en introduisant dans du verre fondu une certaine quantité de
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verre froid que l’on a préalablement étonné
;
on travaille ensuite le verre

à une température aussi basse que possible.

VERRES DE VEMISE. — VERRES FIIÎGEANÉS.

Le verre de Venise contient, dans son épaisseur, des dessins variés,

formés par des fils d’émail opaque différemment colorés, d’une finesse et

d’une ténuité extrêmes. Nous ferons connaître ici le principe de cette

ingénieuse fabrication

.

Pour préparer le verre de Venise, on commence par étirer des fils

d’émail de 1 ou 2 millimètres de diamètre, et d’une longueur de 8 à 10 cen-

timètres. Ces fils sont placés dans des moules cannelés; on introduit dans

ces moules du cristal chaud, qui empâte et colle tous les fils d’émail qui

conservent leur parallélisme et la position qu’on leur a donnée dans les

moules. On introduit cette paraison dans du cristal : les fils d’émail se

trouvent ainsi compris entre deux épaisseurs de cristal
;
la masse vitreuse

est ensuite étirée, et on la tourne en même temps entre les doigts, de

manière à former des spirales. La variété des dessins que présentent les

baguettes dépend de la disposition des moules dans lesquels les fils

d’émail ont d’abord été placés. Lorsqu’on a obtenu ainsi une série de

baguettes qui ont de 15 à 20 mètres de longueur, on les coupe en mor-

ceaux de 30 à 35 centimètres, que l’on place les uns à côté des autres

dans un moule qui a été porté à une température assez élevée pour déter-

miner leur accolement. On obtient ainsi une masse vitreuse, qui se tra-

vaille par les procédés ordinaires.

raXLXiEFIORI.

Le verre que l’on nomme millefiori est tout à fait semblable, quant à

sa préparation, au verre de Venise
;

il se compose de petites fleurs ou

d 'étoiles formées d’émaux diversement colorés, et qui sont comprises

dans une masse de verre incolore.

Les fleurs ou étoiles se font dans des moules comme les baguettes de

verre de Venise, et se réunissent entre elles par le même procédé.

FEINT-G1.ASS

Ce verre contient plus d’oxyde de plomb que le cristal. Sa densité est

égale à 3,6 ;
il doit être très homogène, sans bulles et peu coloré; il est

destiné aux besoins de l’optique : on produit du flint-glass propre à la

confection des objectifs de grand diamètre, en remuant continuellement

le verre en fusion avec un agitateur d’argile blanche qui peut se dissou-

dre dans le verre sans le colorer. Les objectifs de bonne qualité et d’un

diamètre assez grand sont fort rares, et d’un prix très élevé.
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Voici un dosage employé pour la préparation du flint-glass :

Sable pur 300

Minium 300

Potasse 150

îSiitre 10

Acide arsénieux 0,45

Oxyde de manganèse 0,00

STRASS INCOLORE.

Le strass incolore est un verre qui se rapproche du tlint-glass par ses

propriétés et sa composition. La bijouterie l’emploie pour imiter les dia-

mants. Les matières dont on se sert pour le préparer doivent être d’une

pureté parfaite. 11 faut qu’elles soient mélangées aussi intimement que

possible, que la fusion se fasse lentement, qu’elle soit prolongée au moins

pendant Vingt-cinq ou trente heures, et que la masse vitreuse se refroi-

disse lentement pour qu’elle éprouve un véritable recuit.

M. Douault, qui s’est particulièrement occupé de la fabrication du

strass, a proposé les dosages suivants :

l -- 2 -- 3

Cristal de roche . 300 » 300

Sable 300 »

Minium . . 470 » 462

Géruse de Clichy . 514 »

Potasse à l’alcool . 163 96 168

Borax . 22 27 18

Acide arsénieux 1 1 0.

On obtient avec le cristal de roche un strass plus dur que celui qui est

fait avec le sable
;
mais ce strass est souvent trop blanc et jette moins de

feu que celui qui est légèrement jaune.

STRASS COLORÉS.

Ces verres sont destinés à reproduire des imitations de pierres natu-

relles. Leur préparation exige de grandes précautions.

On obtient les strass colorés en faisant fondre le strass incolore avec

des oxydes métalliques. Nous donnerons ici la composition de quelques

pierres précieuses artificielles.

Strass incolore 1000

Topaze ) Verre d’antimoine 40

( Pourpre de Cassins 1

Cette pierre présente quelquefois pendant sa fabrication de remarqua-

bles changements de teinte; elle peut passer du jaune au rouge rubis,

suivant la température et la durée du feu.
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Rubis. -— On obtient cette pierre artificielle en fondant pendant trois

heures 1 partie d ^matière topaze avec 8 parties de strass incolore; en

réchauffant ensuite la masse vitreuse au chalumeau, on lui voit prendre

une belle teinte rouge.

Strass incolore. ...... 1000

Émeraude '

t

Oxyde de cuivre pur. . . . 8

Oxyde de chrome ..... 0

Saphir
j

Strass incolore 1000

Oxyde de cobalt 15

/ Strass incolore. . 1000

Améthyste
j

Oxyde de manganèse. . . . 8

Oxyde de cobalt 5

V Pourpre de Cassius 0,

(

Strass incolore 1000

Aigüf-marine < Verre d’anlimoine 7

l Oxyde de cobalt 0

/ Strass incolore 1000

Grenat syrien )

Verre d’antimoine 500

Pourpre de Cassius A

[ Oxyde de manganèse. . . . A

AVENTUHIKrE.

On fabrique depuis longtemps à Venise, par des procédés tenus secrets,

un verre contenant dans sa masse des cristaux octaédriques et brillants

de cuivre métallique.

Malgré des efforts tentés à différentes reprises, on n’avait pas jusqu’à

présent reproduit en France l’aventurine de Venise, dont le prix est très

élevé. Le secret de cette fabrication vient d’être trouvé récemment

(Clémandot et Fremy). L’aventurine s’obtient en chauffant, en présence

d’une masse vitreuse, un mélange de protoxyde de cuivre et de silicate

de protoxyde de fer. Dans cette réaction, le silicate de protoxyde de fer

s’empare de l’oxygène du protoxyde de cuivre, et se transforme en sili-

cate de peroxyde de fer qui ne colore pas sensiblement la masse
;
le cuivre

régénéré cristallise alors en octaèdres parfaitement réguliers.

Pour obtenir de l’aventurine présentant toutes les qualités qu’exige la

bijouterie, il faut se placer dans des circonstances de température que la

pratique peut seule indiquer et qui rendent cette fabrication assez difficile.

HYALITHE.

On donne le nom cYhyalithe à un verre ordinairement coloré en noir,

que l’on obtient en faisant fondre avec du verre ordinaire, des os cal-

cinés, des scories de forge, du poussier de charbon
,
des basaltes, des
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laves, etc. L’hyalithe est souvent aussi dure que la porcelaine et peut la

remplacer dans plusieurs de ses usages.

PEINTURE SUR. VERRE.

On emploie pour la peinture sur verre deux procédés différents.

Dans le premier procédé, le verre est coloré dans sa masse par des oxydes

métalliques, et découpé ensuite en fragments de diverses formes, qui sont

réunis au moyen de baguettes de plomb.

Le second procédé consiste à peindre le verre comme on peint la por-

celaine, et à le cuire ensuite au moufle.

En combinant ces deux procédés, on obtient des vitraux colorés d'un

bel effet.

Les couleurs employées dans la peinture sur verre doivent avoir une

transparence que ne demande pas la peinture sur porcelaine. Aussi pré-

fère- t-on, pour la peinture sur verre, l’oxyde de cuivre à l’oxyde de

chrome pour produire les teintes vertes, l’oxyde de chrome ne donnant

que des couleurs opaques.

Dans la peinture sur verre, on peut appliquer les couleurs sur chacune

des deux surfaces du verre; la surface placée extérieurement reçoit en

général toutes les ombres, qui sont ainsi plus vives et plus arrêtées.
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GÉNÉRALITÉS SUR LES POTERIES.

On donne le nom de poteries aux différents objets fabriqués avec des

argiles et soumis ensuite à l’action du feu.

L’argile, que nous avons considérée précédemment comme un silicate

d’alumine, forme la base de toutes les pâtes céramiques. Toutefois les po-

teries ne se fabriquent pas avec l’argile seule
,
qui

,
lorsqu’on la calcine

,

se fendille irrégulièrement et éprouve un retrait considérable.

Pour obtenir les pâtes céramiques
,
on ajoute à l’argile une substance

que l’on nomme matière dégraissante
,
et qui forme, en s’unissant à l’ar-

gile sous l’influence de la chaleur, un mélange homogène pouvant, comme
le grès et la porcelaine, éprouver au feu un retrait régulier et une sorte

de demi-fusion.

Toute pâte céramique se compose donc d’une substance argileuse plas-

tique et d’une substance dégraissante.

Les principales matières plastiques sont : les argiles
,

les marnes
,

la

magnésie (silicate de magnésie), le kaolin, les talcs.

Les matières non plastiques ou dégraissantes, sont : le silex, les sables,

le quartz, le feldspath, la craie, les os calcinés, les sulfates de baryte ou

de chaux.

La nature et la proportion des bases qui entrent dans la composition

d’une pâte céramique ont une grande influence sur les qualités des pote-

ries que l'on confectionne avec cette pâte. Ainsi la silice unie à l’alumine

pure formerait le type d’une pâte complètement infusible, qui convien-

drait à la fabrication des briques réfractaires.

La chaux, la magnésie, l’oxyde de fer ajoutés à la silice et à l’alumine

produisent une pâte céramique qui par la chaleur peut éprouver une sorte

de fritte
,
une demi-fusion.

La potasse et la soude donnent de la fusibilité à la pâte et la rendent

propre à la fabrication de la porcelaine en rapprochant sa composition

de celle des verres.

PRÉPARATION DES PATES.

La préparation des pâtes des différentes poteries fines se compose d’une

série d’opérations que nous décrirons sommairement.

(1) Les détails que nous allons donner sur les poteries sont extraits en grande

partie de l’excellent ouvrage de firongniart sur les arts céramiques.
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Lavage.

Les argiles sont ordinairement mélangées avec des cailloux et des sub-

stances siliceuses qui peuvent nuire à la fabrication. On les enlève en

mettant l’argile en suspension dans l’eau. Lorsque les argiles sont très

plastiques, on est obligé d’employer des moyens mécaniques pour les di-

viser et les mettre en suspension dans l’eau. Le délayage des argiles devient

beaucoup plus facile quand on les dessèche préalablement et qu’on les

réduit en une poudre grossière qu’on jette ensuite peu à peu dans l’eau.

Lorsque l’argile impure est délayée dans une grande quantité d’eau,

les matières étrangères tombent au fond de l’eau, qui, décantée rapide-

ment, laisse déposer par le repos l’argile purifiée.

Broyage.

Les substances qui entrent dans la composition des pâtes céramiques,

telles que le quartz, le silex, le feldspath, ont souvent une grande dureté.

Pour les réduire en poudre, on les broie à la meule, après les avoir

rendues plus friables en les faisant rougir et les refroidissant subitement

par une immersion dans l’eau froide.

Les meules employées pour le broyage des matières céramiques sont

généralement degrés. Le broyage se fait d’ordinaire avec de l’eau.

Mélange Intime des matières.

Lorsque les éléments des pâtes céramiques sont amenés à l’état de té-

nuité qu’on désire, on en opère le mélange par l’intermédiaire de l’eau.

Les matières doivent être travaillées à l’état de bouillie claire
;
une trop

grande quantité d’eau déterminerait la séparation des matières solides

suivant l’ordre des densités.

Ressuage.

Le mélange une fois formé n’est pas maniable, et ne peut être aban-

donné à lui-même, car les substances qui le composent, étant d’inégale

pesanteur, pourraient se séparer.

L’opération qui enlève à la pâte son excès d’humidité porte le nom de

ressuage ou raffermissement des pâtes ; on l’exécute en exposant la pâte à

l’air, ou en la plaçant dans des caisses de plâtre poreuses, ou dans des

caisses de terre cuite légèrement chauffées. Oh a aussi proposé l’emploi de

sacs de toile imprégnée d’huile, qu’on remplit de pâte liquide et qu’on

soumet à l’action d’une forte presse. On a fait usage, pour le raffermisse-

ment des pâtes à faïences fuies, de filtres île laine tendus sur des trémies

de fonte dans lesquelles on opérait un vide partiel par la condensation

de la vapeur d’une machine.
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Pétrissage.

La pâte amenée par le ressuage à une fermeté suffisante pour qu’on

puisse la travailler, a besoin d’être pétrie, battue, maniée, pour acquérir

l’homogénéité convenable. L’opération du pétrissage
,
essentielle pour la

plupart des pâtes, est exécutée par un ouvrier marchant pieds nus sur

une aire de bois ou de pierre, qui pétrit la pâte en piétinant du centre à

la circonférence. Pour les poteries autres que la porcelaine, cette opéra-

tion se fait au moyen de diverses machines, lorsqu’on emploie de grandes

quantités de pâte. L’action de ces machines remplace en même temps les

opérations subséquentes du battage et du coupage.

Dans les fabrications de poteries communes, telles que celles des bri-

ques, des tuiles, de la faïence commune, etc., on emploie la pâte dès

qu’elle a subi les préparations précédentes
;
mais pour les fabrications de

poteries fines, on soumet la pâte à une façon préparatoire qui porte le

nom d’ébauchage, et ensuite au battage et au coupage.

Pourriture des pâtes.

Une dernière opération contribue à donner à la pâte céramique une

homogénéité parfaite
;
elle consiste à abandonner pendant plusieurs mois

la pâte dans des caves humides : on l’appelle pourriture des putes.

Un séjour dans un heu humide fait éprouver aux matières organiques

contenues dans la pâte une sorte de putréfaction, les noircit et détermine

probablement dans la masse un dégagement de gaz qui rend le mélange

plus homogène. Nous devons dire cependant que l’utilité de la pourri-

ture des pâtes n’est pas nettement établie ;
il arrive souvent que dans une

fabrique de porcelaine, pour les nécessités de la fabrication, on est obligé

d’employer les pâtes peu de temps après leur préparation : on a reconnu

que les objets fabriqués avec cette pâte nouvelle 11e sont pas plus défec-

tueux que ceux qui ont été faits avec la pâte ancienne.

FAÇOMNAGE.

Lorsque la pâte céramique est faite, on procède à la façon.

Nous ne pouvons décrire avec détail les procédés qui sont employés

pour façonner les pièces. La façon se donne le plus souvent en plaçant la

pâte humide sur un tour à potier qui est mis en mouvement par le pied,

et en travaillant la pièce avec les mains : c’est ce que l’on nomme Yébau-

chage; la pièce est alors terminée sur le tour au moyen d’outils nommés
tournassins, qui sont des lames d’acier tranchantes de formes variables.

La pâte qui doit subir le tournassage doit avoir subi un commencement de

dessiccation, afin qu’elle puisse s’enlever en copeaux par l’action des

outils.
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l u grand nombre de pièces s’obtiennent par moulage
,
en comprimait

l

la pâte dans des moules poreux, de plâtre ou de terre cuite. Toutes les

pièces rapportées, telles que les anses, les becs, etc., sont moulées sépa-

rément et collées avec de la barbotine (pâte délayée en consistance de bouil-

lie). Pour certaines pâtes et pour les pièces qui ne présentent pas beau-

coup de relief, le moulage s’exécute dans des moules métalliques enduits

d’essence de térébenthine, dans lesquels la pâte est comprimée par une

presse mécanique : c’est ainsi que l’on confectionne les boutons de pâte

céramique. On emploie aussi des machines pour fabriquer les poteries

très communes, telles que briques, tuiles, tuyaux de terre cuite, etc.

Les cornues et les tubes de porcelaine, les grandes plaques pour ta-

bleaux, les pièces qui doivent être minces et régulières, sont façonnés par

le procédé du coulage
,
qui consiste à couler, dans un moule poreux, une

pâte formant une bouillie très claire
;
le moule absorbant l’eau rapide-

ment, il se forme sur ses parois un dépôt dont on augmente l’épaisseur

en faisant écouler l’excès de pâte liquide et remplissant de nouveau le

moule.

VERNIS.

Lorsque les pièces sont façonnées et séchées avec soin, tantôt on les

passe immédiatement au four pour leur donner une demi- cuisson ou une

cuisson complète
;
tantôt, avant toute cuisson ou après la demi-cuisson,

on les recouvre d’un enduit vitreux, qui se nomme émail, vernis
,
couverte

,

et qui est destiné à rendre les poteries imperméables aux liquides, à dé-

truire leur rugosité, à masquer la couleur rougeâtre que présente sou-

vent leur pâte, et à leur donner des teintes agréables à l’œil.

Un bon vernis doit s’étendre uniformément à la surface de la poterie,

sans pénétrer trop avant
;
sinon il s’effacerait et deviendrait ce qu’on ap-

pelle un vernis terne, desséché
,
ressuyé.

Le degré de fusibilité d’un vernis doit être approprié à la pâte; un ver-

nis trop peu fusible s’étend mal.

Une des conditions importantes et aussi la plus difficile à remplir dans

l’application d’un vernis, est de mettre sa dilatation en rapport avec

celle de la pâte, sans quoi le vernis se fendille et forme des tressaillures .

Ces tressaillures nuisent beaucoup aux bonnes qualités de la poterie,

surtout lorsque sa pâte est poreuse; elles permettent les infiltrations de

liquides et de corps gras. Cependant lorsque les tressaillures sont dis-

posées symétriquement comme dans certaines porcelaines de Chine,

elles donnent du prix aux pièces, qui portent alors le nom de porcelaines

traitées .

Les principales matières employées comme vernis sont, le feldspath,

les ponces, le sel marin, les alcalis, l’acide borique, le phosphate de
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chaux, le sulfate de baryte, les silicates de plomb, l’acide stannique, les

sulfates métalliques, les oxydes de plomb, de manganèse, de fer, de cuivre.

Les vernis transparents sont produits par des corps alcalins et vitreux,

par le feldspath, l’oxyde de plomb. Les vernis opaques s’obtiennent au

moyen de l’acide stannique ou du phosphate de chaux. Les vernis colo-

rés se font en ajoutant aux vernis transparents ou opaques des oxydes ou

des sulfures métalliques.

On applique les vernis de différentes manières : lorsque les pâtes sont

encore poreuses, qu’elles n’ont subi qu’un feu de dégourdi
,
on les vernit

en les plongeant dans de l’eau qui tient en suspension les matières qui

doivent former la couverte. Si la pâte a été cuite complètement, de ma-
nière qu’elle ne soit plus absorbante, on pose le vernis par arrosement ;

le vernis est alors délayé avec de l’eau, de manière à former une bouil-

lie épaisse qu’on étale en la promenant à la surface des pièces. Les pote-

ries communes, qui ne doivent subir qu’une seule cuisson et qui se dé-

layeraient dans l’eau, sont vernies par aspersion ; on saupoudre les pièces

avec du minium, de la litharge ou de Falquifoux, réduits en poussière.

Quelquefois on applique le vernis par volatilisation, en dégageant dans

le four une vapeur saline ou métallique, comme les vapeurs de sel ma-
rin, qui, s’étendant sur les pièces portées à l’incandescence, sont décom-

posées par l’action de la silice et de la vapeur d’eau, et forment du sili-

cate de soude qui recouvre les pièces d’un enduit vitreux

Souvent le vernis se cuit à la même température que la pâte, comme
dans les poteries communes

;
mais souvent aussi le vernis doit être cuit à

une température beaucoup plus basse que la pâte, ce qui nécessite deux

cuissons successives. On commence par faire cuire complètement la pâte,

et on la transforme en ce qu’on appelle un biscuit; on cuit en second

lieu le vernis que l’on applique sur le biscuit par arrosement ou aspersion.

CUISSON DES PATES.

La cuisson des poteries a pour effet de leur donner assez de solidité

pour qu’on puisse les manier sans les briser; elle les rend en outre im-

perméables aux liquides.

L’échelle des températures de cuisson s’étend depuis 50° du thermo-

mètre centigrade jusqu’à lâ0° du pyromètre de Wedgvvood, c’est-à-dire

au point de fusion de la fonte.

La forme des fours employés pour cuire les poteries est variable; ce-

pendant, pour les poteries fines, telles que la porcelaine, la faïence, on

a généralement adopté les fours àalandier
;
du nom des foyers, ordinaire-

ment au nombre de quatre, qui sont placés à leur base (pl. XXIV, fig. 1).

On donne le nom d'encastage à l’opération qui met les pièces en état

de subir, sans être déformées, l’action du feu de cuisson. Pour encaster,

on place les pièces dans des espèces de supports ou étuis de terre

25u.
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(nommés cazettes
,
el par corruption gazettes) qui sont faits de terre ré-

fractaire, moins fusible que la pâte céramique. La manière d’encaster les

poteries varie suivant leur espèce. Lorsque les poteries sont recouvertes

d’un vernis qui doit se vitrifier par le feu, on les fait porter par le plus

petit nombre de points possible. Le fond des cazettes est toujours cou-

vert de sable, pour que les pièces ne puissent pas y adhérer.

Les combustibles employés pour la cuisson des poteries sont le bois,

la houille, la tourbe et quelquefois le lignite. Les combustibles destinés

aux fours à poterie doivent brûler avec flamme. Le bois est le plus gé-

néralement adopté pour les poteries fines

.

Pour juger de la température d’un four à poterie, on a soin de placer

dans son intérieur de petites pièces nommées montres
,
qui sont de même

pâte que les poteries que l’on veut cuire. On retire de temps en temps les

montres qui indiquent, par les altérations qu’elles ont éprouvées, l’état

de cuisson de la pâte.

Lorsque le grain de la pâte est grossier et que la température n’est pas

assez élevée pour déterminer un commencement de vitrification, les piè -

ces restent poreuses après la cuisson et très perméables à l’eau : c’est

ainsi que l’on fabrique les vases servant à rafraîchir l’eau que l’on nomme
a/carazas. Si la composition des pâtes permet aux molécules de se rap-

procher les unes des autres par la cuisson, les poteries éprouvent une di-

minution de volume qui porte le nom de retraite.

La retraite change avec la température de cuisson, la nature des pâtes et le

mode de fabrication
;
elle varie depuis un douzième jusqu’à un cinquième

en dimension linéaire. La retraite n’est pas la même dans toutes les di-

mensions; elle est ordinairement plus grande dans le sens vertical que

dans le sens horizontal

.

Le calcul de la retraite qu’une pièce doit éprouver pendant la cuisson,

pour qu’elle ne perde rien de l’élégance et de la régularité de sa forme,

est un des points les plus délicats de l’art du potier.

DÉCORATION DES POTERIES.

Les matières que l’on emploie pour décorer les poteries peuvent être

réparties en quatre classes :

1° Les couleurs vitrifiables proprement dites;

2° Les engobes
,
qui sont des matières terreuses fixées par un fondant

vitreux
;

3° Les métaux à l’état métalliq ue
;

â° Les lustres métalliques.

Les matières vitrifiables qui servent à décorer les poteries doivent rem-

plir plusieurs conditions indispensables. Elles doivent :

1° Être fusibles et inaltérables à une température rouge, ce qui exclut
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toute matière se volatilisant ou se décomposant par la chaleur, et par
conséquent toute matière organique

;

2° Adhérer fortement aux corps sur lesquels on les applique
;

3° Conserver un aspect vitreux après la cuisson
;

h° Être inattaquables par l’air, l’humidité et les gaz qui peuvent exister

dans l’atmosphère
;

5° Être en rapport de dilatabilité avec les différentes poteries
;

6° Être plus fusibles que les poteries elles-mêmes
;

7° Être assez dures pour résister au frottement.

Les fondants sont des matières vitrifiables incolores qu’on ajoute aux
oxydes métalliques et aux métaux pour les faire adhérer aux poteries.

Les matières qui entrent dans la composition des fondants sont le sable,

le feldspath, le borax ou l’acide borique, le nitre, le carbonate de potasse,

le carbonate de soude, le minium, la litharge, l’oxyde de bismuth.
Dans la décoration des poteries, on distingue d’une part la coloration

de leur pâte, et de l’autre l’application de couleurs vitrifiables sur le

vernis qui les recouvre.

Lorsqu’on se propose de colorer la pâte, la couleur doit résister à la

température de cuisson de la poterie, sans éprouver d’altération
;
aussi

les poteries qui se cuisent à une température très élevée, telles que la por-
celaine dure, n’admettent-elles qu’un nombre de couleurs très limité,

pour la coloration de leur pâte.

Lorsqu’au contraire on donne de la fusibilité à la pâte par l’addition

de substances vitrifiables, comme pour la porcelaine tendre ou le grès
cérame, la pâte peut recevoir des colorations assez variées.

Les couleurs pouvant résister sans altération à la température néces-
saire pour cuire les vernis, les émaux ou couvertes de poteries, se nom-
ment couleurs de grand feu. Celles qui ne peuvent supporter une tempé-
rature aussi élevée sans s’altérer, sont appelées couleurs de m.oufle ou de
réverbère.

Les couleurs de grand feu ne sont pas nombreuses. Pour la porcelaine
dure on ne connaît que le bleu de cobalt, le vert de chrome, les bruns
de fer, de manganèse et de chromate de fer, les jaunes obtenus avec
l’oxyde de titane, les noirs d’uranium.

On fait usage aussi pour la porcelaine dure de couleurs appelées epu^
leurs de demi-grand feu ou couleurs de moufle dures qui se cuisent à une
température plus élevée que les couleurs de moufle ordinaires et peuvent
recevoir diverses décorations, comme les couleurs de grand feu.

Pour la porcelaine tendre, on peut employer en outre les violets, rou-
ges et bruns de manganèse, de cuivre et de fer

;
pour les faïences fines

et communes, les jaunes d’antimoine, les bruns de manganèse, les bleus
de cuivre et les verts de chrome.

Le nombre des couleurs de moufle est au contraire considérable; on
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emploie à la manufacture de Sèvres soixante-quinze compositions diffé-

rentes. Ces couleurs sont broyées avec de l’essence de lavande ou de

térébenthine et appliquées ensuite sur la poterie que l’on cuit au fourneau

à mou lie.

La peinture sur porcelaine se fait en général à deux feux : on cuit

d’abord l’ébauche
;
on la retouche et on la cuit de nouveau.

Nous croyons inutile de donner ici la composition de toutes les cou-

leurs de moufle
;
nous dirons seulement quels sont les corps qui entrent

dans les principales couleurs.

Bleu. —• Oxyde de cobalt.

Bouge. — Protoxyde de cuivre, pourpre de Cassius, peroxyde de fer.

Vert. — Oxyde de chrome, deutoxyde de cuivre, mélange d’oxyde de

cobalt, d’antimoniate d’antimoine et d’oxyde de plomb.

Jaune. — Oxyde d’uranium, chromate de plomb, certaines combinai-

sons d’argent, sous-sulfate de fer, mélange d’antimoniate d’antimoine et

d’oxyde de plomb.

Violet. — Oxyde de manganèse, pourpre de Cassius.

Noir. — Mélange d’oxyde de fer, d’oxvde de manganèse et d’oxyde de

cobalt.

Blanc. — Émail ordinaire.

Le fondant qu’on emploie le plus généralement pour les couleurs des-

tinées à la peinture sur porcelaine a reçu le nom de fondant aux gris :

on le mêle avec les gris, les noirs, les rouges, les bleus, les jaunes
;
on le

prépare en fondant 6 parties de minium, 2 parties de sable siliceux et

1 partie de borax. Les couleurs se composent ordinairement de 3 parties

de ce fondant et de 1 partie de différents oxydes métalliques, en sorte

qu’elles contiennent en général :

Silice 16,7

Oxyde de plomb 50,0

Borax 8,3

Oxydes colorants 25,0

100,0

Les matières qui entrent dans la composition des couleurs doivent être

préparées avec des précautions particulières. Les unes forment avec les

fondants des composés fusibles : tel est l’oxyde de cobalt; les autres con-

servent la couleur qui leur est propre et sont simplement fixées par les

fondants : tels sont les oxydes de fer et de chrome. Aussi, dans la pré-

paration de ces derniers oxydes
,
s’attache-t-on à leur donner la couleur

qu’ils doivent conserver après la cuisson. L’oxyde de fer peut fournir des

rouges de nuances très variées, depuis le rouge orangé jusqu’au violet

foncé; on obtient ces différentes nuances en calcinant plus ou moins

fortement le sulfate de protoxyde de fer.
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Les Chinois ne font usage, pour la décoration de leurs porcelaines,

que d’un très petit nombre de couleurs qui sont des silicates alcalins et

plombifères colorés par quelques centièmes d’oxydes métalliques. Les

rouges sont donnés par l’or très divisé ou par l’oxyde de fer (dont les

Chinois ne connaissent qu’une seule nuance)
;
les bleus par l’oxyde de

cobalt ou l’oxyde de cuivre
;
les verts par l’oxyde de cuivre

;
les jaunes

par l’antimoniate d’antimoine
;
les noirs par l’oxyde de cobalt ou l’oxyde

de manganèse impurs. L’or employé pour les dorures est mélangé avec

1/10 de son poids de céruse, qui sert de fondant.

Les couleurs chinoises, contenant très peu de matières colorantes, doi-

vent être appliquées sous une grande épaisseur
;
ces couleurs écaillent

sur la porcelaine européenne, mais elles réussissent très bien sur la por-

celaine chinoise dont la couverte présente une composition particulière,

comme nous le verrons plus loin.

Outre les couleurs de moufle dont nous venons d’indiquer la composi-

tion, les Chinois emploient des couleurs dures pour fonds, dont quelques

unes n’ont pas encore été reproduites en Europe.

(Ebelmen et M. Salvétat.)

On donne le nom de lustres métalliques à certaines décorations dans

lesquelles les couleurs participent de l’éclat des métaux, ou dans lesquelles

les métaux apparaissent pendant la cuisson avec leur éclat naturel, sans

qu’il soit nécessaire de les soumettre au brunissage.

Le lustre cl'or s’obtient en appliquant un mélange d’or fulminant et

d’essence de térébenthine à la surface d’une poterie, et en la passant au

feu de moufle.

Le lustre cantharide présente des teintes vives et brillantes, à reflets

verdâtres. Ce lustre est produit par la réduction du chlorure d’argent,

sous l’influence de vapeurs combustibles. On l’obtient en appliquant

d’abord à la surface d’une poterie un mélange de vernis vitrifiable,

d’oxyde de bismuth et de chlorure d’argent, en faisant rougir la pièce

au feu de moufle, et en l’exposant ensuite dans cet état à la fumée d’un

combustible.

L’or qu’on emploie pour dorer la porcelaine s’obtient en précipitant

le perchlorure d’or par le sulfate de protoxyde de fer ou l’azotate de

protoxyde de mercure. L’or très divisé, ainsi produit, est lavé avec soin,

puis mélangé avec 1/10 de son poids de sous-azotate de bismuth qui

sert de fondant. Le mélange est broyé avec de l’essence de térébenthine et

appliqué au pinceau ou par voie d’impression.

Les métaux passés au feu perdent une partie de leur éclat; l’or devient

mat. On lui rend son poli en le frottant avec un corps dur. Cette opéra-

tion porte le nom de brunissage. On ébauche avec un brunissoir d’agate,

et l’on finit avec un brunissoir d’hématite.
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DIFFÉRENTES ESPECES DE POTERIES.

Après avoir présenté des notions générales relatives aux propriétés des
pâtes céramiques, il nous reste à examiner les principales espèces de
poteries.

Nous diviserons, avec Brongniart, les poteries en sept classes :

Première classe.— Terres cuites, comprenant les briques, les carreaux,

les tuiles, les fourneaux de laboratoire, les pots à fleurs, les tuyaux de

conduite pour la fumée, etc.

Deuxieme classe. — Poteries communes.
Troisième classe. — Faïences communes ou italiennes.

Quatrième classe. — Faïences lines ou anglaises.

Cinquième classe. — Grès cérames ou poteries de grès.

Sixième classe. — Porcelaines dures ou chinoises.

Septième classe.— Porcelaines tendres, naturelles ou artificielles.

I. TERRES CUITES.

Ces produits céramiques ne sont ordinairement recouverts d’aucun

vernis, leur pâte est souvent hétérogène, à texture poreuse, composée

d’argile figuline ou de marne argileuse. Cette pâte est marchée et quel-

quefois lavée préalablement
;

elle est dégraissée soit avec du sable, soit

avec du ciment ou des escarbilles de houille.

L’enduit vitreux qui recouvre certaines terres cuites est généralement

plombeux. On l’obtient avec le sulfure de plomb naturel (alquifoux).

Le façonnage est grossier
;

il se fait à la main, et rarement dans des

moules.

La cuisson se fait à une température très variable, qui s’étend depuis la

dessiccation au soleil jusqu’à la cuisson des grès.

Le four est formé en grande partie avec les pièces que l’on veut cuire.

- Le combustible est la houille, la tourbe ou le bois.

BRIQUES.

Les briques sont des matériaux artificiels que l’on emploie dans la

construction des bâtiments et des fourneaux.

Les propriétés des briques doivent varier suivant les usages auxquels

on les applique. Il faut qu’une brique que l’on destine aux bâtiments soit

assez solide pour être taillée nettement, et cuite à une température élevée,

pour qu’elle ne soit pas dégradée par les agents atmosphériques. Une

bonne brique pour construction ordinaire supporte une pression assez

forte sans s’écraser
;
elle ne doit pas se désagréger dans l’eau, ni en absor-

ber une trop grande quantité. On apprécie la quantité d’eau que peut

absorber une brique en la pesant avant et après son immersion dans l’eau.



CREUSETS. 391

La nature présente souvent des terres qui sont immédiatement pro-

pres à la fabrication des briques de construction. Ainsi, à l’embouchure

des grands fleuves, on trouve presque toujours de la terre qui convient à

la fabrication des briques pour construction
;
du reste, la terre franche

,

c’est-à-dire la terre végétale jaune la plus commune, convient générale-

ment à la fabrication des briques.

Les briques employées pour la construction des fourneaux doivent être

réfractaires, et résister pendant longtemps à l’action des cendres du com-

bustible. Les briques réfractaires sont faites avec de l’argile plastique,

ne contenant ni gypse, ni calcaire, ni fer oxydé
;
cette argile est soumise

à un lavage qui la débarrasse des corps étrangers qu’elle contient . On la

dégraisse avec du ciment qu’on obtient en calcinant cette même argile,

et qu’on réduit en poussière. Le sable même le plus pur, mélangé à

l’argile, ne formerait pas de briques infusibles. Une bonne brique réfrac-

taire doit être à peine colorée
,
parce que l’oxyde de fer, qui colore les

briques en rouge, leur donne de la fusibilité.

Les briques se façonnent a la main ou à la mécanique
;
deux ouvriers

en travaillant à la main peuvent faire de 6 000 à 7 000 briques par

journée de douze heures.

Les briques se cuisent à la tourbe, à la houille ou au bois. Le fourneau

dans lequel les briques sont cuites est construit presque en totalité avec

les briques qui doivent subir la cuisson
;
la base du fourneau est la seule

partie qui soit faite avec des briques anciennes. Un fourneau se compose

d’environ àOO milliers de briques
;

il faut de vingt à vingt-cinq jours pour

les cuire.

Le procédé flamand
,
dans lequel les briques sont cuites avec la houille,

est le plus économique.

TUII.ES
,
CARREAUX

,
etc.

La fabrication des tuiles et des carreaux a beaucoup d’analogie avec

celle des briques, mais elle n’exige pas que la terre soit réfractaire.

Les bonnes tuiles sont imperméables à l’eau
;
les tuiles poreuses sont

constamment humides, les mousses s’y développent facilement et déter-

minent leur altération.

Pour rendre les tuiles imperméables, on augmente la densité de la pâte,

ou bien on les recouvre d’un vernis plombeux que l’on obtient avec le

sulfure de plomb (alquifoux) ou la litharge.

CREUSETS.

La principale qualité des creusets est de résister à des températures

fort élevées.

Les creusets les plus réfractaires sont faits avec un mélange d’argile et

de graphite.
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ün emploie quelquefois des creusets de porcelaine, qui ont l’avantage

d’étre réfractaires et imperméables
;
mais ces creusets, d’ailleurs d’un

prix élevé, se cassent assez facilement par les variations de température.

On se sert souvent dans les laboratoires de chimie de creusets connus

sous le nom de creusets de Hesse
,
qui ont l’inconvénient d’être poreux et

de laisser passer le nitre et le sel marin en fusion, mais qui peuvent résis-

ter à une très forte chaleur et à des changements brusques de tempéra-

ture. Ces creusets sont fabriqués avec un mélange d’argile réfractaire et

de sable quartzeux. La grande quantité de silice qu’ils contiennent les

rend d’ailleurs facilement attaquables par l'oxyde de plomb

On fabrique à Paris des creusets que l’on nomme creusets de Paris ou

de Beaufay ; ils sont de bonne qualité, contiennent moins de silice que les

creusets de Hesse, sont moins poreux et résistent plus longtemps à l’ac-

tion de la litharge.

La pâte des creusets est formée d’argile crue, qui en constitue la partie

plastique, et d’argile cuite à une température rouge, qui joue le rôle de

matière dégraissante. On peut remplacer l’argile cuite par des escarbilles

de coke ou des tessons réduits en poussière. L’argile crue que l’on emploie

dans cette fabrication est débarrassée des corps étrangers par le tamisage

et la décantation.

ALCARAZAS.

On emploie dans certains pays chauds, et notamment en Espagne, des

vases nommés alcarazas
,
qui servent à rafraîchir l’eau; ces vases laissent

suinter à l’extérieur une certaine quantité d’eau qui, en s’évaporant,

abaisse la température du liquide.

Les alcarazas sont faits avec une argile qui a été rendue poreuse par

l’introduction d’une grande quantité de sable ou d’un corps soluble, tel

que le sel marin, qu’on enlève ensuite par l’eau
;
on les cuit à une tem-

pérature très peu élevée.

IL POTERIES COMMUNES.

La pâte des poteries communes est homogène, tendre, à cassure ter-

reuse, à texture poreuse; elle est opaque et souvent recouverte d’un

vernis translucide.

La couleur de cette pâte est jaunâtre, rouge, et quelquefois complète-

ment noire; elle est composée d’argile, de marne argileuse et de sable;

l’enduit vitreux qui la recouvre est principalement plombifère et s’obtient

avec du sulfure de plomb naturel (galène, alquifoux), ou bien avec de la

litharge ;
cet enduit est souvent coloré avec de l’oxyde de mangnèse ou de

l’oxyde de cuivre.

Ces poteries, d’un usage très répandu, se vendent à des prix fort mo-
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cliques; la porosité de la pâte leur fait supporter facilement les variations

de température. Leur emploi présente du reste plusieurs inconvénients :

la couverte en est très tendre et se laisse facilement rayer par les instru-

ments de table
;
ces poteries s’empuantissent très rapidement, et de plus,

tous les acides attaquent leur vernis qui contient du plomb et du cuivre,

et peuvent former des sels vénéneux.

III. FAÏENCE COMMUNE OU ITALIENNE

A COUVERTE OPAQUE.

La pâte de cette poterie est opaque, légèrement colorée, tendre, à tex-

ture lâche
,
à cassure terreuse

;
elle est recouverte d’un vernis opaque

,

ordinairement stannifère.

Cette pâte est composée d’argile figuline, de marne argileuse, de marne

calcaire et de sable; les argiles qui entrent dans la pâte sont lavées. Le

façonnage est grossier et se pratique sur le tour ou par moulage.

La cuisson de la faïence commune se fait en deux opérations. On la

cuit d’aborcl en biscuit au rouge blanc
;
on la recouvre ensuite de son

vernis pour la cuire de nouveau. Le même four sert à la fois pour le cru

et le vernis; le cru est cuit en biscuit dans le haut du four, et le vernis

dans le bas. Les pièces sont placées dans des cazettes.

Cette espèce de faïence se fabrique principalement à Paris, à Sceaux,

à Rouen, à Nevers, à Lunéville, etc. Elle offre peu de résistance, mais elle

supporte assez bien l’action du feu dans les usages domestiques.

La faïence brune résiste mieux au feu que la faïence blanche.

La porosité et la coloration de la pâte sont corrigées par un vernis stan-

nifère épais et opaque, qui est sujet à tressai] 1er. Souvent même cet émail

se fendille et se détache en écailles.

Les faïences pour poêles et panneaux de cheminées, qui supportent

une chaleur souvent assez intense, sont ordinairement fabriquées avec

un mélange de 2 parties d’argile crue et 1 partie d’argile cuite ou de sable :

les grains de sable ou d’argile cuite que l’on introduit dans cette pâte lui

donnent de l’élasticité; mais l’émail ne se dilate pas comme le biscuit et

se fendille presque toujours. En ajoutant à la pâte une petite quantité

d’un fondant, tel qu’une fritte de potasse ou de soude, ou bien du car-

bonate de chaux, on peut éviter les gerçures : ce procédé est suivi main-

tenant dans plusieurs fabriques de grands panneaux de cheminées
;

il

suffit même de mettre sur la pâte ancienne, comme intermédiaire entre

le biscuit et l’émail, une couche mince de la pâte plus fusible, pour ob-

tenir une faïence qui ne se gerce pas au feu. (M. Barral.)
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IY. FAÏENCE FINE OU ANGLAISE

A COUVERTE TRANSPARENTE.

La pâte de cette poterie est blanche, opaque, à texture très fine, dense

et sonore. Elle est recouverte d’un vernis plombilère transparent
;
la pâte

est essentiellement formée d’argile plastique lavée et de silex finement

broyé; elle contient quelquefois un peu de craie.

Le vernis est formé de silice, de feldspath, de soude et d’oxyde de

plomb. Cet enduit, délayé dans l’eau à l’état de bouillie épaisse, est ap-

pliqué par immersion ou par arrosage.

Le façonnage est très soigné, et les pièces sont minces et légères.

La cuisson se fait en deux opérations. La pâte est d’abord cuite en bis-

cuit à 100° du pyromètre de Wedgwood
;
le vernis n’est cuit qu’à 20 ou

30° du même instrument. Les fours sont cylindriques; le nombre des

alandiers varie de six à douze. On les chauffe au bois ou à la houille
;

l’encastage se fait dans des cazettes fermées.

Les faïences fines sont estimées, mais elles présentent plusieurs incon-

vénients dans l’usage
;
elles ne vont pas au feu

;
leur vernis est tendre et

se laisse entamer par les instruments de fer et d’acier
;
leur pâte est po-

reuse et s’empuantit facilement.

Les bonnes faïences fines se fabriquent en France, à Choisy, à Creil, à

Chantilly, àMontereau.

Les pipes sont faites avec les mêmes terres que les faïences fines
;
seu-

lement elles ne sont pas cuites à une température aussi élevée et n’ont

pas de couvertes.

Y. GRÈS.

On donne le nom de grès a une poterie à pâte dense, très dure, sonore,

opaque, à grains plus ou moins fins, de couleur variable. Les grès sont

recouverts dans quelques cas d’un vernis vitreux, ou plombifère, ou

terreux.

La pâte est essentiellement composée d’argile plastique dégraissée par

du sable, du silex, ou du ciment de grès.

Tantôt l’enduit vitreux est salin et produit par la volatilisation du sel

marin
;
tantôt il est plombifère et contient du quartz, du feldspath, de la

baryte
;
souvent on le fait avec des scories de forges

,
de la ponce

,
des

scories volcaniques.

La cuisson du grès se fait presque toujours en une seule opération : elle

exige une température très élevée, de 120° du pyromètre de Wedgwood,

et dure souvent huit jours.

Les poteries de cette espèce sont solides, dures, imperméables sans le
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secours d'aucun vernis; mais elles ont l’inconvénient d’être fragiles par

le choc et les changements brusques de température, et d’aller difficile-

ment au feu.

On distingue, dans ce genre de poterie, les grès communs et les grès

fins.

La pâte des grès communs est toujours jaunâtre, formée d’argile plas-

tique, dégraissée quelquefois par du sable quartzeux et recouverte de

craie. Les grès fins diffèrent beaucoup des grès communs par leur com-

position et se rapprochent plutôt de la porcelaine. On les forme avec les

corps suivants :

Argile plastique blanche 25

Kaolin argileux 25

Feldspath 50

On colore ces grès avec des oxydes métalliques. Le cobalt les colore en

bleu
;
les oxydes de manganèse et de fer produisent une coloration noire

;

l’oxyde d’antimoine donne le jaune, l’oxyde de nickel forme le vert pâle.

VI. PORCELAINE DURE OU CHINOISE.

La porcelaine dure est une poterie dont la pâte est fine quoique grenue,

dure , translucide
;
sa couverte est dure et n’entre en fusion qu’à une

température élevée.

La pâte est formée de deux éléments : l’un argileux, in fusible, c’est le

kaolin, ou l’argile plastique pure et blanche, ou bien la magnésite
;
l’autre

est fusible, c’est le feldspath seul, ou bien le sable siliceux, la craie et le

gypse pris séparément ou réunis ensemble de différentes manières.

La couverte consiste en feldspath quartzeux seul
,
ou mêlé avec du

gypse ou de la pâte cuite et broyée.

La pâte est soumise aux manipulations indiquées pour les autres po-

teries; mais le travail est exécuté avec plus de soin. Le façonnage de la

porcelaine est très délicat
;
à la cuisson, la porcelaine manifeste plus que

toute autre poterie les plus légères différences de compression.

La porcelaine exige deux cuissons. La première donne ce qu’on ap-

pelle le dégourdi; elle a pour objet de raffermir assez la pâte pour qu’on

puisse la recouvrir de la couverte par immersion. Cette première cuisson

se fait, en général, dans l’étage supérieur du four, à une température

de 60° du pyromètre; elle ne produit pas de changement sensible dans

le volume des pièces, mais elle fait perdre à la pâte environ le huitième

de son poids.

La seconde cuisson de la porcelaine se fait dans la partie inférieure du

four, et exige une température de lâ0° du pyromètre de Wedgwood. La

pâte se ramollit, devient translucide, et subit une retraite considérable.
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Les pièces sont placées dans des cazettes faites de terre assez réfractaire

pour résister à une haute température. Le four est cylindrique, à quatre

ou six alandiers au plus
;
on le chauffe avec du bois (pl. XXIV, fîg. 1).

On a essayé récemment dans quelques fabriques de porcelaine de rem-

placer le bois par la houille
;
ces essais ont parfaitement réussi.

La porcelaine dure demande environ trente-six heures de cuisson
;

le

four doit refroidir pendant six à sept jours.

Une porcelaine bien fabriquée résiste, sans se casser, aux changements

brusques de température qui s’étendent de 0° à 100°. Elle doit être d’un

blanc de lait sans tache; son vernis est glacé et uni. Une porcelaine trop

argileuse est souvent colorée en jaune. La moindre négligence dans l’ébau-

chage ou le moulage rend les pièces défectueuses. Un feu impur les co-

lore
;
un feu trop fort déforme les pièces, fait pénétrer la couverte dans

la pâte, les rend rugueuses et les recouvre de petites aspérités. Un défaut

de cuisson les rend ondulées.

S’il n’y a pas accord parfait entre la dilatation de la couverte et celle de

la pâte, les pièces sont picotées, puis se fendillent; dans ce cas, on dit

qu’elles sont tressoiliées.

Voici la composition de quelques pâtes de porcelaine dure :

Pâte de service Pâte de sculpture Pâte de serv

à Sèvres. à Sèvres. à Paris.

Kaolin lavé 6â » »

Kaolin caillouteux. . . » 62 80

Craie de Bougival. . 6 à »

Sable d’Aumont. . . 27 17 »

Petit sable 10 » »

Feldspath quartzeux . » 17 20

La pâte de service que l’on emploie à Sèvres présente ordinairement la

composition suivante, quand on l’a calcinée au rouge :

Silice 58,5

Alumine 3/t,5

Chaux â,0

Potasse 3,0

100,0

La porcelaine de Chine est fabriquée avec des matières premières dont

la composition chimique est à peu près la même que celle des matières

employées en Europe. La pâte chinoise est un mélange de kaolin et d’un

feldspatlT compacte (pétuntsé) dont la composition se rapproche beau-

coup de celle de la pegmatite de Saint-Yrieix. Les pâtes employées en
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Chine contiennent toujours plus de silice et d’alcali que les pâtes fran-

çaises, comme le prouvent les analyses suivantes :

Pâle de service Pâte chinoise

à Sèvres. 1" qualité.

Silice 58,0 69,0

Alumine 3â,5 2Zi,6

Oxyde de fer . . . • » 1,2

Chaux

Magnésie : j

â,5
0,3

0,2

Potasse
• 1 3,0

3,3

Soude . . . 1 2,9

100,0 100,6

Cette composition rend les porcelaines de Chine plus fusibles que les

porcelaines européennes
;
un vase de Chine se ramollit et s affaisse com-

plètement au feu des fours de Sèvres.

La couverte de la porcelaine chinoise est un mélange de feldspath com-

pacte et d’une forte proportion de chaux
,
ce qui lui donne une teinte

bleu verdâtre et la rend plus fusible que la couverte des porcelaines

européennes (Ebelmen et M. Salvét y r
. )

VII. PORCELAINE TENDRE.

La pâte de cette porcelaine est fine, dense, d’une texture presque

vitreuse, dure, translucide, fusible à une haute température. Le vernis

en est vitreux, transparent, plombifère et tendre.

Le caractère principal de la pâte delà porcelaine tendre est de contenir

une assez grande quantité d’une substance qui lui donne une fusibilité

qui la rapproche des substances vitreuses. Cette substance peut être de

la soude, de la potasse, des sels alcalins, des sels à base terreuse, du

feldspath, etc.

On peut distinguer deux espèces de porcelaine tendre : la porcelaine

naturelle et la porcelaine artificielle ; ces deux poteries diffèrent par la

nature des matières premières qu’on emploie pour leur préparation. L an-

cienne porcelaine tendre de Sèvres et les porcelaines beaucoup moins

fines deTournay, Saint-Amand, etc., appartiennent à la première espèce,

et les porcelaines tendres anglaises à la seconde.

PORCELAINE TENDRE FRANÇAISE (vieux Sèvres).

La cuisson de la porcelaine tendre se fait en deux opérations. Les pièces

sont d’abord cuites en biscuit; le vernis est appliqué par arrosage, et les

pièces sont soumises à une nouvelle cuisson . On se sert souvent d un four

à deux étages; on cuit le biscuit dans la partie inférieure, et le vernis

dans la partie supérieure.
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La porcelaine tendre peut, comme le grès fin, recevoir dans sa pâte des

colorations variées. Le vernis s’incorpore facilement, et forme un glacé

brillant et gras, très recherché.

Pour composer la pâte de la porcelaine tendre de Sèvres
,
on faisait

d’abord dans un four une fritte formée de :

Azotate de potasse fondu 22,0

Sel marin gris. 7,2

Alun . 3,6

Soude d’Alicante 3,6

Gypse de Montmartre 3,6

Sable de Fontainebleau 60,0

100,0

On prenait 75 parties de la fritte précédente, que l’on mélangeait avec

17 parties de craie blanche et 8 parties de marne calcaire d’Argenteuil
;

pour lui donner une certaine consistance, on la mélangeait avec du savon

noir et de la gomme.

Les pièces étaient façonnées par moulage, car la pâte n’était pas assez

plastique pour être ébauchée sur le tour
;
les pièces rondes étaient ensuite

terminées par le tournassage.

Le vernis était formé de :

Litharge 38

Sable de Fontainebleau calciné 27

Silex calciné 11

Carbonate de potasse 15

Carbonate de soude 9

100

PORCELAINE DE TOURNAT
,
SAINT AMAND

, etc

On fabrique à Tournay, à Saint-Amand et à Arras, une porcelaine

tendre, très estimée, qui est généralement employée dans les restaurants

de Paris.

La porcelaine de Tournay est plus tenace, et résiste mieux aux chocs

que la porcelaine dure
;
mais elle supporte moins bien les changements

de température.

Voici la composition de la pâte de la porcelaine de Saint-Amand :

Silice 75,3

Alumine 8,2

Soude. . 5,0

Chaux 10,0

Perte 1,5

100,0 (M. Berthier.)
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Les matières premières qui entrent dans la composition de cette pâte

sont une marne argileuse, une argile figuline, de la craie et une fritte

préparée avec du sable et de la soude.

PORCELAINE TENDRE ANGLAISE.
-

"
' V

, ;
» ;

i- îj ' ') i; x- «.

Cette poterie tient le milieu entre la porcelaine dure et la faïence fine :

elle se distingue de la première par la fusibilité de sa pâte et la nature de

son vernis, qui est plombifère, et de la seconde par la température de sa

cuisson et la dureté de son vernis. La pâte des porcelaines tendres an-

glaises contient du kaolin et des os calcinés
;
elle est assez plastique pour

qu’on puisse l’ébaucher sur le tour.
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On emploie dans les constructions les pierres qui coûtent le moins cher

et qui résistent le mieux aux chocs ainsi qu’à l’action des agents atmos-

phériques. On donne la préférence à celles qui sont légères, peu po-

reuses, et se lient le mieux avec les mortiers.

Les pierres calcaires se trouvent en abondance dans les terrains secon-

daires et tertiaires.

On distingue les pierres calcaires en deux variétés principales : les

calcaires siliceux et les calcaires coquilliers.

Les calcaires siliceux sont les plus estimés
;

ils sont durs, se laissent

polir facilement et sont employés pour les sculptures. Ces calcaires ne

sont pas poreux
;
on peut en faire usage au moment même où ils sont ex-

traits de la carrière. Les pierres que l’on tire de Château-Land on sont

des calcaires siliceux très renommés.

Les calcaires coquilliers sont recherchés pour les constructions; ils

sont poreux, plus tendres que les calcaires siliceux, et contiennent beau-

coup d’eau
;
on doit les laisser sécher sur le chantier avant de les em-

ployer, afin d’éviter les lézardes.

Certains calcaires sont assez poreux pour se laisser pénétrer par les

pluies ou l’humidité atmosphérique
;
lorsqu’ils sont exposés en hiver à

une température de quelques degrés au-dessous de zéro, l’eau qu’ils con-

tiennent se congèle, augmente de volume et fait éclater la pierre. Ces

sortes de calcaires portent le nom de pierres gélives. Pour reconnaître si

une pierre est gélive, il suffit de la plonger dans une dissolution de sul-

fate de soude saturée à chaud et d’examiner si elle se fend au moment

delà cristallisation du sel.

Certaines variétés de silice, telles que le grès
,
la pierre meulière

,
etc.,

sont employées dans les constructions. (Voy. Acide silicique.)

Le granité est une des pierres les plus dures que l’on connaisse
;

il con-

stitue les roches les plus anciennes, et il est formé de feldspath, de quartz

et de mica. Le granité est assez dur pour faire feu au briquet; il peut

prendre un beau poli, mais sou extrême dureté le rend difficile à travail-

ler. On a soin de le maintenir longtemps sous l’eau avant de le tailler.

On 1’emploie principalement à la confection des colonnes, des obélisques,

des chambranles, des vases, des tables à broyer, des dalles de trot-

toirs, etc.

Il faut aussi ranger parmi les pierres à bâtir quelques pierres volca-

niques, telles que le basalte
,
certaines laves qui forment des pierres de

construction très légères et d’une grande durée, etc.

Le tableau suivant, extrait du Dictionnaire des arts et manufactures
,
fait

connaître le nom des principales pierres, leurs caractères, leurs usages,

leurs gisements et le poids du mètre cube de chacune d’elles.
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MORTIERS.

On donne le nom de mortier à une matière destinée à lier entre eux

les matériaux employés dans les constructions.

Les matériaux se partagent en deux classes : matériaux réguliers

,

matériaux irréguliers.

On appelle matériaux réguliers les pierres de taille, qui sont dressées

sur toutes leurs faces et peuvent en quelque sorte entrer dans les con-

structions sans qu’il soit nécessaire défaire usage de mortiers; leurs faces

taillées s’appliquent les unes contre les autres, et il suffit, pour qu’elles

se tiennent en équilibre, que toutes les poussées se contre-balancent. Tou-

tefois, pour régulariser les points de contact, on interpose entre les faces

des pierres de taille une couche mince de mortier, qui peut n’être pas

très dur : en effet, on sait que des couches liquides ou gélatineuses, inter-

posées entre des surfaces bien dressées, déterminent souvent une adhé-

rence qu’il est très difficile de vaincre.

On appelle matériaux irréguliers
,
les moellons, les briques, les cailloux,

qui demandent au contraire à être liés entre eux par des matières très

consistantes.

MORTIERS A CHAUX NON HYDRAULIQUE
,
OU MORTIERS

ORDINAIRES.

Les mortiers ordinaires sont des mélanges de chaux et de sable quart-

zeux grossier : exposés pendant un certain temps à l’air, ils acquièrent

une grande dureté, et servent à lier les matériaux irréguliers employés

dans les constructions.

La dureté que prennent ces mortiers ne peut être attribuée à la combi-

naison de la silice avec la chaux, comme on l’a cru à une certaine épo-

que. En effet, lorsqu’on traite par un acide un mortier qui s’est solidifié,

on n’obtient jamais de silice gélatineuse, ce qui devrait avoir lieu si la

silice était entrée en combinaison avec la chaux. Ces mortiers se solidi-

fient parce que l’eau en excès s’évapore ou est absorbée par la pierre, et

parce que l’acide carbonique de l’air forme du carbonate de chaux et une

combinaison d’hydrate et de carbonate de chaux.

L’hydrate de chaux seul, en se desséchant, devient dur, et fait adhérer

entre eux les matériaux.

Pour qu’un mortier agrège suffisamment les matériaux, il faut que la

combinaison de la chaux et de l’acide carbonique se fasse lentement. Un

mortier ne doit donc pas se dessécher trop vite
;
aussi a-t-on remarqué

que les mortiers employés dans l’arrière-saison donnent de meilleurs

résultats que ceux qui sont appliqués en été.
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La nature du sable que l'on emploie et surtout la grosseur et la rugo-

sité du grain, la quantité d’eau qu’on incorpore, exercent une grande
influence sur la solidification des mortiers ordinaires.

?

masse entière du mortier que l’on emploie dans les constructions
n éprouve jamais une solidification complète. On s’est assuré que les par-
ties du mortier qui sont placées dans l’intérieur des murs sont souvent
dans 1 état d humidité où elles se trouvaient lors de leur application

;
les

couches extérieures solides préservant les couches intérieures de la des-
siccation.

CHAUX HYDRAULIQUES

.

On sait qu’en soumettant à la calcination un calcaire pur, on obtient
de la chaux qui, dans son contact avec l’eau, s’hydrate et foisonne beau-
coup. Cette chaux est appelée chaux grasse.

Les mortiers ordinaires, qui sont faits avec cette chaux, se solidifient

quand ils sont exposés à 1 air, mais ils se désagrègent complètement
lorsqu’on les met en contact avec l’eau.

Lorsque les calcaires sont mélangés à une forte proportion de magné-
sie, d’oxyde de fer ou de sable quartzeux, et qu’ils ne renferment que peu
d argile, ils donnent une chaux qui produit peu de chaleur quand on la

met dans l’eau, et dontle foisonnement est presque nul
;
on donne à cette

chaux le nom de chaux maigre non hydraulique : elle durcit à l’air au
bout d’un certain temps.

Mais si les calcaires contiennent une certaine quantité d’argile, ils pro-
duisent, par la calcination, une chaux d’une tout autre nature, qui ne se

délite que lentement dans l’eau et que l’on nomme chaux hydraulique .

Dans cette calcination avec l’argile, la chaux acquiert une propriété

remarquable dont l’art des constructions tire un grand parti
;
mise en

contact avec l’eau, elle forme d’abord une pâte courte, et prend bientôt

une dureté qui la rend comparable aux calcaires les plus résistants.

Les propriétés d’une chaux hydraulique sont déterminées par la pro-
portion d’argile que contient le calcaire qui l’a produite.

On dit qu’une chaux a fait prise lorsqu’elle résiste au doigt poussé
avec la force moyenne du bras et quelle ne peut plus changer de forme
sans se briser. Une chaux ayant fait prise doit supporter sans dépression

une aiguille à tricoter de ()
ni

, 00 1 2 de diamètre, limée carrément à son
extrémité et chargée d’un poids de 0 kil

,3.

Les chaux hydrauliques peuvent être réparties en trois classes :

1” Les chaux moyennement hydrauliques
,
contenant 18 pour 100 d’ar-

gile; elles font prise après quinze ou vingt jours d’immerhon et conti-

nuent à durcir après ce terme, mais de plus en plus lentement, surtout
après le sixième ou le huitième mois. Au bout d’un an, leur dureté est

comparable a celle du savon sec : elles se dissolvent encore dans l’eau
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pure, mais avec beaucoup de difficulté. Leur foisonnement est variable;

il atteint souvent le terme de celui des chaux maigres sans s’élever jus-

qu’à celui des chaux grasses.

2° Les chaux hydrauliques ordinaires (26 pour 100 d’argile)
;

elles font

prise après six ou huit jours d’immersion et continuent à durcir. Les pro-

grès de cette solidification peuvent s’étendre jusqu’au douzième mois,

quoique la plus grande partie de la dureté soit acquise au bout de six

mois. A cette époque, la dureté de la chaux est déjà comparable à celle

de la pierre très tendre et l’eau ne l’attaque plus. Le foisonnement des

chaux de cette espèce est constamment faible, comme celui des chaux

maigres.

3° Les chaux éminemment hydrauliques pour 100 d’argile); elles font

prise du deuxième au quatrième jour d’immersion
;
au bout d’un mois

elles sont déjà dures et tout à fait insolubles dans l’eau. Au sixième mois

elles se comportent comme les pierres calcaires absorbantes
;
elles don-

nent des éclats par le choc et présentent une cassure écailleuse. Leur

foisonnement est constamment faible, comme celui des chaux maigres.

On donne le nom de chaux limites à des chaux qui contiennent 3à pour

100 d’argile. Lorsque les calcaires dont la composition correspond à cette

proportion d’argile ont subi une cuisson complète, ils donnent un pro-

duit qui ne s’éteint plus comme les chaux hydrauliques contenant moins

d’argile, ou du moins qui ne s’éteint qu’à la longue ou par l’emploi de

l’eau bouillante. Si l’on réduit en poudre ces chaux limites et qu’on les

gâche à la manière du plâtre, elles font prise instantanément en déga-

geant de la chaleur
;
mais la solidification ne persiste pas, à l’air ou sous

l’eau, pendant plus d’une journée; au bout de ce temps les chaux limites

commencent à se fissurer et finissent par se réduire d’elles-mêmes en

bouillie

.

Le nom de chaux limites a donc été donné à cette classe de produits

pour indiquer qu’ils ne présentent plus les propriétés des chaux hydrau-

liques, et qu’ils ne possèdent pas encore les caractères des ciments.

Les calcaires qui donnent des chaux limites peuvent produire des

ciments quand on les soumet à une calcination incomplète
;

il se forme

ainsi des incuits (mélanges de chaux caustique et de carbonate de chaux

non altéré) qui communiquent au produit de la calcination des proprié-

tés hydrauliques. Mais les ciments obtenus de cette manière sont généra-

lement de mauvaise qualité, et lâchent prise au bout d’un certain temps

par suite d’un foisonnement lent. (M. Vicat.)

Théorie du durcissement de la chaux hydraulique.

La théorie du durcissement des chaux hydrauliques repose sur les

considérations suivantes :
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L’état de la silice que contient un calcaire exerce une grande influence

sur les propriétés de la chaux que ce calcaire peut produire. En effet,

la silice en gelée, calcinée avec du carbonate de chaux, donne une chaux

hydraulique de bonne qualité. Le quartz, au contraire, réduit en poudre

et calciné avec du carbonate de chaux, produit une chaux maigre qui

n’est nullement hydraulique. La silice, telle qu’elle se trouve dans l’ar-

gile, est dans un état favorable à la production des chaux hydrauliques.

La silice ou l’alumine hydratée, et surtout l’argile desséchée à 300 ou

&00°, enlèvent complètement la chaux tenue en dissolution dans l’eau:

ainsi l’eau de chaux abandonnée pendant quelque temps dans un flacon

bouché contenant de l’argile desséchée perd la propriété de bleuir le tour-

nesol rougi par les acides : ces observations démontrent l’affinité de la

chaux pour la silice et l’alumine hydratées.

Les meilleures chaux hydrauliques contiennent de la silice, de la chaux,

de la magnésie ou de l’alumine. La présence d’une certaine quantité

d’oxyde de fer ou d’oxyde de manganèse paraît nuire aux propriétés

hydrauliques de la chaux.

La solidification d’une chaux hydraulique doit être attribuée à la for-

mation d’un silicate d’alumine et de chaux ou de magnésie et de chaux,

qui se combine avec l’eau et produit un hydrate excessivement dur et

insoluble dans l’eau. Le durcissement de la chaux hydraulique peut donc

être comparé à celui du plâtre cuit
,
qui se combine aussi avec l’eau pour

former un hydrate solide.

On doit avoir soin, en préparant une chaux hydraulique, de ne pas cal-

ciner le calcaire argileux à une température trop élevée
;
le silicate double

éprouverait dans ce cas une sorte de fritte , ne s’hydraterait plus dans son

contact avec l’eau et donnerait une chaux maigre non hydraulique.

Il est à supposer que certaines matières, bien différentes des chaux

hydrauliques par leur composition, se combinent lentement avec l’eau et

durcissent dans les mêmes circonstances que les chaux hydrauliques.

Ainsi la dolomie (carbonate double de chaux et de magnésie), calcinée

modérément, peut donner une chaux hydraulique, et le carbonate de

chaux calciné incomplètement, que l’on appelle, dans la fabrication de la

chaux, incuit
,
possède aussi les propriétés hydrauliques.

(M. Vicat; M. Berthier.)

Analyse des calcaires.

L’hydraulicité des chaux dépendant de la composition des calcaires

que l’on emploie pour les fabriquer, il est important de déterminer par

l’analyse la composition des calcaires que l’on se propose d’employer

pour préparer une chaux hydraulique.

Pour analyser un calcaire, on en pèse environ 2 ou 3 grammes que l’on

dissout dans de l’acide chlorhydrique étendu de son volume d’eau; la
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cliaux, la magnésie, l’oxyde de fer entrent en dissolution, tandis que

l’argile et les substances siliceuses restent à l’état insoluble; on jette ce

résidu sur un filtre, on le lave et on le pèse après l’avoir desséché. Cet

essai, bien simple, suffit dans la plupart des cas, et indique la quantité

d’argile que contient un calcaire, et jusqu’à un certain point la qualité

de la chaux hydraulique qu’il donnera par la calcination.

Si l’on veut déterminer la proportion des autres corps contenus dans

le calcaire, on ajoute dans la dissolution acide un excès d’ammoniaque

qui précipite le peroxyde de fer dont on peut facilement déterminer le

poids. La liqueur est mêlée à un grand excès de chlorhydrate d’ammo-

niaque, et traitée ensuite par l’oxalate d’ammoniaque, qui précipite la

cliaux à l’état d’oxalate de chaux
;
ce sel est lavé et calciné avec un excès

d’acide sulfurique
;
le poids du sulfate de chaux ainsi formé donne la

quantité de chaux contenue dans le calcaire. Enfin, pour doser la magné-

sie, on fait bouillir la liqueur avec du carbonate de potasse jusqu’à ce

qu’il 11e se dégage plus d’ammoniaque; la magnésie se précipite à l’état

de carbonate
;
ce sel est lavé et pesé : le résidu de la calcination est de la

magnésie pure.

CIMENT ROMAIN.

Le ciment romain se prépare en calcinant certains calcaires très argi-

leux. Il acquiert une excessive dureté au bout de quelques minutes quand

on le gâche avec de l’eau après l’avoir pulvérisé, et cette dureté persiste

à l’air ou sous l’eau. Cette propriété si remarquable suffit pour faire dis-

tinguer ce ciment des autres variétés de chaux hydrauliques.

Le ciment romain a été fabriqué pour la première fois à Londres en

1796, en calcinant un calcaire qui contenait 30 pour 100 d’argile.

Plus tard, on démontra que des galets venant de Boulogne présentaient

beaucoup d’analogie avec le calcaire à ciment romain, et M. Lacordaire,

ingénieur des mines, trouva en Bourgogne un ciment qui ne le cède en

rien au ciment romain pour la dureté et la résistance.

Les différentes variétés de ciment romain peuvent être rattachées aux

trois classes suivantes :

1° Les ciments limites inférieurs (39 pour 100 d’argile). On peut les

regarder comme les plus parfaits de tous les ciments. Ils font prise instan-

tanément avec l’eau en s’échauffant d’une manière sensible
;
ils se com-

portent donc, au début de la solidification, comme les chaux limites;

mais ils en diffèrent essentiellement en ce qu’ils ne lâchent jamais prise

sous l’eau, même quand on leur a fait prendre des formes très déliées.

Gomme les ciments de cette espèce contiennent un excès de chaux, on

peut les mélanger avec mie certaine quantité de sable et former ainsi

d’excellents mortiers hydrauliques.
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2° Les ciments ordinaires (50 pour 100 d’argile). Ces ciments, ainsi que

les suivants, font prise encore plus rapidement que ceux de la classe pré-

cédente
;

il serait même impossible de les employer, car ils feraient prise

sous la truelle, si la pulvérisation en grand n’avait pour effet de modérer

cette énergie par une extinction partielle due à l’action de l’air.

3° Les ciments limites supérieurs (73 pour 100 d’argile). Les ciments de

cette espèce présentent beaucoup d’analogie avec les précédents
;
toute-

fois ils sont de moins bonne qualité et acquièrent moins de dureté après

la solidification.

Lorsque la proportion d’argile atteint 90 pour 100, on obtient des

pouzzolanes
,
matières qui jouissent de propriétés spéciales, dont nous par-

lerons plus loin.

Le tableau suivant résume ce que nous avons dit sur les chaux hydrau-

liques et les ciments :

DÉSIGNATION

des

principes constituants.

TYPE

des

chaux

moyennement

hydrauliques.

TYPE

des

chaux

hydrauliques

ordinaires. TYPE

|i

des

chaux

éminemment

hydrauliques.

i

TYPE
des

;

chaux

limites.

j>

TYPE

des

ciments

limites

inférieurs. TYPE des

ciments

ordinaires.

1

TYPE

:

des

ciments

limites

fj

supérieurs.

TYPE

du commence-

ment des

pouzzolanes.

A l’état naturel.

Carbonate de chaux. 89 83 80 77 73 64 39 16,4

Argile 11 17 20 23 27 36 61 83,6

100 100 100 100 100 100 100 100,0

Après cuisson.

Chaux caustique . . 82 74 70 66 61 50 27 10

Argile combinée . . 18 2G 30 34 39 50 73 90 non romb.

1

(M. VlCAT.)

CHAUX HYBB.MJLIOÏÏE ARTIFICIEUX.!!

.

M. Vicat a été amené par ses travaux sur la chaux hydraulique à créer

la fabrication de la chaux hydraulique artificielle. D’après cet habile

ingénieur, on peut obtenir des chaux hydrauliques artificielles en calci-

nant des mélanges d’argile et de carbonate de chaux.

On prépare la chaux hydraulique artificielle, dans les environs de

Paris, en délayant avec de l’eau un mélange d’une partie d argile de

Passy et de 4 parties de craie; ces matières sont mêlées par une meule

verticale qui tourne dans une auge circulaire; on en forme une bouillie

qu’on laisse ensuite écouler dans des bassins construits en maçonnerie.

Il se produit bientôt un dépôt avec lequel on forme de petites briques qui
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sont d’abord sécliées à l’air, pais soumises à une calcination modérée. La

chaux hydraulique ainsi préparée se dissout complètement dans les aci-

des comme les chaux hydrauliques naturelles de bonne qualité. Quand

on la traite par l’eau, elle ne foisonne que des deux tiers de son volume,

tandis que la chaux grasse triple de volume en s’hydratant.

Les bonnes qualités des chaux hydrauliques artificielles de M. Vicat

sont constatées maintenant par des expériences faites en grand
;
car ces

chaux ont été employées dans toutes les constructions hydrauliques du

canal Saint-Martin.

M. Vicat, en enrichissant l’industrie d’un excellent procédé pour la

préparation, des chaux hydrauliques artificielles, a prouvé en même
temps que la France possède dans un grand nombre de localités des cal-

caires argileux qui peuvent fournir par leur calcination des chaux

hydrauliques de bonne qualité.

Les travaux de M. Vicat ont valu à l’Etat des économies con-

sidérables. Des écluses qui 11e pouvaient être solidement fondées que sur

des grillages de charpente avec épuisements, et dont les constructions

exigeaient l’emploi de pierres de taille, sont [faites maintenant avec de

petits matériaux
;

les épuisements, les batardeaux ont été supprimés.

MORTIERS HYDRAULIQUES.

Les mortiers hydrauliques sont des mélanges de chaux et de différen-

tes matières, qui jouissent de la propriété de se solidifier dans leur con-

tact avec l’eau comme les chaux hydrauliques.

Certains corps solides, mélangés aux chaux hydrauliques, n’exercent

que peu d’influence sur leur solidification
;
d’autres, au contraire, ont la

propriété d’améliorer les chaux moyennement hydrauliques et peuvent

même, dans certains cas, rendre hydrauliques des chaux grasses.

Les substances que l’on mélange aux differentes chaux dans la con-

fection des mortiers peuvent donc être divisées en matières inertes et

matières énergiques.

Les matières inertes sont les cailloux, les sables, etc.
;
mélangés à la

chaux grasse, elles ne modifient en rien son action sur l’eau : toutefois

le sable ajouté aux chaux hydrauliques peut augmenter leur cohésion.

(M. Vicat.)

Certaines matières énergiques peuvent produire des mortiers hydrau-

liques par leur mélange avec la chaux grasse; parmi ces matières il faut

placer en première ligne les produits volcaniques qui portent le nom de

pouzzolanes .

Les pouzzolanes, qui furent découvertes par les Romains près du

Vésuve, aux environs de Pouzzoles, ont la propriété de se combiner len-

tement sous l’influence de l’eau avec la chaux grasse et de former ainsi
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d’excellents mortiers hydrauliques. Les constructions romaines doivent

leur solidité à l’emploi des mortiers formés de chaux et de pouzzolanes.

Les substances pseudo-volcaniques, telles que les matières provenant

des houillères embrasées, les argiles cuites, les tripolis, les laves, se com-

portent avec la chaux grasse comme les pouzzolanes. Certains produits

artificiels peuvent aussi rendre hydraulique la chaux grasse : tels sont les

débris de tuiles, de briques, de poteries de grès, etc.

Les pouzzolanes jouissent de la propriété curieuse d’absorber la chaux

tenue en dissolution dans l’eau, et l’on peut dire d’une manière générale

qu’une pouzzolane est d’autant plus énergique qu’elle absorbe plus de

chaux. Les pouzzolanes qui conviennent le mieux à la confection des

mortiers hydrauliques se laissent facilement attaquer par l’acide sulfu-

rique.

Les mortiers préparés avec les pouzzolanes naturelles d’Italie parais-

sent résister indéfiniment à l’action de l’eau de mer; mais il n’en est pas

de même des mortiers dans lesquels on fait entrer des pouzzolanes arti-

ficielles. Ces mortiers sont assez promptement désagrégés au bout d’un

certain temps
;
la chaux que contiennent ces mortiers est en grande par-

tie remplacée par de la magnésie empruntée à l’eau de mer. Des expé-

riences directes ont prouvé que les mortiers hydrauliques sont rapidement

altérés quand on les laisse en contact avec des dissolutions de sels de

magnésie et surtout de sulfate de magnésie (M. Vicat). Les mortiers qui

résistent le mieux à l’eau de mer sont ceux qui ne contiennent pas plus de

20 pour 100 de chaux et 80 pour 100 d’une pouzzolane artificielle résul-

tant de la calcination à une chaleur modérée d’une argile formée de

20 parties au plus d’alumine et de 80 parties de silice.

Les eaux de la Méditerranée agissent beaucoup moins rapidement sur

les mortiers hydrauliques que les eaux de l’Océan

.

Pour compléter ces généralités sur les propriétés des chaux et des

mortiers hydrauliques, nous donnons ici les résultats d’analyses faites

sur un certain nombre de calcaires.

Pierres calcaires à chaux grasse.

Spath Marbre Calcaire Calcaire Calcaire Calcaire

d’Islande. statuaire. du Jura. grossier compacte compacte

de Paris. de Nemours. de l’Ardèche.

Chaux 56,/t 554 54,6 54,6 54,8 54,1

Magnésie )) 04 0,9 » 0,9 0,6

Oxyde de fer . . . » )) )> » » 0,5

Argile et quartz. . )) 1,0 L5 1,5 1,0 2,2

Acide carbonique. 43,

6

43,2 43,0 42,9 43,3 42,6
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Ces compositions peuvent être représentées de la manière suivante

Carbonate de chaux . . 100,0 98,1 96,5 98,5 97,0 95,0

Carbonate de magnésie. » 0,9 2,0 )> 2,0 1,3

Carbonate de fer . . . . » » )) )) )> 1,5

Argile et quartz .... » 1,0 1,5 1,5 1,0 2,2

Pierres calcaires à chaux hydraulique.

Moyennement hydrauliques. Très hydrauliques.

Carbonate de chaux. . 89,2 85,8 83,0 82,5 76,5 80,0 72,5

Carbonate de magnésie 3,0 0,4 2,0 4,1 3,0 1,5 4,5

Carbonate de fer ... » 6,2 » )) 3,0 )> )>

Carbonate de mangan . « » » )> 1,5 » ))

Argile ou silice . . . . 7,8 7,6 15,0 CO 15,2 18,5 23,0

Pierres calcaires à ciment naturel.

Boulogne-sur-Mer. Angleterre. Pouilly. Argenteuil.

Carbonate de chaux. . . , 61,6 65,7 57,2 63,0

Carbonate de magnésie . » 0,5 3,6 4,0

Carbonate de fer .... . 6,0 6,0 6,6 »

Carbonate de manganèse ,
)> 1,9 )> »

Argile 22,8 24,6 25,2 27,0

Eau 6,6 1,3 7,4 6,0

Calcaires magnésiens à chaux maigre. — Impropres aux constructions

quand la magnésie est en proportion un peu forte.

Carbonate de chaux . . . . . 88,0 86,0 83,5 77,2 76,2 60,5

Carbonate de magnésie. . 8,0 10,0 13,7 16,1 17,7 34,7

Carbonate de fer 0,6 » 2,2 » »

Matières pierreuses. . . . . . 5,0 3,2 2,8 5,4 7,0 5,2

(
M. Berthier.)

BÉTON.

On donne le nom de béton à des mélanges de mortier hydraulique et

de petites pierres. Le béton, si utilement employé dans les constructions

hydrauliques, permet d’entreprendre des travaux que l’on considérait

autrefois comme inexécutables, et de produire, dans certains cas, un sol

artificiel propre aux constructions. Le béton se solidifie au bout d’un cer-

tain temps et prend exactement la forme de l’enceinte où on l’a renfermé.

On fait varier la composition du béton suivant les usages auxquels on

le destine; il est ordinairement formé d’un volume de mortier et de

2 volumes de pierrailles. Le mélange des matières se fait à bras ou au

moyen des machines ordinaires de trituration.
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MASTICS.

Les mastics sont employés pour couvrir les terrasses, revêtir les bas-

sins, remplir les joints des matériaux, luter les appareils de physique ou

de chimie, etc.

On distingue deux espèces de mastics :

1° Ceux qui s’appliquent à froid à l’état pâteux ou en dissolution dans

l’eau, l’alcool, l’éther ou les huiles
;

2° Ceux qui s’appliquent par fusion.

MASTICS S'APPLIQUANT A FROID.

Mastic de Dhil. — Ce mastic est formé de 9 parties de brique pilée ou

d’argile bien cuite et de 1 partie de litharge
;
ces deux corps sont mélan-

gés ensuite avec de l’huile de lin. Le mastic de Dhil demande sept ou huit

jours pour se solidifier. Il convient surtout pour les rejointoiements des

dalles et des pierres de taille. Avant de l’appliquer sur une pierre, on la

mouille pour l’empêcher d’absorber l’huile.

Ciment diamant. — Ce mastic sert à recoller la porcelaine et le verre.

On l’obtient en faisant une dissolution aqueuse de colle de poisson, à

laquelle on ajoute un peu d’alcool, et de la gomme ammoniaque, ou de

la résine mastic en dissolution dans l’alcool.

Le mastic au blanc d'œuf est formé d’albumine de l’œuf et de chaux

vive réduite en poudre
;

il résiste à l’humidité et sert à recoller le marbre.

Le mastic au fromage est un mélange de fromage blanc avec de la

chaux en poudre
;
ce mastic devient très dur; il est hydraulique.

On prépare un ciment qui devient aussi dur que le grès, en mélangeant

20 parties de sable, et 1 partie de chaux vive, avec de l’huile de lin lithar-

gyrée. En remplaçant la chaux vive par 10 parties de carbonate de chaux,

on obtient le ciment mastic
,
qui peut être employé comme le ciment

romain pour certaines constructions hydrauliques.

Le mastic de fer, qui sert principalement à relier le fer et la fonte, est

formé de 50 parties de limaille de fer et de 1 partie de sel ammoniac. On
ajoutait autrefois à ce mastic une certaine quantité de soufre.

Le mastic des vitriers est un mélange d’huile siccative et de céruse ou

même de craie.

Le mastic employé dans la construction des instruments de physique est

un mélange de minium et d’huile de lin.

Les mastics employés pour luter les appareils de chimie sont :

1° Un mélange de pâte d’amandes et de colle de farine.

2° Un mélange de limaille de fer, d’argile et de gomme arabique.

3° Un mélange d’argile grasse, de chaux et de blanc d’œuf.

â° Un mélange de plâtre et d’amidon.
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5° Un mélange de farine, d’argile et de caoutchouc fondu

;
ce lut

résiste aux acides.

6° Le caoutchouc fondu, dont on se sert pour luter les robinets et les

bouchons à l’émeri.

7° Le suif ou un mélange de cire et d’essence de térébenthine.

8° Le kaolin pur.

MASTICS S’APPLIQUANT PAR FUSION.

Le bitume ou asphalte
,
qu’on emploie en grande quantité pour recou-

vrir les trottoirs, est un mélange de sable et de bitume naturel, ou même
de goudron provenant de la distillation de la houille. Le sable donne à ce

mastic assez de dureté pour qu’il ne s’use que très lentement.

Le mastic qui sert souvent dans la construction des instruments de

physique est formé de 5 parties de colophane, 1 partie de cire jaune,

1 partie de colcothar
;
on y ajoute souvent une petite quantité de plâtre

en poudre.

On emploie aussi comme mastic fusible la poix ordinaire, la cire à

cacheter, qui est formée d’un mélange de différentes substances résineu-

ses colorées généralement en rouge par le vermillon ou le colcothar.

Le mastic des fonteniers est un mélange de résine, de suif et de colco-

thar auquel on ajoute d’ordinaire une certaine quantité de brique pilée.
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Équivalent : Mn = .Wa, 68.

Historique.

En 177â, Schéele démontra que la substance que l’on nommait alors

magnésie noire contenait une terre nouvelle; plus tard Gahn retira de

cette terre un métal qui a été appelé successivement magnésium, manga-

nèsium ou manganèse.

Propriétés.

Le manganèse est solide, dur, cassant, fixe et très réfractaire
;
sa cou-

leur est grisâtre
;

il ressemble à la fonte blanche. Il a un faible éclat métal-

lique et se laisse attaquer par la lime
;
sa densité est à peu prèséga le à 8.

(M. Berthier.)

L’affinité du manganèse pour l’oxygène est très grande : il s’oxyde à

l’air en se recouvrant d’une rouille brune qui finit par se transformer en

une poudre noire; il décompose l’eau à la température ordinaire en pro-

duisant un dégagement d’hydrogène qui devient beaucoup plus abon-

dant à la température de 100°; lorsqu’on le touche avec les doigts

humides, il exhale une odeur désagréable ayant quelque analogie avec

celle du carbure d’hydrogène qui se forme dans l’action des acides sur la

fonte. On doit conserver le manganèse dans l’huile de naphte, comme le

potassium et le sodium, ou dans un tube de verre que l’on ferme à la

lampe aux deux extrémités.

Le manganèse n’est doué d’aucunes propriétés magnétiques.

Préparation.

On obtient le manganèse en réduisant un oxyde de manganèse dans un

creuset brusqué (1).

Pour opérer cette réduction, on mêle avec de l’huile de l’oxyde de

(1) Les creusets brasqués sont employés fréquemment en chimie pour la réduc-

tion des oxydes et pour les analyses par voie sèche
; nous dirons ici comment on les

prépare, et quels sont les avantages qu’ils présentent.

On appelle creusets brasqués ,
des creusets de terre dont les parois intérieures

sont revêtues de charbon. Pour brasquer un creuset, on commence par le mouiller,

et on le remplit d’une pâte faite avec du charbon de bois pulvérisé et de l’eau. La

brasque doit être tassée fortement au moyen d’un pilon de bois. Quand le creuset

est entièrement rempli
, on pratique dans l’intérieur une cavité conique de même

forme que le creuset, et on la polit avec un tube de verre arrondi. Cette précaution

est nécessaire pour que les grenailles métalliques qui se produisent dans les essais
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manganèse provenant de la calcination du carbonate de manganèse, et

l’on chauffe le mélange dans un creuset couvert, de manière à décomposer

l’huile, qui laisse un résidu de charbon très divisé et intimement mélangé

avec l’oxyde. On triture la masse une seconde fois avec de l’huile et l’on

en forme une pâte qu’on divise en boulettes.

Ces boulettes sont placées dans un creuset brasqué qu’on achève de

remplir avec du charbon en poudre, et qu’on chauffe pendant deux heu-

res au feu de forge. Lorsque le creuset est refroidi, on y trouve un bouton

de manganèse qui retient toujours une petite quantité de carbone
;
pour

purifier le manganèse, on le fond dans un creuset de porcelaine avec une

petite quantité de carbonate de manganèse.

COMBINAISONS BU MANGANESE AVEC L’OXYGÈNE.

Les combinaisons du manganèse avec l’oxygène sont nombreuses
;
on

les représente par les formules suivantes :

Protoxyde. .......... MnO;
Oxyde rouge Mn 304 = (MnO 1

^)
3

;

Sesqui-oxyde Mn203 = (Mn04
)

2
;

Bi-oxyde ou peroxyde ..... MnO2
;

Acide manganique. ...... MnO3
;

Acide permanganique Mn207 = (MnO3
^)

2
.

PROTOXYDE DE MANGANÈSE. MnO.

Mn 344,68 77,52

O . 100,00 22,48

444,68 100,00

Le protoxyde de manganèse est la base des principaux sels de manga-

nèse. A l’état anhydre, il est verdâtre. 11 est indécomposable par la

chaleur. Il absorbe facilement l’oxygène et devient brun. Son affinité

puissent se réunir en un seul culot. Le creuset ainsi préparé est alors soumis à une

dessiccation très lente.

Les creusets brasqués ont sur les autres l’avantage d’offrir une grande solidité
,
et

de ne pas se laisser déformer pendant la calcination. De plus, les substances vitreuses

ne traversant pas la brasque, on les obtient dans toute leur pureté
,
et l’on peut en

déterminer la proportion, ce qui ne pourrait se faire avec un creuset ordinaire

,

parce que les substances vitreuses adhéreraient aux parois du creuset.

La brasque opère la réduction des oxydes par cémentation, et dispense en général

d’ajouter aux oxydes du charbon ou un flux réductif, ce qui est très utile dans les

analyses, car l’addition du charbon divise le métal en grenailles et empêche d’ob-

tenir son poids exactement.
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pour l’oxygène varie avec sa cohésion
;
quand il a été fortement calciné,

il peut être conservé à l’air pendant longtemps sans s’oxyder. Chauffé

dans l’oxygène ou dans l’air, il se change en oxyde rouge de manganèse.

Le protoxyde de manganèse se dissout dans l’acide chlorhydrique sans

dégager de chlore : MnO -j- HCl = MnCl + HO.

A l’état d’hydrate, le protoxyde de manganèse est blanc et se trans-

forme rapidement à l’air en sesqui-oxyde de manganèse, même à la

température ordinaire; les corps oxydants, tels que le chlore, accélèrent

son oxydation et peuvent même le faire passer à l’état de peroxyde.

(M. Berthier.)

Préparation.

Pour préparer l’hydrate de protoxyde de manganèse, on décompose un

sel de manganèse soluble par une dissolution de potasse ou de soude :

MnO,S03 + KO,HO = MnO,HO + K0,S03
.

Le protoxyde de manganèse anhydre s’obtient :

1° En réduisant un oxyde quelconque de manganèse par l’hydrogène.

La désoxydation s’arrête toujours au protoxyd e : MnO2
-f- H= HO -f MnO ;

Mn304 + H = HO -f- 3MnO.
2° En calcinant du carbonate ou de l’oxalate de manganèse dans un

. ,Mdr*
courant d ox-ygene.

3° On obtient encore le protoxyde de manganèse en chauffant un

mélange de chlorure de manganèse et de carbonate de soude avec un

peu de sel ammoniac : MnCl + Na0,C02= C02 -j- NaCl + MnO. Le sel

ammoniac a pour effet de réduire des traces d’oxyde rouge de manganèse

qui pourraient se former. L’oxyde de manganèse préparé de cette manière

est gris verdâtre
;
on peut le laver à l’air sans qu’il s’oxyde. (MM. Liebig

et Wœhler.)

k° On peut enfin préparer le protoxyde de manganèse anhydre en calci-

nant au rouge blanc dans un creuset brasqué le carbonate de manganèse

ou un oxyde quelconque de manganèse
;
on obtient ainsi un oxyde d’un

beau vert d’herbe. (M. Berthier.)

OXYDE ROUGE DE MANGANÈSE. Mll304
.

Mn3 103Zi,0â 72,11

O 4 Z|00,00 27,89

1Z|3A,0A 100,00

Cet oxyde existe dans la nature
;
on lui donne le nom d’hausmanite.

L’oxyde rouge est le composé le plus fixe que le manganèse puisse

former avec l’oxygène : aussi l’obtient-on, soit en chauffant au contact
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de l’air le protoxyde de manganèse, soit en calcinant les oxydes plus oxy-

génés que l’oxyde rouge :

3Mn203 = 2Mn304
-f O ;

3Mn02 = Mn304 + O2
.

L’oxyde rouge de manganèse, n’étant pas décomposé par la chaleur,

sert toujours à doser le manganèse dans les analyses chimiques.

Cet oxyde ne se combine pas avec les acides; lorsqu’on le fait bouillir

avec un excès d’acide sulfurique, il donne naissance à un mélange de

sulfates de protoxyde et de sesqui-oxyde de manganèse :

Mn 304 + 4(S03,H0) = 4HO + Mn203,3S03
-f MnO,S03

.

L’oxyde rouge de manganèse peut être considéré comme une combi-

naison de protoxyde et de sesqui-oxyde de manganèse. On peut admettre

également que l’oxyde rouge de manganèse résulte de la combinaison

de 2 équivalents de protoxyde de manganèse et de 1 équivalent de per-

oxyde : Mn304 = (Mn0)2,Mn02
. L’union de deux oxydes métalliques est

un fait assez fréquent, et l’on cite plusieurs exemples de combinaisons

dans lesquelles l’oxyde le plus oxygéné joue le rôle d’acide et l’oxyde le

moins oxygéné le rôle de base.

L’oxyde rouge de manganèse traité par l’acide chlor^lrique forme

3 équivalents de protochlorure de manganèse et dégage 1 équivalent de

chlore :

Mn304 + 4HCI = 4HO -f 3MnCl -f Cl.

SESQUI-OXYDE DE MANGANÈSE. ÎVln203
.

Mn2 689,36 69,68

O3 300,00 30,32

989,36 100,00

Cet oxyde se trouve dans la nature; les minéralogistes le désignent

sous le nom de braunite quand il est anhydre, et de manganite quand il

est hydraté; sa formule est alors : Mn20 3,H0. On le trouve souvent

mélangé avec le peroxyde de manganèse.

Le sesqui-oxyde de manganèse est d’un brun noirâtre
;

il se dissout

dans quelques acides sans s’altérer, et forme de véritables sels. Il entre

en dissolution dans l’acide chlorhydrique préalablement refroidi, et

dégage ensuite du chlore par la plus faible élévation de température :

Mn203 + 3HG1 = 3HO + 2MnCl + Cl.

L’équation précédente prouve que cet oxyde pourrait servir à la pré-

paration du chlore.
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Préparation.

On obtient le sesqui-oxyde de manganèse en laissant le protoxyde de

manganèse hydraté absorber l’oxygène de l’air, ou en soumettant l’azo-

tate de protoxyde de manganèse à une calcination ménagée :

2(MnO, AzO5
)
= Mn203

-f 2AzO* -f O.

Le sesqui-oxyde de manganèse se produit aussi quand on fait agir le

manganate ou le permanganate de potasse sur la dissolution d’un sel de

protoxyde de manganèse. On peut encore le préparer en faisant passer du
chlore sur du protoxyde ou du carbonate de manganèse en excès, et en

traitant le produit par l’acide sulfurique faible, qui dissout l’excès de

protoxyde ou de carbonate de manganèse et laisse le sesqui-oxyde pur.

BI-OXYDE OU PEROXYDE DE MANGANÈSE. MllO 2
.

Mn 3/i4,68 63,28

O2 200,00 36,72

5ZiA,68 100,00

Le peroxyde de manganèse est décomposable par la chaleur et laisse dé*

gager alors le tiers de l’oxygène qu’il contient en passant à l’état d’oxyde

rouge : 3Mn02 — Mn304
-f O2

. Un kilogramme de peroxyde de manga-

nèse supposé pur peut fournir environ 69 litres d’oxygène.

L’acide chlorhydrique décompose le peroxyde de manganèse et forme

du protochlorure de manganèse et du chlore :

MilO2
-f 2H Cl= 2HO -{- MnCl -f- Cl.

C’est sur cette réaction qu’est fondée la préparation du chlore.

L’acide sulfurique concentré est sans action à froid sur le peroxyde de

manganèse
;
mais sous l’influence de la chaleur il en dégage la moitié de

l’oxygène qu’il contient et forme du sulfate de protoxyde de manganèse :

MnO2
-f S0 3,IJO = HO -f MnO,S03 + O.

L’acide sulfurique étendu, mêlé cà des matières organiques, peut aussi

attaquer sous l’influence de la chaleur le bi-oxyde de manganèse.

A froid comme à chaud, l’acide azotique paraît être sans action sur le

peroxyde de manganèse
;
mais en présence d’une matière organique qui

s’empare d’une partie de l’oxygène de l’oxyde, l’acide azotique produit

de l’azotate de protoxyde de manganèse.

L’acide oxalique est en partie décomposé par le peroxyde de manga-

nèse; il se forme de l’oxalate de protoxyde de manganèse et de l’acide

carbonique se dégage. 1 équivalent de peroxyde de manganèse produit

4 volumes ou 2 équivalents d’acide carbonique; en effet, l’acide oxalique

ayant pour formule C20 3,3H0, on peut représenter ainsi la réaction :

2(C203,3H0) + MnO2 = Mn0,C203 + 6HO + 2C02
.

n. 27
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L’acide sulfureux réagit sur le peroxyde de manganèse et forme un

mélange d’hyposulfate et de sulfate de protoxyde de manganèse :

SO 2 + MnO2 = MnO,S0 3
;

2S02 4- MnO2 = Mn0,S205
.

3S0 2 + SMnO2 = MnO,S03 + Mn0,S205
.

La potasse et la soude, chauffées à l’abri de l’oxygène- avec le peroxyde

de manganèse, le dédoublent en acide manganique et en hydrate de

sesqui-oxyde de manganèse (M. Mitscherlich) :

3MnO 2 + KO,110 = KO,MnO 3 + Mn20 3,ll0.

Le peroxyde de manganèse, chauffé avec de la potasse en présence de

l’air ou d’un corps oxydant, sc transforme complètement en manganate

de potasse :

MnO2 4 0 + KO, 110 = KO,MnO 3 + MO.

Le peroxyde de manganèse se dissout dans le verre et dans le borax, et

les colore en un beau violet foncé.

On distingue facilement le peroxyde du sesqui-oxyde de manganèse :

en effet, ce dernier oxyde n’est attaqué que très difficilement par l’acide

sulfurique concentré qui dissout au contraire avec rapidité le peroxyde

de manganèse. En outre, le peroxyde de manganèse donne par la tritura-

tion une poudre d’un gris très foncé, tandis que celle du sesqui-oxyde

est brune.
État naturel.

Le peroxyde de manganèse est abondamment répandu dans la nature,

tantôt sous la forme de cristaux prismatiques très nets et d’un gris d’acier,

tantôt en masses cristallines et radiées : on donne, en minéralogie, le nom
de pyrolmite au peroxyde de manganèse pur et anhydre, mais on le

trouve rarement dans cet état. Il contient ordinairement du spath fluor,

des hydrates de sesqui-oxyde de manganèse et de peroxyde de fer, du

carbonate de chaux, de la baryte et une certaine quantité d’eau.

On le rencontre principalement dans les terrains primitifs et intermé-

diaires. Saint-Diez, Romanèche près Mâcon, Thiviez, la Saxe, la Bohême,

fournissent de grandes quantités de peroxyde de manganèse. L’oxyde de

manganèse de Romanèche contient une quantité considérable de baryte

qui paraît être en combinaison avec le peroxyde de manganèse jouant

alors le rôle d’un acide faible.

Préparation.

On peut obtenir le bi-oxyde de manganèse par divers procédés :

1° En chauffant avec du chlorate de potasse l’un des autres oxydes de

manganèse et particulièrement le sesqui-oxyde :

GMn^O3 +- KO,CIO 5 *= 12MnO2 + KCl.
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Une température trop élevée changerait le peroxyde en oxyde rouge.

2° En traitant l’hydrate ou le carbonate de protoxyde de manganèse,

en suspension dans l’eau, par un excès de chlore :

2MnO + Cl = MnCl + MnO2
.

Le peroxyde de manganèse préparé par cette méthode constitue un
hydrate pulvérulent qui a pour formule MnO2

,HO. (M. Berthier.)

3° En décomposant à chaud les manganates ou les permanganates

alcalins par des acides étendus. On obtient ainsi un hydrate qui est le

même que le précédent. (M. Mitscherlich.)

à 0 En évaporant lebromate de protoxyde de manganèse. 11 se précipite

une poudre noire qui a pour composition : (MnO2
)
3

,HO. (M. Rammelsberg.)
5° En traitant de l’oxyde rouge de manganèse par de l’acide azotique

concentré, il se forme un hydrate qui est représenté par (MnO2
)

4
,HO.

(M. Berthier.)

Usages.

Ce corps est le plus important de tous les oxydes du manganèse. 11 sert

à la préparation de l’oxygène et du chlore; on l’emploie dans les verre-

ries pour peroxyder le fer et décolorer les verres qui contiennent du

protoxyde de fer ou de l’oxyde de fer intermédiaire.

ACIDE MANGANIQUE. MllO3
. — MANGANATES.

On connaissait depuis longtemps un composé qui se produit lorsqu’on

fait fondre de la potasse avec du peroxyde de manganèse et du nitre
;
on

savait que ce corps communique à l’eau une teinte verte, et que sous

l’influence d’une plus grande quantité de ce liquide, la couleur passe du

vert au violet et ensuite au rouge; cette propriété singulière lui avait fait

donner le nom de caméléon minéral.

MM. Chevillot et Edwards reconnurent la véritable nature de ce corps

et démontrèrent qu il contient un acide particulier, l’acide manganique.

Plus tard, M. Mitscherlich étudia de la manière la plus complète l’action

des alcalis sur le peroxyde de manganèse; il mit hors de doute l’exis-

tence de deux acides du manganèse et fit Connaître leur composition et

leurs principales propriétés.

L’acide manganique prend naissance lorsqu’on calcine au contact de

l’air ou en présence d’ün corps oxydant du peroxyde de manganèse avec

de la potasse. On forme ainsi du manganate de potasse qui a pour for-

mule : KO,MnO3
.

On n’a pu jusqu’à présent obtenir l’acide manganiqtte isolé; quand on

traite un manganate par un acide, l’acide manganique se décompose

immédiatement;

/
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MANGANATE DE POTASSE. KO,Mll0 3

.

KO 588,93 hljh
MnO3 6/|Z;,68 52,26

1233,61 100,00

Lorsqu’on dissout dans une petite quantité d’eau le produit de la cal-

cination, au contact de l’air, ou mieux dans un courant d’oxygène, d’un

mélange à poids égaux de peroxyde de manganèse et de potasse, et qu’on

abandonne la liqueur à une évaporation lente, on obtient des cristaux

verts de manganate de potasse qu’on peut dessécher ensuite sur une

brique ou sur une plaque de porcelaine dégourdie.

Le manganate dépotasse est très instable; il cède facilement une partie

de son oxygène à un grand nombre de corps, et tend à se décomposer en

potasse et en sesqui-oxyde de manganèse
;
toutes les matières organiques

le détruisent, aussi sa dissolution ne doit jamais être filtrée sur du papier.

Un excès de potasse donne de la stabilité à ce sel. Soumis à l’action d’une

température rouge, il se décompose en oxygène, en sesqui-oxyde de man-

ganèse et en potasse : 2(K0,Mn03
)
= 2KO -f Mn203

-J- O
3

.

On peut analyser l’acide manganique en déterminant la quantité de

sesqui-oxyde de manganèse et d’oxygène que donne le manganate de po-

tasse en se décomposant; on a reconnu ainsi que cet acide est formé d’un

équivalent de manganèse et de 3 équivalents d’oxygène. (M. Mitsclierlich.)

Le manganate dépotasse, en présence d’une grande quantité d’eau,

se transforme en permanganate de potasse, qui est rouge et laisse déposer

de l’hydrate de peroxyde de manganèse; dans cette décomposition,

2 équivalents de potasse deviennent libres :

3(K0,Mn03
) + 2110 — K0,Mn207 + MnO2 + 2(KO,liO).

Le manganate de potasse peut se transformer par l’action d’une grande

quantité d’eau froide en permanganate de potasse, sans laisser déposer

d’hydrate de peroxyde de manganèse
;
l’oxygène tenu en dissolution

dans l’eau détermine alors l’oxydation du manganate.

Ces réactions expliquent le changement de teinte que présente le

caméléon minéral, lorsqu’on étend d’eau sa dissolution.

Un acide même très faible, l’acide carbonique par exemple, fait passer

au rouge la teinte verte du manganate; il se forme du permanganate de

potasse, qui est rouge, et un sel de protoxyde de manganèse :

5 (KO,MnO3
) -f ZiSO 3 = MnO,S03 + 3(K0,S03

) + 2(K0,Mn207
p

Un excès d’acide déplace l’acide permanganique : si la liqueur est légè-

rement chauffée, elle se décolore, parce fine l’acide permanganique se

décompose par une faible élévation de température.
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Les acides en eux
,
tels que les acides sulfureux, phosphoreux, trans-

forment le manganate de potasse en un mélange d’un sel de potasse et

d’un sel de protoxyde de manganèse :

K0,Mn03 + 2S02= K0,S03
-f MnO,S03

.

Le manganate de potasse est isomorphe avec le sulfate, le séléniate, le

cliromate dépotasse, et dans les manganates neutres l’oxygène de l’acide

est à l’oxygène de la base comme 3:1. (M. Mitscherlich.)

Le manganate de soude présente beaucoup d’analogie avec le manga-

nate de potasse, et s’obtient d’une manière analogue. Les autres mangana-

tes sont insolubles et peuvent être préparés par double décomposition.

ACIDE PERMANGANIQUE. Mn207
.

Mil2 689,36 49,61

O 7 700,00 . 50,39

1389,36 ' 100,00

L’acide permanganique se présente sous la forme d’une masse brune,

cristalline et rayonnée; il est très soluble dans l’eau et fort peu stable
;

une température de 30 à 40" suffit pour le décomposer en oxygène et en

hydrate de peroxyde de manganèse. Les matières organiques, telles que

le sucre, le papier, etc., en opèrent la décomposition à la température

ordinaire. L’oxygène, l’azote, le chlore sont sans action sur lui
;
l’hydro-

gène, les carbures d’hydrogène, les acides au minimum d’oxydation le

décomposent rapidement.

L’acide permanganique est décomposé par l’ammoniaque et donne de

l’eau, de l’azote et du sesqui-oxyde de manganèse :

3Mn207
-f ZiAzIl3 = 3Mn 203

-f 1*2HO -f ZjAz.

Cet acide forme avec les bases alcalines des sels solubles dans l’eau

dont la dissolution est d’un beau rouge
;
ces sels sont isomorphes avec

les perchlorates (M. Mitscherlich).

L’acide permanganique paraît se combiner avec l’acide sulfurique

anhydre
;
lorsqu’on chauffe dans une cornue de l’acide permanganique

sec et de l’acide sulfurique anhydre, il se sublime un composé cristallin

de couleur cramoisie qui contient les éléments de l’acide sulfurique et

ceux de l’acide permanganique
;
cet acide double est décomposé par l’eau.

Préparation.

On obtient l’acide permanganique en décomposant le permanganate de

baryte par l’acide sulfurique étendu et froid.
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Pour préparer le permanganate de baryte on peut :
1° calciner de l’azo-

tate de baryte avec du peroxyde de manganèse
;
2° traiter une dissolution

chaude de permanganate de potasse par de l’azotate d’argent: il se forme

de l’azotate de potasse et du permanganate d’argent qui est peu soluble

dans l’eau froide et qui se dépose en cristaux
;
ce dernier sel est redissous

dans l’eau chaude et décomposé par du chlorure de baryum qui produit

du chlorure d’argent insoluble et du permanganate de baryte soluble.

On peut encore préparer l’acide permanganique en décomposant le

permanganate de baryte par l’acide phosphorique.

PERMANGANATE DE POTASSE. K0,Mn 20 7
.

KO 588,93 29,83

Mn307
. ...... 1389,36 70,17

1978,29 100,00

Le permanganate de potasse peut être obtenu en cristaux volumineux

de la plus grande régularité; il est soluble dans 15 à 16 parties d’eau

froide; sa dissolution est d’un beau rouge; il se décompose dans les

mêmes circonstances que l’acide permanganique, en sesqui-oxyde de

manganèse, en potasse et en oxygène. Il produit avec le phosphore, le

soufre, des mélanges qui détonent par le choc ou par la chaleur.

Le sucre décompose à froid le permanganate de potasse. Si l’on intro-

duit une petite quantité de sucre dans une dissolution de permanganate

de potasse, ce sel se change en manganate, et la liqueur, de rouge quelle

était d’abord, devient verte; par un contact plus prolongé du sucre avec

le manganate, la dissolution passe au brun jaunâtre et contient alors du

sesqui-oxyde de manganèse à l’état naissant qui se dissout dans la liqueur

à cause de la potasse qui est devenue libre
;
mais cet oxyde se précipite

au bout de quelques instants en flocons bruns.

Le permanganate de potasse peut revenir à l’état de manganate vert

lorsqu’onle met en présence d’un grand excès de potasse. On suppose que

dans cette réaction les corps étrangers que contient la potasse absorbent

de l’oxygène et changent le permanganate en manganate.

Préparation.

Le permanganate de potasse prend naissance toutes les fois qu’on sou-

met le manganate de potasse à l’action d’un corps oxydant, tel que le

nitre, le chlorqte de potasse, etc. On peut le préparer en faisant passer

un courant d’oxygène sur du manganate de potasse placé dans un tube

de porcelaine et chauffé au rouge sombre.

Le procédé suivant permet d’obtenir avec facilité de grandes quantités

de permanganate de potasse pur.
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Qu mêle intimement 4 parties de peroxyde de manganèse et 3 1/2 par-

ties de chlorate de potasse
;
on ajoute au mélange 5 parties de potasse

caustique dissoute dans une petite quantité d’eau
;
on fait sécher la

masse qu’on pulvérise de nouveau et qu’on maintient au rouge sombre

pendant une heure dans un creuset de terre.

ha masse refroidie est traitée à plusieurs reprises par une grande quan-

tité d’eau, et la dissolution ainsi obtenue est abandonnée au repos ou fil-

trée sur du verre pilé. Il ne reste plus qu’à la concentrer suffisamment

pour qu’elle dépose au bout d’un certain temps de beaux cristaux de

permanganate de potasse. La concentration du permanganate de potasse,

qui peut être faite à feu nu, doit cependant être opérée à une tempéra-

ture aussi basse que possible pour éviter la décomposition de ce sel par la

chaleur, (MM, Woehler et Grégory.)

Usages.

La dissolution de permanganate de potasse est devenue depuis quelque

temps un réactif précieux. On s’en sert ;
1° pour reconnaître des traces

d’acide sulfureux dans l’acide chlorhydrique du commerce, ou pour

constater la présence des composés nitreux dans l’acide azotique ; ces

composés, de même que l’acide sulfureux, décolorent promptement la

dissolution de permanganate de potasse; 2° pour doser le fer, ainsi que

l’a proposé M, Marguerite, et pour distinguer les sels de fer au minimum
des sels de fer au maximum qui ne décolorent pas le permanganate

;

3° on l’emploie aussi dans le dosage par voie humide des azotates et des

phosphates.

L’acide permanganique peut former avec la soude, la baryte, la stron-

tiane, la chaux, l’oxyde d’argent, etc., des sels qui sont colorés en rouge

et qui présentent une certaine analogie avec le permanganate de potasse.

Tous ces sels peuvent être obtenus en décomposant le permanganate

d’argent par des chlorures métalliques.

CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SELS DE PROTOXYDE
DE MANGANÈSE.

Les sels solubles de protoxyde de manganèse sont légèrement colo-

rés en rose, Cette couleur a été attribuée pendant longtemps à la pré-

sence d’un sel de cobalt ou bien à des traces d’un sel de sesqui-oxyde

de manganèse ou d’acide permanganique.

Des expériences récentes, que nous allons résumer ici, prouvent que les

sels de protoxyde de manganèse ont une coloration rose qui leur est pro-

pre
,
ce que l’on constate en préparant des sels de manganèse purs au

moyen de la méthode suivante, Le sulfure de manganèse précipite com-
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plétement le fer, le nickel, le cobalt et le cuivre de leurs dissolutions : si

l’on ajoute du sulfure de baryum dans une dissolution de sulfate de man-

ganèse impur, on obtient un précipité de sulfure de manganèse qui est

coloré en noir tant que la liqueur contient des métaux étrangers. On par-

vient à séparer entièrement ces métaux en agitant quelques minutes, avec

un excès de sulfure de manganèse, la dissolution du sel de manganèse

impur, préalablement saturée d’hydrogène sulfuré. La liqueur fdtrée

est toujours colorée en rose, et cette teinte persiste, même quand on y fait

passer un grand excès d’acide sulfureux. Lorsqu’on obtient des dissolu-

tions incolores de sels de manganèse, ce fait peut s’expliquer par la pré-

sence d’un sel de fer, de nickel ou de cuivre dont la teinte verte ou bleue

produit du blanc ou une nuance violacée à peine sensible avec la couleur

rose du sel de manganèse. (M. Gorgeu.)

Les sels de protoxyde de manganèse présentent avec les réactifs les

caractères suivants :

Potasse .— Précipité blanc, insoluble dans un excès de potasse, en partie

soluble dans le chlorhydrate d’ammoniaque. Ce précipité exposé à l’air

devient brun et ensuite noir; le chlore opère ce changement avec rapidité,

Soude. — Même réaction.

Ammoniaque. — Précipité blanc d’une partie de l’oxyde, l’autre res-

tant combinée avec le sel ammoniacal qui se forme. Si la dissolution est

très acide, il ne se fait pas de précipité, mais la liqueur brunit bientôt au

contact de l’air, et laisse déposer un oxyde brun.

Carbonate de soude ou de potasse. — Précipité blanc légèrement rosé

de carbonate de manganèse, inaltérable à l’air, peu soluble dans le

chlorhydrate d’ammoniaque.

Carbonate d'ammoniaque. — Même réaction.

Phosphates alcalins. — Précipité blanc, inaltérable à l’air.

Acide oxalique ou oxalates. — Précipité blanc, cristallin, si les liqueurs

sont concentrées
;

si elles contiennent du chlorhydrate d’ammoniaque, il

ne se fait pas de précipité, ou du moins le précipité ne se forme qu’à la

longue, et alors il est coloré.

Cyanoferrure de potassium. — Précipité blanc rosé, soluble dans les

acides.

Cyanoferride de potassium. — Précipité brun, insoluble dans les acides.

Tannin. — Pas de précipité.

Sulfhydrate d’ammoniaque.— Précipité de sulfure de manganèse, cou-

leur de chair. Ce précipité brunit à l’air
;

il est insoluble dans un excès

de réactif.

Acide suifhydrique

.

— Pas de précipité, même en présence des acétates

alcalins.

Les substances organiques non volatiles peuvent masquer en partie les

réactions des sels de manganèse.
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Les sels de protoxyde de manganèse, chauffés au chalumeau avec du

borax, donnent un verre qui se colore en violet dans la flamme exté-

rieure, et qui se décolore dans la flamme intérieure.

Calcinés légèrement avec du nitre et de la potasse, les sels de manga-

nèse donnent du manganate de potasse qui colore l’eau en vert, forme

une liqueur rose avec les acides étendus, et se décolore rapidement par

le contact de l’acide sulfureux ou des matières organiques, comme le

sucre, le papier, etc. Ce dernier caractère est le plus important et sert à

distinguer le manganèse de tous les autres métaux.

On constate facilement la présence de la plus légère trace de manga-

nèse, en faisant chauffer la dissolution dans laquelle on suppose l’existence

de ce métal avec un mélange d’acide plombique et d’acide azotique

étendu; la liqueur prend aussitôt une teinte rouge due à la formation de

l’acide permanganique. On a pu reconnaître ainsi la présence du manga-

nèse dans la chaux ordinaire, et même dans certains marbres blancs.

(M. Crum.)

CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SELS DE SESQUI-OXYDE
DE MANGANÈSE.

Les sels de sesqui-oxyde de manganèse sont peu connus, et d’ail-

leurs sans usage : ils se transforment avec une grande facilité en sels de

protoxyde en dégageant de l’oxygène.

Le sesqui-oxyde de manganèse se combine avec l’acide sulfurique et

avec certains acides organiques
;

il se dissout à froid dans l’acide acétique

et produit ainsi une liqueur brune.

La potasse
,
Yammoniaque, les carbonates ou les bicarbonates alcalins

forment des précipités bruns dans les sels de sesqui-oxyde de manganèse.

Le phosphate de soude les précipite lorsque les dissolutions sont neutres.

L'acide oxalique n’y produit pas de précipité.

Le sulfhydrate d’ammoniaque donne un précipité couleur de chair. Ce

réactif communique cette couleur au sesqui-oxyde lui-même.

L'acide sulfhydrique forme un précipité laiteux, qui consiste en un

dépôt de soufre. Dans ce cas le sel de sesqui-oxyde est ramené à l’état de

sel de protoxyde.

Les caractères au chalumeau sont les mêmes que ceux des sels de

protoxyde.

Quand on veut doser le manganèse dans les analyses chimiques, on

le précipite de ses dissolutions à l’état de carbonate de manganèse,

par un carbonate alcalin
;
on doit chauffer la liqueur après l’addition

du carbonate afin de précipiter complètement le manganèse : si la

dissolution contient des sels ammoniacaux qui s’opposent à la préci-
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pitation du carbonate de manganèse, on la chauffe avec un excès de car-

bonate alcalin jusqu’à ce qu’elle ne dégage plus d’ammoniaque. Le car-

bonate de manganèse est insoluble dans l’eau, il peut être lavé à l’eau

bouillante; on le sèche et on le calcine à une forte chaleur rouge dans

un creuset de platine, afin de le transformer en oxyde rouge de manga-

nèse Mn30S qui est indécomposable par la chaleur.

CÜItOlURE DE MANGANÈSE. MnGl,

Mn. , . 3àà,68 ........ 43,7Z|

Cl ....... , à/i3,20 56,26

787,88 100,00

Le chlorure de manganèse cristallise en tables quadrilatères, de cou-

leur rosée, très solubles dans l’eau, et déliquescentes dans un air humide.

Ces cristaux contiennent 6 équivalents d’eau ou à6,2 pour 100.

La solubilité du chlorure de manganèse dans l’eau augmente avec la

température jusqu’à 62 ’
: 100 parties d’eau dissolvent 38 parties de chlo-

rure de manganèse anhydre à la température de 10°, et 55 parties à 62°;

mais à partir de ce point, la solubilité de ce corps semble diminuer.

L’alcool dissout le chlorure de manganèse et acquiert ainsi la propriété

de brûler avec une flamme rouge. L’alcool peut se combiner avec le

chlorure de manganèse; il se forme ainsi des cristaux incolores qui ont

pour formule : MnCl,2(C4H6CP).

Alcool.

Le chlorure de manganèse forme avec le chlorhydrate d’ammoniaque

un sel double cristallisable, dans lequel l’ammoniaque caustique ne pro-

duit pas de précipité. Le chlore décompose la dissolution du chlorure de

manganèse, en présence des chlorures alcalins, en produisant un préci-

pité de peroxyde de manganèse. (MM. Sobrero et Selmi.)

Préparation.

Le chlorure de manganèse est produit en quantités très considérables

dans les usines où l’on prépare les chlorures décolorants ou le chlorate

de potasse, Lorsqu’on l’a obtenu en traitant le bi-oxyde de manganèse

naturel par l’acide chlorhydrique, il n’est jamais pur : il contient toujours

une certaine quantité d’acide chlorhydrique libre, et de plus des chlo-

rures de calcium, de baryum, de fer, et quelquefois des chlorures de

cobalt, de nickel, de cuivre et de plomb.

Plusieurs cristallisations successives le débarrassent rie la plus grande

partie de ces corps étrangers, mais il retient encore du fer qu’on ne peut

séparer qu’en le faisant bouillir avec du carbonate de chaux ou de baryte,
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ou mieux avec du carbonate de manganèse, qui précipitent l’hydrate de

sesqui-oxyde de fer. Si le chlorure de manganèse contient du plomb et

du cuivre, on sépare ces métaux par l’acide sulfhydrique
;

s’il renferme

du cobalt ou du nickel, on les précipite au moyen du sulfhydrate d’am-

moniaque qu’on ajoute peu à peu dans la liqueur, en s’arrêtant au mo-
ment où le sel de manganèse lui-même forme un précipité d’une couleur

rosée bien pure, La dissolution est alors précipitée par du carbonate de

soude, et le carbonate de manganèse ainsi obtenu sert à préparer tous les

autres sels de manganèse.

Pour obtenir immédiatement le chlorure de manganèse exempt de

fer, on réduit le bi-oxyde de manganèse naturel en poudre fine; on le

lave avec de l’acide chlorhydrique faible afin de dissoudre les carbonates

terreux qu’il contient souvent, et on le calcine au rouge obscur avec la

moitié de son poids de chlorhydrate d’ammoniaque. Il se dégage de l’eau,

de l’azote, de l’ammoniaque, et il se forme du chlorure de manganèse

qui reste mêlé avec une certaine quantité de bi-oxyde non altéré; le résidu

de la calcination, traité par l’eau bouillante, laisse cristalliser un sel très

pur, qui ne contient pas de traces de fer.

Dans cette opération, l’oxyde de manganèse, se trouvant toujours en

excès, s’empare du chlore contenu dans le chlorhydrate d’ammoniaque,

et il ne se forme pas de chlorure de fer.

Usages.

Le chlorure de manganèse est employé dans la teinture pour obtenir

les couleurs brunes dites solitaires. M. Mallet en a proposé l’emploi pour

l’épuration du gaz de l’éclairage. Ce sel décompose, en effet, avec la plus

grande facilité, les sels ammoniacaux (carbonate et sulfhydrate), qui exis-

tent dans les produits de la distillation de la houille.

On a essayé de produire un oxyde de manganèse pouvant servir à pré-

parer du chlore, en décomposant le chlorure de manganèse par la chaux :

le protoxyde de manganèse, qui se précipite d’abord, étant exposé à l’air,

se transforme en sesqui-oxyde qui produit du chlore quand on le dissout

dans l’acide chlorhydrique. Mais ces essais n’ont pas réussi jusqu’à pré-

sent : le protoxyde de manganèse ne s’oxyde qu’avec lenteur par l’expo-

sition à l’air; et d’ailleurs le sesqui-oxyde Mn20 3

,
au lieu d’éliminer

comme le bi-oxyde la moitié du chlore contenu dans l’acide chlorhy-

drique, n’en dégage que le tiers.

SESQUICHLORURE DE MANGANÈSE.

Le sesqui-oxyde de manganèse se dissout à froid dans l’acide chlorhy-

drique, et forme une liqueur d’un brun très foncé, qui contient du sesqui-

chlorure de manganèse.
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Ce corps est très peu stable
;
la plus faible élévation de température le

décompose
;

il dégage du chlore et se transforme en protochlorure de

manganèse.

PERGHEORURE DE MANGANÈSE. Mn2Cl 7
. — PERFLUORURE DE MANGANÈSE.

3Vln2Fl 7
.

On a obtenu le perchlorure de manganèse en traitant par l’acide sul-

furique concentré un mélange de chlorure de sodium et de manganate

de potasse.

Il se produit dans cette réaction un gaz vert brun, qui se condense par

un froid de — 15° en un liquide verdâtre. (M. Dumas.)

L’eau le décompose et le transforme en acide chlorhydrique et en acide

permanganique :

Mn2Cl7 + 7HO = Mn207 + 7HC1.

Le perchlorure de manganèse n’a pas encore été analysé. Quelques

chimistes pensent que ce corps pourrait bien être une combinaison d’a-

cide manganique ou d’acide permanganique avec un perchlorure de

manganèse
;

il serait alors comparable au bichromate de perchlorure de

chrome, (Cr0 3

)

2,CrCl3 (ou acide chlorocliromique, Cr02Cl), dont nous

parlerons en traitant du chrome.

On a obtenu un gaz verdâtre correspondant au perchlorure de manga-

nèse, en traitant un mélange de manganate de potasse et de fluorure de

calcium par l’acide sulfurique concentré : ce corps parait avoir pour for-

mule Mn2Fl 7 ;ce serait donc un perfluorure de manganèse. (M. Woehler.)

CYANURE DE MANGANÈSE. MnCy.

Ce composé se présente sous la forme d’un précipité gris jaunâtre qu’on

obtient en traitant un sel de protoxyde de manganèse par le cyanure de

potassium. Le cyanure de manganèse se dissout dans un excès de cyanure

de potassium et paraît former ainsi un cyanomanganure de potassium

K2Cy 3Mn (correspondant au cyanoferrure K2Cy 3Fe). Quand on évapore la

dissolution qui renferme ce composé, une partie du manganèse s’oxyde

et se précipite, et il reste en dissolution du cyanomanganide de potassium

K 3Cy tiMn2 (correspondant au cyanoferride K3Cy 6Fe2
). Le cyanomanganide

de potassium peut être obtenu sous la forme de petits cristaux d’un rouge

brun
;
sa dissolution précipite les sels de protoxyde de fer en bleu clair,

les sels de plomb en brun, les seh de cuivre en gris et les sels d’argent

en jaune brun. Elle ne précipite pas les sels de peroxyde de fer et donne

avec le chlorure de manganèse un cyanure insoluble, d’un jaune rouge,

qui a pour formule : Mn 5Cy6— 3MnCy+Mn 2Cy 3
.
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SULFURE DE MANGANÈSE. MllS.

Mil. . . 344,68 63,28

S 200,00 36,72

544,68 100,00

Ce sulfure se précipite à l’état d’hydrate, quand on verse un sulfure

soluble dans un sel de manganèse. On l’obtient alors sous la forme d’une

poudre amorphe d’une couleur rougeâtre pâle, qui passe au brun lors-

qu’on l’expose au contact de l’air. Les acides sulfurique et chlorhydrique

décomposent le sulfure de manganèse, en dégageant de l’acide sulfhy-

drique.

Le sulfure de manganèse préparé en décomposant l’acétate de manga-

nèse par l’hydrogène sulfuré est d’un beau rouge, surtout quand il a été

exposé à la lumière solaire. (M. Wœhler.)

Il existe un sulfure de manganèse natif qui se présente en masses com-

pactes brillantes, d’une couleur noire passant au vert par la trituration.

On produit artificiellement le sulfure de manganèse anhydre, en chauf-

fant au rouge sombre un mélange de soufre et de bi-oxyde de manganèse :

Mn02-j-2S==MnS-j-S02
. Cette réaction est quelquefois mise à profit pour

préparer l’acide sulfureux.

Les cristaux d’hydrate de sesqui-oxyde de manganèse (manganite) dé-

composés au rouge par le sulfure de carbone en vapeurs donnent du

sulfure de manganèse qui conserve la couleur et l’aspect des cristaux qui

ont servi à le préparer. Ce sulfure réduit en poudre est d’un vert foncé.

Le sulfate de manganèse, soumis à l’action de l’hydrogène à une tem-

pérature élevée, se change en oxysulfure de manganèse. Ce dernier com-

posé prend feu quand on le chauffe à l’air et se convertit en oxyde rouge

de manganèse. Il se dissout dans les acides, en dégageant de l’acide suif-

hydrique.

Le sulfure de manganèse forme avec les sulfures de potassium et de

sodium des combinaisons qui ont pour formules :

(MnS) 3,KS et (MnS) 3,NaS.

On les obtient en chauffant peu à peu jusqu’au rouge du sulfate de

manganèse anhydre mêlé à 1/5 de son poids de charbon, à 3 fois son poids

de carbonate de potasse ou de soude et à un excès de soufre. La masse,

traitée par l’eau après son refroidissement, laisse un résidu cristallin d’un

rouge foncé qui constitue le sulfure double de manganèse et de potassium

ou de sodium.

Ces composés sont très oxydables, insolubles dans l’eau et attaquables

par les acides les plus faibles.
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BISULFURE DE MANGANÈSE. MîlS2
.

Ce composé se rencontre clans la nature
;
on lui a donné le nom de

hanérite. On l’obtient sous la forme d’une poudre amorphe rouge-brique

en décomposant à 160 ou 180°, dans un tube fermé aux deux bouts, un

sel de manganèse par un persulfure alcalin. (M. de Sénarmont.)

PHOSPHURE DE MANGANÈSE. Mn3Pll.

Ce corps est blanc, brillant, inaltérable à l’air, très fusible et cassant.

On le prépare soit directement en chauffant du manganèse avec du phos-

phore, soit en chauffant au rouge le chlorure de manganèse dans un

courant d’hydrogène phosphore : 3MnCl + PhH3= 3HC1 -f- Mn3Ph.

ARSÉNIURE DE MANGANÈSE. Mn2As.

Ce corps est blanc grisâtre, d’un éclat assez vif, d’une densité égale à

5,55. 11 est dur et cassant. 11 brûle avec une flamme bleuâtre en répandant

une forte odeur d’ail.

On peut le produire directement en soumettant le manganèse à Faction

de l’arsenic, à une température rouge.

CARBURE DE MANGANÈSE.

Le manganèse, chauffé avec du carbone, forme un carbure qui peut

être comparé à la fonte de fer; les propriétés de ce corps sont à peine

connues.

SILICIURE DE MANGANÈSE.

Le siliciure de manganèse est d’un gris d’acier. Il est insoluble dans

l’eau régale. On l’obtient en chauffant un mélange de peroxyde de man-

ganèse, de silice et de charbon. Il est ordinairement mêlé de carbure de

manganèse.

SULFATE DE PROTOXYDE DE MANGANÈSE. MllO,S03
.

MnO Mâ,68 Zi7,07

SO3 500,00 52,93
- >

9M,68 100,00

Le sulfate de protoxyde de manganèse est incolore ou légèrement rosé,

très soluble dans l’eau. Sa dissolution aqueuse dépose, parle refroidisse-

ment, des cristaux qui contiennent des quantités d’eau variables, suivant

la température à laquelle la cristallisation s’est opérée.

Les cristaux qui se déposent entre 0 et + 6° renferment 7 équivalents

d’eau et sont isomorphes avec le sulfate de protoxyde de fer : Fe0,S0 3
,

7HO. Entre 8 et 15° le sulfate de manganèse prend U équivalents d’eau
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de cristallisation, et lorsqu’il se dépose d’une dissolution chaude, il n’en

retient plus que 3 équivalents.

Le sulfate Mn0,S0 3,7H0, s’effleurit quand on le maintient à une tem-

pérature de 10 à 12° et se convertit en un sel à 6 équivalents d’eau
;
à la

température de 18°, il donne un autre sel qui contient l\ équivalents d’eau

(Brandes). L’alcool anhydre peut également déshydrater le sulfate de

manganèse
;
il enlève à -f- 1 0° 2 équivalents d’eau au sulfate Mn0,S03

, 7HO,

et 3 équivalents à + 20°
;
et enfin l’acide sulfurique lui en enlève 6 équi-

valents à l’aide de la chaleur : le sulfite de manganèse peut donc conte-

nir depuis 1 jusqu’à 7 équivalents d’eau de cristallisation.

Les combinaisons de sulfate de manganèse et d’eau qui ont été le mieux

étudiées sont celles qui contiennent 7 et h équivalents d’eau. Les cristaux

que l’on obtient en concentrant une dissolution de sulfate de manganèse

contiennent ordinairement h équivalents d’eau.

Le sulfate de manganèse se décompose au rouge en produisant de

l’acide sulfureux, de l’acide sulfurique et un résidu d’oxvde rouge de

manganèse : 3(MnO,SQ 3
)
= SO2 + 2S0 3 + Mn30 4

.

Le sulfate de manganèse se combine avec les sulfates de potasse, d’am-

moniaque et d’alumine pour former des sels doubles qui peuvent cristal-

liser et sont représentés par les formules suivantes :

(K0,S0 3),(Mn0,S0 3),6H0
;

(
Az II3 ,HO ,S03

) ,
(MnO,SO3

) ,6110 ;

(Al203,3S03),(MiiO,SO3),2'iHO.

Ce dernier sel double se rencontre dans la nature. Il en existe, près

d’Àlgoa-Bay, dans l’Afrique méridionale, un gisement important. On le

trouve en cristaux incolores, fibreux, brillants comme l’amiante et très

solubles dans l’eau.

Préparation.

On prépare le sulfate de manganèse en chauffant modérément un

mélange à consistance pâteuse d’acide sulfurique et de peroxyde de man-

ganèse : il se forme ainsi du sulfate neutre et du sous-sulfate de manga-

nèse insoluble, qu’on sépare par des lavages.

Comme le peroxyde de manganèse du commerce n’est pas pur, et qu’il

contient souvent de l’oxyde de fer, on précipite cet oxyde au moyen du

carbonate de manganèse. La liqueur, soumise à l’évaporation
>
donne des

cristaux de sulfate de manganèse pur*

Le meilleur mode de préparation du sulfate de manganèse consiste à

Chauffer au rouge sombre un mélange départies égales de sulfate de fer

du commerce et de peroxyde de manganèse naturel
;

la masse refroidie

cède à l’eau du sulfate de manganèse exempt de fer et laisse un résidu

de sesqui-oxyde de fer et de peroxyde de manganèse, car cet oxyde

a été employé en excès.
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SULFATE DE SESQUI OXYDE DE MANGANÈSE. Mll203,3S03
.

Le sesqui-oxyde de manganèse, mis en contact avec l’acide sulfurique,

se dissout lentement en produisant un sel qui est représenté par la for-

mule suivante : Mn20 3,3S0 3
(1). La dissolution de ce sel est rouge

;
elle

est décolorée instantanément par l’acide sulfureux; elle se décompose à

la température de l’ébullition en dégageant de l’oxygène.

Le sulfate de sesqui-oxyde de manganèse cristallise difficilement, mais

lorsqu’il est uni au sulfate de potasse, il donne de beaux cristaux d'alun

de manganèse
,
isomorphes avec ceux de l’alun de potasse et d’alumine,

et qui ont pour formule
: (K0,S0 3),(Mn20 3,3S0 3),24H0.

Le sulfate d’ammoniaque peut former aussi un alun de manganèse qui

a pour formule :
(AzH3,H0,S0 3),(Mn203,3S0 3,24H0).

HYPOSULFATE DE MANGANÈSE. Mll0,S205
.

MnO 444,68 33,04

S20 5
. 900,00 66,96

1344,68 100,00

L’hyposulfate ou ditliionate de manganèse, se produit par l’action de

l’acide sulfureux sur le bi-oxyde de manganèse en présence de l’eau.

Nous avons dit précédemment que dans cette réaction il se forme un

mélange de sulfate et d’hyposulfate
;
cependant l’hyposulfate peut se

produire seul lorsque le bi-oxyde de manganèse est parfaitement pur,

MnO2 + 2S02= Mn0,S20 5
,

et il ne se forme du sulfate de manganèse

qu’autant que le bi-oxyde de manganèse est mêlé d’hydrate de sesqui-

oxyde. (Berzelius.)

L’hyposulfate de manganèse est très soluble et difficilement cristalli-

sable. Il sert h la préparation des autres hyposulfatcs, et particulièrement

de l’hyposulfate de baryte, dont on extrait facilement l’acide hyposulfu-

rique.

CARBONATE DE MANGANÈSE. MllO,CO2
.

MnO 444,68 61,79

CO2 275,00 38,21

719,68 100,00

On prépare le carbonate de manganèse en précipitant un sel de

(1) L’étude des sels de sesqui-oxyde de manganèse exige de nouvelles recherches
;

on n’a pas encore apprécié exactement les circonstances dans lesquelles ils se pro-

duisent : il arrive souvent que le sesqui-oxyde de manganèse est complètement

insoluble dans l’acide sulfurique, même lorsque cet acide est concentré.
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protoxyde de manganèse par un carbonate soluble. Ce sel est blanc,

insoluble dans l’eau, légèrement soluble dans l’eau chargée d’acide

carbonique
,
décomposable par une chaleur rouge en protoxyde de

manganèse et en acide carbonique
;
chauffé au contact de l’air, il passe

rapidement à l’état d’oxyde rouge de manganèse.

Le carbonate de manganèse qu’on trouve dans la nature est anhydre,

d’une couleur rosée, d’une densité égale à 3,5. 11 est toujours mêlé à du

carbonate de chaux et à du carbonate de fer avec lesquels il est isomor-

phe. Le fer spathique qui contient du carbonate de manganèse est parti-

culièrement propre à la fabrication de l’acier.

PHOSPHATE DE MANGANÈSE. (MllO) 2.110,PhO 5
.

Ce sel est blanc, peu soluble dans l’eau, légèrement soluble dans le

carbonate d’ammoniaque; il se dépose de cette dissolution à la tempéra-

ture de l’ébullition. On distingue ce sel des phosphates de chaux et de

magnésie avec lesquels on pourrait le confondre dans les analyses, en ce

qu’il donne une masse verte de manganate de soude, lorsqu’on le fond

au chalumeau avec de l’azotate ou du carbonate de soude.

Il existe un minéral formé de phosphate de manganèse et de phosphate

de fer.

SILICATES DE MANGANÈSE.

On trouve dans la nature deux silicates de manganèse basiques : Lun

est soluble dans les acides
: (MnO) 3,SiO :3,3HO

;
l’autre, (Mn0) 3,2Si03

,
se

présente en masses compactes ou plus rarement en cristaux, dont le cli-

vage est le même que celui du pyroxènc.

Ce dernier silicate n’est pas décomposé par les acides.

MINERAIS DE MANGANÈSE.

Les minerais de manganèse les plus importants sont la pyrolusite
,
la

braunite
,
la manganite

,
Yhausmanite. Ces corps ont été décrits en traitant

des oxydes de manganèse, et constituent les seuls minerais de manganèse

qui soient exploités.

Les oxydes de manganèse anhydres ou hydratés se trouvent en filons

dans les terrains primitifs et dans les terrains de transition (Angleterre,

Harz)
;
ils forment ordinairement des amas irréguliers intercalés à la sépa-

ration des terrains primitifs et des terrains secondaires (Saône-et-Loire)
;

quelquefois aussi ils constituent des veines ou des amas irréguliers dans

les terrains jurassiques.

MANGANÈSE BARYTIQIE, PSILOMÉLANE, OU OXYDE SANS CLIVAGE.

Cette espèce est d’un noir bleuâtre; on ne l’a pas encore observée à

l’état cristallisé
;
sa densité est 4,145 : on la considère comme une combi-

28n.
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liaison de baryte et de peroxyde de manganèse. Elle est très abondante

à Romanèche près Mâcon, en Prusse, en Bohême, en Silésie. Elle donne

de l’eau quand on la soumet à la distillation
;
elle est inattaquable par les

alcalis et les carbonates alcalins en dissolution, ce qui prouve quelle ne

contient pas d’acide manganique.

L’acide azotique concentré n’attaque pas à froid le manganèse bary-

tique
;
une forte calcination le décompose : il se dégage de l’oxygène et

l’oxyde de manganèse passe à l’état d’oxyde rouge; la baryte devient

alors libre elles acides peuvent la dissoudre.

Voici la composition de deux variétés de manganèse barytique :

Romanèche. Dordogne.

Oxyde rouge de manganèse. . . 70,3 64,1

Oxygène 7,2 7,5

Eau 4,0 7,0

Baryte . 16,5 4,6

Oxyde rouge de fer . » 6,8

Argile 2,0 10,0

(M. Berthier.
)

On n’a pas encore rencontré dans la nature le carbonate de manganèse à

l’état de pureté
;
il est toujours combiné avec les carbonates de chaux, de

fer et de magnésie.

Le sulfure de manganèse est très rare; on ne l’a trouvé qu’en petite

quantité dans le comté de Cornouailles.

On connaît un grand nombre de silicates de manganèse simples ou

multiples. Parmi les silicates multiples nous citerons le grenat rnangané-

sifère de Franklin, Yépidote manganésifère et la carpholite. Voici la com-

position de ces trois minéraux :

Grenat. Épidole. Carpholite.

Protoxyde de manganèse. 16,6 14,1 19,2

Oxyde de fer F-*- V' CO 6,3 2,3

Chaux 22,9 21,6 0,3

Magnésie » 1,8 »

Alumine 7,9 17,7 26,6

Silice 36,8 38,5 36,1

Eau » n 15,5

ESSAIS DES OXYDES DE MANGANESE.

Dans les essais des manganèses du commerce, on se propose de déter-

miner la quantité de chlore qü’un oxyde de manganèse peut donner

quand on le soumet à l’action de l’acide chlorhydrique.

Pour faire comprendre le principe de cette analyse, il est utile de rap-
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peler ici l’action que l’acide chlorhydrique exerce sur les différents oxydes

de manganèse :

Protoxyde de manganèse. . MnO -f- HCl = HO -j- MnCl
;

Oxyde rouge MnO 1
’ + (HCl

)
1

j= (HO) 1

! + MnCl -f Cl! ;

Sesqui-oxyde MnO 1

! + (HCl) 1

! = (HO) 1

! + MnCl + Cl’
;

Peroxyde MnO2 + (HCl
)

2 = (HO
)

2 + MnCl -f Cl.

Ces formules démontrent que les oxydes de manganèse donnent, quand
on les chauffe avec de l’acide chlorhydrique, une propQrtion de chlore

qui est représentée exactement par la quantité d’oxygène qu’ils contien-

nent en plus de l’oxygène du protoxyde : ainsi le protoxyde de manganèse
traité par l’acide chlorhydrique ne produit que du chlorure de manga-
nèse et de l’eau; l’oxyde rouge dégage 1/3 d’équivalent de chlore; le

sesqui-oxyde en produit 1/2 équivalent, et le peroxyde 1 équivalent. Les

manganèses n’ayant de valeur que par le chlore qu’ils produisent quand
on les traite par l’acide chlorhydrique, on comprend que l’essai d’un

manganèse puisse se faire en appréciant la quantité de chlore qu’il dégage

par l’action de l’acide chlorhydrique.

C’est sur ce principe qu’est fondée l’analyse des manganèses, par la

méthode que l’on doit à Gay-Lussac.

L’expérience directe a démontré que du peroxyde de manganèse pur

pris sous le poids de 3s r,98 donne exactement un litre de chlore à 0° et

sous la pression de O
11

, 76
,
quand on le dissout dans l’acide chlor-

hydrique.

Lorsqu’on se propose de faire l’essai d’un manganèse du commerce,

on en pèse 3s r ,98 que l’on introduit dans un petit ballon A (pi. XXV,
fig. 2), qui porte un long tube BC venant se rendre dans une dissolution

étendue de potasse placée dans un ballon D à long col
;
on verse sur le

manganèse 25 ou 30 grammes d’acide chlorhydrique concentré bien

exempt d’acide sulfureux; on bouche immédiatement le ballon avec le

bouchon qui porte le tube BC; on chauffe légèrement l’acide chlorhydri-

que pour faciliter la réaction : il se dégage du chlore qui vient se dissoudre

dans la liqueur alcaline, Lorsque le manganèse est dissous, et que le chlore,

cesse de se produire, on arrête l’opération; la liqueur alcaline chlorée est

mêlée à une quantité d’eau telle que son volume représente un litre
;
on

l’analyse ensuite au moyen de l’acide arsénieux titré, par la méthode qui

a été décrite à l’article Chlorométrie . Si l’analyse démontre que cette dis-

solution contient, par exemple, 80 centilitres de chlore, c’est que le man-

ganèse soumis à l’expérience était formé de 80 pour 100 de peroxyde

de manganèse pur,«t de 20 pour 100 de corps étrangers. On dit alors

qu’il marque 80°.

Les manganèses que l’on trouve en général dans le commerce mar-

quent de 65 à 70°
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On peut encore analyser un manganèse en déterminant la quantité

d’oxygène qu’il dégage lorsqu’on le chauffe avec de l'acide sulfurique

concentré
;
les formules suivantes démontrent, en effet, que les oxydes

de manganèse traités par l’acide sulfurique dégagent tout l’oxygène

qu’ils contiennent en plus de l’oxygène du protoxyde :

MnO + SOyiO
MnO 1

} + 503,H0

MnOH + S03,H0

MnO2 + S03,H0

HO + MnO,S03
;

HO -f- MnO,S03 4- O; ;

HO + MnO,S03 + 0| ;

HO + MnO,S03 4- O.

L’analyse se fait dans un appareil qui présente de l’analogie avec celui

que Lavoisier a employé pour l’analyse de l’air
,

et qui permet de

déterminer le volume de l’oxygène dégagé (pi. XXV, fig. 1) : cette

méthode donne en général des résultats moins précis que la première.

(Gay-Lussac.)

On peut aussi analyser un manganèse en le traitant par l’acide chlor-

hydrique en présence d’une quantité connue de protochlorure de fer : en

déterminant la proportion de percldorure de fer qui se forme, on peut

calculer la quantité de chlore qui s’est produite, et par conséquent le titre

du manganèse soumis à l’essai

On introduit dans un ballon de 3 à h décilitres, &s r ,858 de fil de cla-

vecin, sur lesquels on verse environ 100 grammes d’acide chlorhydrique

pur et concentré. Le ballon est fermé avec un bouchon de liège portant

un petit tube droit à entonnoir, effilé à son extrémité inférieure. On chauffe

légèrement pour activer la dissolution du fer. Lorsque le métal a

disparu, on ajoute dans le ballon 3§ r ,98 du manganèse à essayer, que l’on

a renfermé dans un morceau de papier
;
on replace aussitôt le bouchon,

on agite légèrement la liqueur, et on la porte à l’ébullition. Le chlore qui

se dégage par l’action du manganèse est entièrement absorbé par le

protochlorure de fer.

Si le manganèse essayé était parfaitement pur, la quantité qu’on a em-

ployée suffirait pour perchlorurer le protochlorure de fer résultant de la

dissolution de 4s r
, 858 de fer dans l’acide chlorhydrique

;
mais le manga-

nèse du commerce contient toujours des corps étrangers, et par conséquent

les 3§‘,98 sur lesquels on a opéré sont insuffisants pour perchlorurer

tout le fer qui existe en dissolution. Il faut achever la chloruration avec

une quantité connue de chlore, ce qu’on fait en ajoutant goutte à goutte

dans la dissolution de fer qui est bouillante une dissolution titrée de

chlorate de potasse qui agit sur le sel de fer comme du chlore libre.

La liqueur normale de chlorate de potasse est mesurée dans une burette

et versée avec cet instrument dans le tube à entonnoir que porte le

ballon. Un litre de cette dissolution représente un litre de chlore. Elle
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produit, en présence d’un excès d’acide chlorhydrique bouillant, une

réaction qui est exprimée par la formule suivante :

KO,CIO5 + 6HCl = KC1 + 6 IIO + 6C1.

Tant qu’il reste du protochlorure de fer à transformer en perchlorure,

tout le chlore que dégage le chlorate de potasse est absorbé par le sel de

fer au minimum; mais quand la chloruration est terminée, le chlore

devenu libre peut réagir sur un papier coloré avec du sulfate d’indigo

ou du tournesol, que Ton a placé entre le bouchon et le col du ballon :

on reconnaît à ce signe que l’opération est terminée.

Si pour compléter la perchloruration du fer il a fallu employer 15 cen-

tilitres de la dissolution normale de chlorate de potasse, c’est que les

.°)S' ,98 de manganèse soumis à l’essai ont produit 100 — 15 = 85 centili-

tres de chlore. Ce manganèse est donc au titre de 85°. (M. Levol.)

Les méthodes que nous venons d’exposer permettent d’apprécier exac-

tement la quantité de chlore que peut dégager un manganèse quand on

le traite par l’acide chlorhydrique.

Mais l’essai d’un manganèse exige encore une autre détermination qui

n’est pas moins importante que la première pour le fabricant. En effet,

les manganèses du commerce contiennent souvent du sesqui-oxyde de

fer, des carbonates de chaux, de baryte, etc.
;
ces corps étrangers satu-

rent une certaine quantité d’acide chlorhydrique qui se trouve ainsi con-

sommée inutilement pour produire des chlorures de fer, de calcium, de

baryum: dans l’essai complet d’un manganèse, il faut donc déterminer

non seulement la quantité de chlore qu’il peut dégager, mais encore la

quantité d’acide chlorhydrique qui est consommée par les corps étran-

gers qu’il contient.

Pour apprécier d’une manière approximative la quantité d’oxydes ou

de carbonates étrangers que contient un manganèse, on peut le traiter

par une dissolution titrée d’acide chlorhydrique, qui est assez étendue

pour dissoudre les corps étrangers sans attaquer le peroxyde de manga-

nèse. L’opération est très simple et se fait d’après les principes posés à

l’article A Icalimétrie.

Cette détermination peut encore être faite par une autre méthode.

On traite 3sv,98 du manganèse à essayer par un grand excès d’acide

chlorhydrique, soit 25 centimètres cubes, et Ton détermine le titre du man-

ganèse par le procédé ordinaire. Il reste en dissolution du chlorure de

manganèse et un excès d’acide chlorhydrique.

On détermine la quantité d’acide chlorhydrique libre que contient la

liqueur en y versant peu à peu une dissolution titrée de carbonate de

soude : il se forme du carbonate de manganèse qui se redissout tant que

la liqueur contient de l’acide en excès; la saturation est opérée lorsque

le précipité de carbonate de manganèse ne se redissout plus. Le volume
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de la dissolution titrée de carbonate de soude qu’il a fallu employer pour
saturer l’acide fait connaître la quantité d’acide chlorhydrique libre que
contenait la liqueur; on la retranche donc des 25 centilitres d’acide

employés. La différence représente l’acide chlorhydrique qui a servi à

attaquer le peroxyde de manganèse et à dissoudre les corps étrangers.

Le titre du manganèse ayant été déterminé par une expérience préalable,

on peut calculer la quantité d’acide chlorhydrique nécessaire pour décom-
poser le peroxyde que contient le manganèse essayé

;
le reste représente

donc l’acide chlorhydrique consommé par les corps étrangers. On néglige

dans cette analyse la faible quantité d’acide chlorhydrique qui se dégage

avec le chlore pendant la réaction de l’acide chlorhydrique sur le per-

oxyde de manganèse. (Gay-Lussac.)

Pour terminer ce qui est relatif aux essais de manganèse, il nous reste

à parler de trois réactions qui sont intéressantes, surtout au point de vue

théorique :

1° Lorsqu’on fait passer le chlore qui provient de la dissolution

d’un manganèse dans l’acide chlorhydrique
,
dans une dissolution

de chlorure de baryum contenant de l’acide sulfureux et de l’acide

chlorhydrique
,

il se forme du sulfate de baryte et de l’acide chlor-

hydrique :

BaGl 4- SO2 4- 2110 + Cl = Ba0,S0 3 4- 2 HCl.

Si l’on chasse l’excès d’acide sulfureux en chauffant la dissolution dans

une atmosphère d’acide carbonique (afin d’éviter l’action de l’air qui for-

merait de l’acide sulfurique avec l’acide sulfureux), et si l’on pèse le sul-

fate de baryte produit, le poids de ce sel permet de calculer la quantité

de chlore qui s’est dégagée : on voit, en effet, d’après l’équation précé-

dente, que 1 équivalent de sulfate de baryte correspond à 1 équivalent

de chlore. Cette réaction peut être appliquée à l’analyse des manganèses,

(Ebelmen.)

2° Le peroxyde de manganèse, traité par l’acide oxalique, produit de

l’acide carbonique, de l’eau et de l’oxalate de manganèse :

MnO2
-f- 2 (C2043hq) = Mn0,C203 4- GHO 4- 2C02

.

Acide oxalique.

En recevant dans de l’eau de baryte l’acide carbonique qui se

dégage, le poids du carbonate de baryte permet d’apprécier le titre

du manganèse sur lequel on opère : en effet, 2 équivalents de car-

bonate de baryte correspondent à 1 équivalent de peroxyde de man-
ganèse pur.

Il faut avoir soin, dans les essais de ce genre, de décomposer préala-
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blement, au moyen d’un acide étendu, les carbonates que peut contenir

le manganèse essayé.

3° Si l’on fait arriver dans de l’ammoniaque le chlore qui se dégage

pendant la dissolution du peroxyde de manganèse dans l’acide chlorhy-

drique, il se forme du chlorhydrate d’ammoniaque et de l’azote :

3C1 + ZiAzIl3 = 3(AzH3,HCl) + Az.

2 volumes d’azote (Az) correspondent à 6 volumes de chlore (Cl 3

) ;
en

mesurant l’azote produit dans cette réaction, on peut donc déterminer la

quantité de chlore que dégage un manganèse, lorsqu’on le dissout dans

l’acide chlorhydrique.
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Équivalent : Fe = 350,00.

Le fer est considéré comme le plus important de tous les métaux. 11

est très abondamment répandu dans la nature
;

il s’y trouve quelquefois

à F état natif, mais surtout à l’état d’oxyde, de sulfure et de carbonate.

Le fer du commerce n’est jamais pur
;

il contient toujours des traces de

carbone, de silicium, de soufre et quelquefois de phosphore.

Comme on observe quelques différences entre les propriétés du fer pur

et celles du fer du commerce, nous examinerons séparément le fer sous

ces deux états.

FER PUR.

Pour obtenir le fer dans un état de pureté absolue, on peut réduire un

de ses oxydes par l’hydrogène sec sous l’influence de la chaleur.

La température à laquelle s’opère la réduction exerce une grande

influence sur les propriétés du métal. Si cette opération a été faite au

rouge vif, le fer est d’un blanc d’argent, il est agrégé, possède l’éclat

métallique et présente la plupart des propriétés physiques des fers de

première qualité du commerce; il est seulement un peu plus difficile à

fondre

.

Si l’on réduit le peroxyde de fer pur par l’hydrogène, à la tempéra-

ture que donne une lampe à alcool ordinaire, on obtient le fer sous la

forme d’une poudre noire excessivement poreuse, qui s’enflamme à la

température ordinaire, dès qu’on la projette dans l’air. (M. Magnus.)

L’inflammabilité du fer est encore augmentée, lorsqu’on interpose

entre ses molécules un corps poreux qui les divise : ainsi le fer obtenu

en réduisant par l’hydrogène un mélange d’oxyde de fer et d’alumine,

s’enflamme au contact de l’air et peut d’ailleurs supporter une tempéra-

ture élevée sans cesser d’être pyrophorique.

On prépare dans les laboratoires le fer pyrophorique de Magnus
,
en

précipitant par un excès d’ammoniaque une dissolution d’un sel de fer au

maximum mêlée d’un peu d’alun : on obtient ainsi un mélange d’alu-

mine et d’hydrate de sesqui-oxyde de fer qui est lavé, séché et pulvérisé.

On introduit 2 ou 3 décigrammes de ce mélange dans une petite ampoule

de verre qui communique avec un appareil à hydrogène sec (pi. XXV,

lig. 3). On chauffe légèrement l’ampoule avec une lampe à alcool; 'lors-

qu'il ne se dégage plus de vapeur d’eau, on laisse refroidir le métal dans

le courant d’hydrogène et l’on ferme ensuite l’ampoule à la lampe.

Lorsqu’on casse l’ampoule et qu’on projette dans l’air le métal réduit,

ou le voit brider sous la forme d’étincelles brillantes.
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Pour préparer du fer pur sous forme d’une masse agrégée, on fond au

feu de forge, dans un creuset réfractaire luté avec de l’argile, du fil de

fer très fin avec 1/5 de son poids d’oxyde de fer
;
le mélange doit être

recouvert de verre : l’oxygène de l’oxyde de fer brûle le charbon contenu

dans le fer du commerce, et oxyde le silicium et le phosphore qui pas-

sent dans le verre à l’état de phosphates et de silicates alcalins. On obtient

ainsi un culot de fer d’un blanc d’argent.

On prépare du fer très pur en beaux cristaux cubiques en réduisant à

une température élevée le protochlorure de fer par l’hydrogène (M. Péli-

got). La réduction des chlorures par l’hydrogène peut être appliquée à

la préparation de plusieurs métaux purs.

FER DU COMMERCE.

Le 1er du commerce est d’un gris bleuâtre
;

il a une saveur et une odeur

très faibles. Il est malléable et ductile; c’est le plus tenace de tous les

métaux : un fil de 2 millimètres de diamètre exige un poids de 250 kilo-

grammes pour se rompre. Le fer devient cassant par Yécrouissage, on lui

rend sa ténacité en le faisant recuire.

Lorsque le fer est poli, il prend beaucoup d’éclat. Le fer poli présente

souvent des taches brunes ou -pailles, qui sont dues à l’interposition de

scories ou d’oxyde de fer.

Le fer est naturellement grenu, et de qualité d’autant meilleure qu’il

possède un grain plus fin et plus brillant
;

il devient nerveux par le mar-

telage. La cassure d’un bon fer présente un nerf tordu, fin et brillant : si

on le martèle à froid dans le sens de sa longueur, ou si on le trempe, il

redevient grenu.

Les fers du commerce se partagent en fers forts
,
qui se laissent forger

et courber à froid ou à chaud, et en fers rouverins, qui cassent à froid ou

u une température plus ou moins élevée. Ces deux espèces principales de

fers comprennent plusieurs variétés. Ainsi les fers rouverins se divisent en

deux catégories : 1° les fers métis, qui cassent à chaud: ils doivent cette

propriété à la présence d’une petite quantité de soufre et d’arsenic
;
la plus

faible proportion de soufre suffit pour rendre le fer insondable; 2° les

fers tendres
,
qui contiennent du phosphore, et qui cassent à froid; leur

cassure est à gros grains brillants.

Les fers aigres
,
qui cassent à froid et à chaud, ne peuvent être appli-

qués à aucun usage.

Le fer fondu cristallise en cubes ou en octaèdres, quand on l’aban-

donne à un refroidissement lent. Le fer peut même cristalliser sans per-

dre l’état solide; cette propriété exerce une grande influence sur sa téna-

cité. En effet, lorsqu’on soumet pendant un certain temps du fer nerveux

a des vibrations fréquentes, il s’établit dans la masse un mouvement mo-
léculaire qui détermine la cristallisation du métal. Il n’est pas rare de
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voir une barre de fer de très bonne qualité se transformer lentement,

sous l’influence de vibrations souvent répétées, en fer cristallisé à grandes

facettes; elle devient alors cassante et perd une grande partie de sa

ténacité.

Ce genre de cristallisation s’observe fréquemment dans le fer qui entre

dans la construction des ponts suspendus ou dans les essieux des voitures

et de locomotives. Pour rendre au fer sa texture nerveuse et sa ténacité,

11 faut le marteler à chaud, c’est-à-dire le forger. Dans les constructions

exposées à des vibrations dues au passage fréquent des voitures, on trouve

souvent des clous très cassants et dont la texture est cristalline. On pro-

duit en quelques heures un changement semblable dans des barres de fer

que l’on maintient à une température rouge dans un four à recuire, et

qu’on laisse refroidir sans les marteler.

Ces propriétés sont d’une grande importance pour l’art des construc-

tions : la pratique a démontré que l’on ne doit pas dépasser la charge de

12 kilogrammes par millimètre carré de section pour les fers d’échantil-

lon moyen, et celle de 20 kilogrammes pour le bon fil de fer non recuit.

La densité du fer ordinaire est 7,7; elle devient 7,9 par le martelage.

Le fer entre en fusion à une température que l’on évalue à 1500° du

thermomètre à air. Il possède une propriété dont les arts tirent un grand

parti : il se ramollit à une température qui est bien inférieure à son point

de fusion; dans cet état, on peut lui donner, par le martelage, toutes les

formes qu’exige l’industrie. Il se soude à lui-méme sans l’intermédiaire

d’un autre métal, et la partie soudée est aussi solide que le reste de la

barre dont on ne peut plus la distinguer.

Le fer est éminemment magnétique
;

il partage cette propriété avec le

nickel et le cobalt. Le manganèse, qui a été considéré comme faiblement

magnétique, n’agit sur l’aiguille aimantée que lorsqu’il contient des traces

de fer.

Le fer pur, que l’on nomme fer doux
,
est attiré par l’aimant: il se com-

porte comme un aimant lorsqu’il est en contact avec un aimant, ou qu’il

se trouve à une très petite distance de ce dernier corps
;
mais il perd

immédiatement cette propriété lorsqu’il n’est plus sous l’influence de

l’aimant. Les fers carburés, tels que l’acier et la fonte, ne perdent pas

leurs propriétés magnétiques
,
lorsque l’action de l’aimant a cessé. A la

température du rouge blanc, le fer n’a plus d’action sur l’aiguille aimantée.

Le fer peut se conserver indéfiniment à la température ordinaire dans

l’air et l’oxygène secs : chauffé au contact de l’air, il absorbe l’oxygène et

se recouvre d’une pellicule très mince d’oxyde qui présente, à mesure

qu’elle augmente d’épaisseur, le phénomène des anneaux colorés
;
les

diverses couleurs apparaissent dans le même ordre et aux mêmes tempé-

ratures pour le fer et pour l’acier. Au rouge, le fer s’oxyde rapidement

et produit de Yoxyde des battitures. A la chaleur blanche, le fer brûle en
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lançant des étincelles. Si l’on introduit dans un llacon contenant de l’oxy-

gène du fer préalablement chauffé, il brûle dans ce gaz avec éclat. Lors-

qu’on présente à la tuyère d’un soufflet un morceau de fer chauffé au

blanc, il brûle avec la même intensité que dans l’oxygène. La combustion

du fer est également très rapide, lorsqu’on fait tourner rapidement dans

l’air une tige de fer chauffée au rouge et attachée à un fil métallique, On

doit donc, lorsqu’on travaille le fer, le préserver autant que possible de

l’action de l’air. On le recouvre, dans ce but, d’une couche de sable fin

qui forme avec l’oxyde de fer un silicate fusible, et qui préserve le métal

de l’action de l’oxygène.

Tout le monde sait qu’en frappant vivement un morceau de fer avec

un corps dur, comme le silex, on en fait jaillir des étincelles, qui peuvent

ensuite enflammer des matières très combustibles comme l’amadou. Ce

phénomène est dû à une combustion du fer
;
en battant le briquet au-

dessus d’une feuille de papier, on reconnaît que chaque fragment de

métal porté à une température élevée par le choc se change en peroxyde

de fer ou en oxydes intermédiaires, qui restent adhérents au papier sous

forme de petits grains bruns ou noirs.

Le fer exposé h l’air humide se recouvre d’une couche d’oxyde de fer

hydraté, qui porte le nom de rouille. Dès qu’il s’est produit à la surface

du fer une tache de rouille, le métal s’oxyde avec rapidité : on peut ex-

pliquer ce fait en admettant qu’il se forme un élément de pile, dont la

rouille est le pôle négatif, et le fer le pôle positif; le faible courant élec-

trique ainsi produit décompose l’eau dont la rouille est imbibée, et le fer

s’oxyde complètement. L’oxydation du fer est accélérée par la présence

de l’acide carbonique qui se trouve dans l’air. La rouille contient ordi-

nairement de l’ammoniaque. On préserve le 1er de l’oxydation en le re-

couvrant d’une couche d’un corps gras ou d’un vernis. On peut aussi

empêcher le fer de s’oxyder en le maintenant plongé dans une eau qui

contient des alcalis ou des sels alcalins en dissolution, tels que la potasse,

la soude, la chaux, les carbonates alcalins, le borax, etc. Le fer poli con-

serve son éclat dans une eau qui contient 1/500 de son poids de carbo-

nate de potasse ou de carbonate de soude.

Le fer recouvert de zinc est préservé de la rouille : on dit dans ce cas

qu’il est galvanisé

.

Lorsque le fer est chauffé au rouge, il décompose la vapeur d’eau, et

donne naissance à des cristaux noirs et brillants d’oxyde de fer magné-

tique : 3Fe + ûHO= Fe 30 4

-f- H4
. Cette réaction a été décrite à propos de

la préparation de Fhydrogène.

Quand on fait agir sur le fer de l’acide azotique étendu et froid, il

arrive souvent que le métal entre en dissolution sans dégager d’hydro-

gène
;
ce gaz se combine avec l’azote de l’acide azotique, et forme de

l’azotate d’ammoniaque, tandis que le bi-oxyde d’azote produit par la
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désoxydation partielle de l’acide azotique se combine avec le sel de

protoxyde de fer et colore la liqueur en brun.

Si l’acide azotique est moyennement concentré, il oxyde le fer avec

beaucoup d'énergie, dégage d’abondantes vapeurs rutilantes, et produit

île l’azotate de sesqui-oxvdc de fer.

Le fer, mis en contact avec de l’acide azotique fumant, et contenant de

l’acide azoteux en dissolution, n’est plus attaqué, même quand on enlève

l’acide fumant et qu’on le remplace par de l’acide ordinaire : on dit alors

qu’il est devenu passif; mais le fer passif se dissout avec vivacité quand

on élève la température, ou qu’on touche le métal avec une tige de cuivre

qu’on retire immédiatement. On admet ainsi deux états particuliers

dans le fer : l’un, actif

\

dans lequel le métal est attaquable par les acides
;

l’autre, passif dans lequel le fer est devenu inattaquable par les acides.

(M. Schœnbein.)

On a pu faire un élément de pile avec le fer passif fonctionnant comme
corps électro- négatif, et le fer actif fonctionnant comme corps électro-

positif. (M. Poggendorff.)

L’acide sulfurique agit de deux manières différentes sur le fer : lorsqu'il

est concentré, et qu’on élève la température, il forme du sulfate de fer et

de l’acide sulfureux : 2(S0 3,H0) -j- Fe = 2HO + Fe0,S0 3 + SO2
;

s’il est

étendu, il détermine la décomposition de l’eau, et produit un dégage-

ment d’hydrogène : S0 J,H0+Fe=Fe0,S0 3+H.
L’acide chlorhydrique, à l’état gazeux ou en dissolution dans l’eau, pro-

duit toujours avec le fer du protochlorure de fer : Fe + HCl=FeCl -|- H.

Lorsqu’on fait arriver de l’acide carbonique dans un flacon renfermant

de l’eau privée d’air et de la tournure de fer, l’eau est décomposée : il se

dégage de l’hydrogène, et il se forme du carbonate de protoxyde de fer

qui reste en dissolution
,
mais qui se précipite quand on chasse l’excès

d’acide carbonique par l’action de la chaleur. (M. Golfier-Besseyre.)

COMBINAISONS DU FER. AVEC L’OXYGÈNE.

Le fer se combine avec l’oxygène dans les proportions suivantes :

Protoxyde FeO ;

Oxyde magnétique Fc30 4= Fe0,Fe20 3
;

Sesqui-oxyde ou peroxyde. Fc203
;

„ .
, ,

. ( ZiFe0,Fe
203

;

Oxyde des battitures. ... ^ T ,

(6Fe0,Fe203
;

Acide ferrique FeO3
.

On a signalé en outre l’existence d’un sous-oxyde de fer représenté par

la formule Fe40. (i\I. Marchand.)
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PROTOXYDE DE FER. FcO.

Fc 350,00 77,78

O 100,00 22,22

450,00 100,00

Le protoxyde de fer est la base des sels de fer ail minimum. 11 existe

dans la nature en combinaison avec un grand nombre d’acides; uni au

sesqui-oxyde de fer, il constitue l’oxyde de fer magnétique
;
on ne le ren-

contre jamais à l’état isolé.

On n’a pas réussi jusqu’à présent à préparer le protoxyde de fer an-

hydre. Cet oxyde se précipite à l’état d’hydrate lorsqu’on traite un sel de

protoxyde de fer par la potasse ou la soude : il est dans ce cas d’un blanc

légèrement verdâtre; exposé à l’air, il absorbe rapidement l’oxygène,

passe d’abord à l’état d’hydrate d’oxyde magnétique qui est coloré en

vert et forme ensuite de l’hydrate de sesqui-oxyde de fer dont la couleur

est jaune. Il est soluble dans l’ammoniaque
;
cette dissolution exposée à

l’air laisse déposer du peroxyde de fer.

L’hydrate de protoxyde de fer que l’on fait bouillir dans une liqueur

alcaline devient noir, beau est décomposée et de l’hydrogène se dégage
;

le protoxyde de fer passe alors en partie à l’état d’oxyde magnétique. Une

transformation semblable a lieu lorsqu’on dessèche l’hydrate de protoxyde

de fer.

Le protoxyde de fer est une base énergique qui souvent sature les acides

les plus forts.

Cet oxyde prend naissance lorsque le fer se dissout à l’abri de l’air dans

les acides sulfurique, chlorhydrique
;
on reconnaît que pour 1 équiva-

lent de fer représenté par 350, il se dégage 1 équivalent d’hydro-

gène 12,5.

Le protoxydé de fer est donc formé de 1 équivalent de métal—350, et

de 1 équivalent d’oxygène = 100. Quoiqu’il n’ait pas été isolé, on ne con-

serve aucun doute sur sa composition.

SESQUI-OXYDE OU PEROXYDE DE FER. Fc203
.

Fc2 700,00 70,00

0-> 300,00 30,00

1000,00 100,00

Le peroxyde de fer est désigné souvent sous les noms de rouge d'Angle-

terre, safran de mars astringent , safran apéritif

Cet oxyde se trouve en abondance dans la nature : on peut l'obtenir
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artificiellement par plusieurs méthodes; sa couleur et quelques-unes de

ses autres propriétés varient avec son mode de préparation.

Le sulfate de protoxyde de fer soumis à la calcination laisse pour ré-

sidu un oxyde pulvérulent d’un beau rouge, qui porte le nom de colco-

thar : 2(Fe0,S0 3
)
= SO 3

-f- SO2+ Fe203
. Le colcothar est souvent employé

en peinture à cause de sa belle couleur rouge.

Le sulfate de protoxyde de fer calciné au rouge vif avec trois fois son

poids de sel marin donne un oxyde cristallisé en belles paillettes d’un

violet foncé, presque noires, semblables aux cristaux d’oxyde de fer que

l’on trouve dans les cratères des volcans. Le sel marin se volatilise et

n’agit que mécaniquement dans cette préparation.

L’azotate de peroxyde de fer, soumis à la calcination, laisse un résidu

d’oxyde de fer qui est presque noir.

Dans ces différents états, le peroxyde de fer présente toujours la même
composition

.

Le peroxyde de fer n’est pas magnétique
;
lorsqu’on le chauffe au rouge

blanc, il dégage de l’oxvgène et se transforme en oxyde magnétique : on

comprend, d’après cela, qu’il ne se forme jamais de peroxyde de fer,

lorsque le fer brûle dans l’oxygène, puisque à la température produite par

cette combustion, l’oxyde magnétique est le seul oxyde de fer qui puisse

exister

.

Le peroxyde de fer calciné au rouge ne se dissout plus que très len-

tement dans les acides
;
pendant cette calcination il dégage de la lumière

et éprouve un changement moléculaire. La chaleur spécifique de l’oxyde

de fer calciné est moindre que celle de l’oxyde avant la calcination.

(M. Régnault.)

Le peroxyde de fer est réduit par l’hydrogène à une température peu

élevée et donne ainsi du fer pur.

D’après les principes posés par Gay-Lussac, qui ont été développés à

l’article Généralités sur les oxydes
,
le sesqui-oxyde de fer doit avoir moins

d’affinité pour les acides que le protoxyde de fer : aussi reconnaît-on qu’il

ne sature pas les acides énergiques et qu’il peut être déplacé de ses com-

binaisons salines par l’hydrate de protoxyde de fer.

On obtient le peroxyde de fer hydraté, soit en exposant à l’air de la

tournure de fer humide, soit en précipitant par un alcali un sel de fer au

maximum. Dans ce dernier cas, l'hydrate retient toujours une Certaine

quantité d’alcali, quand on opère avec la potasse ou la soude. L’hydrate

ainsi préparé est jaune; il a pour formule (Fe203
)

2,3H0. On trouve dans

la nature un hydrate de sesqui-oxyde de fer qui a pour composition :

Fe20 3,H0.

L’hydrate de peroxyde de fer, chauffé pendant plusieurs jours à 160 ou

180° avec une dissolution de chlorure de calcium ou de sodium, ou même
avec de l’eau pure, se déshydrate complètement

;
on obtient ainsi une
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poudre rouge très divisée, peu soluble dans l’acide azotique. Cette expé-

rience permet d’expliquer la formation du peroxyde de fer anhydre et

pulvérulent qu’on trouve dans des terrains d’origine aqueuse. (M. de

Sénarmont.)

L’oxyde de fer soumis à la calcination devient très dur : celui que l’on

trouve dans la nature en masses compactes présente souvent une grande

dureté
;
après l’avoir poli, on l’emploie sous le nom d'hématite pour

brunir l’or ou l’argent. Le colcothar sert à polir les glaces et plusieurs

métaux.

Le peroxyde de fer se dissout dans les flux tels que le verre, le borax,

et forme, suivant sa proportion
?

des verres qui sont à peine colorés ou

qui présentent une teinte jaune ou rouge.

Le protoxyde de fer et l’oxyde magnétique donnent au contraire aux

flux une couleur verte très foncée. On conçoit donc que pour décolorer

le verre, on transforme le protoxyde de fer et l’oxyde magnétique en

scsqui-oxyde de fer qui colore beaucoup moins
;
cette oxydation se fait

au moyen du peroxyde de manganèse.

On détermine facilement la composition du peroxyde de fer en dissol-

vant dans de l’acide azotique un poids connu de fer pur. L’azotate de fer

ainsi produit est calciné au rouge et laisse un résidu de peroxyde de fer

que l’on pèse : l’augmentation de poids que le fer a éprouvée en passant

à l’état de sesqui-oxyde représente la quantité d’oxygène contenue dans

cet oxyde. On trouve ainsi que le peroxyde de fer contient 2 équivalents

de fer= 700, et 3 équivalents d’oxygène= 300. Sa formule est Fe20 3
. On

arrive au même résultat par une méthode inverse, qui consiste à réduire

par l’hydrogène un poids connu de sesqui-oxyde de fer, et à déterminer

la quantité d’eau qui se produit et le poids du résidu qui est du fer

pur (1).

FERRITES DE POTASSE ET DE SOUDE.

Le sesqui-oxyde de fer paraît se comporter comme un acide en pré-

sence des bases énergiques, comme la potasse et la soude. Il peut, sous

l’influence de la chaleur, chasser l’acide carbonique des carbonates alca-

lins. On obtient facilement des combinaisons formées par le sesqui-oxyde

de fer avec la potasse ou la soude, en calcinant au contact de l’air les

oxalates doubles de peroxyde de fer et de potasse ou de soude : il se forme

un composé de potasse et de sesqui-oxyde de fer d’un jaune verdâtre,

qui se décompose au contact de l’eau et donne de l’oxyde de fer.

(M. Mitscherlicli.)

On peut également produire une combinaison de sesqui-oxyde de fer

(1) Comme le peroxyde de fer constitue le principal minerai de fer, tout ce qui est

relatif à son état naturel sera examiné à l’article Minerais de fer.
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et de potasse en chauffant au rouge un mélange de 1 partie de fer et

2 parties de nitre. (Fremy.)

Le peroxyde de fer récemment précipité se dissout en très petite quan-

tité dans une dissolution concentrée de potasse caustique. (M. Wœhler.;

FERRITE DE CHAUX. ZlCa0,Fe203
.

Le sesqui-oxyde de fer se combine avec la chaux et forme ainsi un

composé représenté par (Ca0)4 ,Fe20 3
. Le ferrite de chaux est une poudre

légère, amorphe, insoluble dans l’eau
,
d’une blancheur parfaite

,
bien

(libelle contienne î\1 pour 100 d’oxyde de fer. Ce composé n’est pas altéré

quand on le fait bouillir avec une dissolution de potasse caustique; mais

il est décomposé par les acides, même les plus faibles, qui se combinent

avec la chaux et l’oxyde de fer. L’acide carbonique et les carbonates

alcalins transforment le ferrite de chaux en un mélange de sesqui-oxyde

de fer et de carbonate de chaux
;
cette décomposition s’opère assez rapi-

dement au contact de l’air. L’eau pure ou l’eau sucrée n’enlèvent aucune

trace de chaux au ferrite de chaux.

On obtient le ferrite de chaux en versant un excès de potasse dans une

dissolution contenant du perchlorure de fer et du chlorure de calcium

mélangés dans la proportion de 1 équivalent du premier pour /i équiva-

lents du second. 11 sc forme un précipité qui présente d’abord une cou-

leur chamois, car une partie du peroxyde de fer s’est précipitée sans

s’unir à la chaux
;
mais au bout de quelque temps la combinaison s’ef-

fectue complètement et le précipité devient parfaitement blanc, pourvu

toutefois qu’on le préserve de l’action de l’acide carbonique qui le

décomposerait. Lorsqu’on fait bouillir la liqueur, le précipité devient

immédiatement blanc
. (

Peloüze .

'

FERRITE DE ZliNC. Zn0,Fe203
.

Le ferrite de zinc se présente sous la forme de petits cristaux noirs très

brillants qui sont des octaèdres réguliers. Sa poussière est d’un brun

foncé. L’acide chlorhydrique étendu et froid ne l’attaque pas sensible-

ment; mais le même acide concentré et bouillant le dissout complète-

ment.

On obtient le ferrite de zinc en maintenant au rouge blanc pendant

plusieurs jours un mélange de 1 partie de peroxyde de fer, 2 parties

d’oxyde de zinc et 2 parties d’acide borique. La niasse est mise eu diges-

tion avec de l’acide chlorhydrique étendu et froid qui dissout le borate

de zinc et laisse déposer un sable noir et cristallin qui est du ferrite de

zinc pur.

Le minéral connu sous le nom de franklinite présente les mêmes pro-
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priétés physiques que le ferrite de zinc
;

il contient une certaine quan-

tité de manganèse. On peut le considérer comme un mélange de ferrite

de zinc et de ferrite de protoxyde de manganèse.
(
Ebelmen.)

OXYDE DE FER. MAGNÉTIQUE. Fe304
.

Fe3 1050,00 72,41

O 4 400,00 27,59

1450,00 100,00

On peut obtenir cet oxyde en faisant passer de la vapeur d’eau sur du

fer porté au rouge, ou en chauffant dans un creuset un mélange de proto-

chlorure de fer et de carbonate de soude. (MM. Liebig et Wœhler.)

Le protoxyde de fer hydraté, soumis à l’action de l’eau bouillante, dé-

gage de l’hydrogène et se transforme en oxyde magnétique.

On prépare l’hydrate d’oxyde magnétique en précipitant par l’ammo-

niaque un mélange à équivalents égaux de sulfates de protoxyde et de

sesqui-oxyde de fer. Il est indispensable de verser le mélange des sels de

fer dans l’ammoniaque
;
car en faisant le contraire, comme il existe une

différence entre l’affinité du protoxyde de fer et celle du peroxyde pour

les acides, le sel de fer au maximum serait complètement précipité avant

que le sel au minimum commençât à se décomposer : on aurait alors un
mélange et non une combinaison des deux oxydes.

L’hydrate d’oxyde magnétique est d’un vert très foncé
: quand on le

soumet à la dessiccation, il se réduit en une poudre noire. A l’état hy-

draté, il est magnétique comme à l’état anhydre (M. Abicli).

L’oxyde magnétique est considéré généralement comme une combi-

naison de protoxyde et de sesqui-oxyde de fer
;

il correspond à l’oxyde

rouge de manganèse, Mn0,Mn203
. On connaît du reste plusieurs autres

oxydes doubles qui correspondent à l’oxyde de fer magnétique, et qui

sont formés par la combinaison d’un protoxyde et d’un sesqui-oxyde.

État naturel.

L’aimant naturel
, ou oxyde de fer magnétique, constitue des dépôts

plus ou moins considérables dans les terrains anciens, et ne se 'présente

pas dans les terrains de sédiment . Il est ordinairement en masses compactes

et forme quelquefois des montagnes entières, comme à Taberg, en Suède.

Son aspect est métallique
;

il est très magnétique et souvent même ma-

gnétipolaire
;
on le trouve cristallisé en octaèdres réguliers. Sa densité

est 5,09.

Cet oxyde constitue un excellent minerai de fer, qui fait la principale

richesse de la Suède et de la Nonvége
;

le fer qu’on en extrait est presque

toujours pur.

29
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OXYDE DE FER DES BATTITURES.

ZiFe0,Fe203 (M. Berthier).

6FcO,Fe20 3 (M. Mosander).

Lorsqu’on frappe avec un marteau un morceau de fer que l’on a fait

rougir pendant un certain temps, on en détache un oxyde noirâtre qui

porte le nom de battitures de fer ; cet oxyde, de même que l’oxyde ma-

gnétique, est formé par la combinaison du sesqui-oxyde de fer avec le

protoxyde. L’oxyde des battitures, préparé dans des circonstances diffé-

rentes, n’a pas présenté à l’analyse la même composition : on a trouvé

que cet oxyde peut être représenté par 1 équivalent de sesqui-oxyde de fer

combiné avec 4 équivalents de protoxyde (M. Berthier) ou avec 6 équiva-

lents de protoxyde (M. Mosander). Il est probable que la composition de

l’oxyde des battitures varie avec la durée de l’oxydation et la place même
où on le prend

;
la partie qui est en contact avec le fer doit contenir moins

d’oxygène que celle qui se trouve à la surface.

ACIDE FERRIQUE. FeO3
. — FERRATES. M0,Fe03

.

Fe 350,00 53,Si

O3 300,00 46,16

650,00 100,00

On a cru pendant longtemps que le fer ne pouvait former que des

oxydes basiques
;
mais on a découvert récemment une combinaison de

fer et d’oxygène qui est plus oxygénée que le sesqui-oxyde, et qui a été

nommée acide ferrique (1).

L’acide ferrique n’est pas connu à l’état de liberté, il n’existe qu’en

combinaison avec les bases et forme des sels qui sont représentés d’une

manière générale par la formule MO,FeO 3
.

Lorsqu’on cherche à isoler l’acide ferrique en traitant un ferrate par

un acide, on le transforme en oxygène et en sesqui-oxyde de fer :

v
2Fe03 = Fe203 + O3

.

C’est en déterminant la quantité de sesqui-oxyde de fer qui se dépose,

et d’oxygène qui se dégage lorsqu’on traite un ferrate par un acide, que

l’on a pu fixer la composition de l’acide ferrique.

Le ferrate de potasse s’obtient par voie sèche ou par voie humide :

1° En chauffant au rouge blanc du fer avec du nitre. On peut aussi

calciner 1 partie de peroxyde de fer avec k parties de nitre.

(1) Fremy, Recherches sur les acides métalliques.
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2° En calcinant un mélange de 1er et de peroxyde (Je potassium.

3° En faisant passer un courant de cldore dans une dissolution très

concentrée de potasse qui tient en suspension du peroxyde de fer hydraté :

3 Cl -f 5KO + Fe203 = 3KC1 -f 2(K0,Fe03
).

Pour préparer le ferrate de potasse par cette dernière méthode, on in-

troduit 1 partie d’hydrate de peroxyde de fer récemment précipité dans un
flacon qui contient une dissolution de 30 parties de potasse caustique dans

50 parties d’eau, et l’on y fait passer un courant de chlore : il faut avoir

soin de maintenir dans la liqueur un grand excès d’alcali, et d’y ajouter

à plusieurs reprises des fragments de potasse. Le ferrate de potasse, qui

est insoluble dans un excès de potasse, se précipite au bout de quelque

temps sous la forme d’une poudre noire, que l’on dessèche sur de la por-

celaine dégourdie : l’opération n’est terminée que lorsqu’on s’est assuré

que le précipité ne contient plus de peroxyde de fer et qu’il se dissout

entièrement dans l’eau en la colorant en rose.

Le ferrate de potasse est très soluble dans l’eau
;
sa dissolution est d’un

beau rouge. Un excès d’alcali le précipite, sans l’altérer, sous la forme

de flocons noirs.

Ce sel est d’une grande instabilité; il est décomposé en potasse, en
sesqui-oxyde de fer et en oxygène, par une simple évaporation dans le

vide, par une légère chaleur, par la présence des corps divisés ou des

matières organiques, par l’action des acides, même les plus faibles. Les

alcalis et les hypochlorites donnent de la fixité au ferrate de potasse.

Le ferrate de soude est soluble dans l’eau et présente de l’analogie avec

le ferrate de potasse.

On ne connaît pas de combinaison d’acide ferrique et d’ammoniaque
;

les ferrâtes solubles sont décomposés par l’ammoniaque; il se dégage de
l’azote, et l’hydrogène de l’ammoniaque transforme l’acide ferrique en

sesqui-oxyde de fer : 2(K0,Fe0 3
) -f Azlï 3= Az -f Fe20 3 + 2KO -j- 3HO.

On peut obtenir par double décomposition des ferrâtes de baryte, de
strontiane, de chaux, etc. Ces sels sont insolubles et colorés en rouge vif.

Les propriétés de l’acide ferrique et des ferrâtes présentent donc beau-

coup d’analogie avec celles de l’acide manganique et des manganates, et

la découverte de l’acide ferrique vient établir un rapprochement de plus

entre le fer et le manganèse.

AZOTURE DE PER.

Le fer, chauffé au rouge sombre dans un tube de porcelaine et soumis

pendant plusieurs heures à l’action d’un courant de gaz ammoniac.
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devient blanc, cassant, peu altérable à l’air. Il éprouve alors une aug-

mentation de poids qui peut s’élever jusqu’à 12 pour 100 de son propre

poids (M. Despretz). On admet généralement qu’il se forme dans cette

réaction un azoture de fer
;
mais la composition de ce corps n’a pas encore

été déterminée; quelques chimistes supposent même que ce composé

renferme de l’hydrogène.

L’azoture de fer se dissout dans les acides faibles, en produisant des

sels ammoniacaux et en dégageant de l’hydrogène et de l’azote. Une

température blanche le décompose et en sépare de l’azote.

L’azoture de fer prend encore naissance lorsqu'on soumet l’oxyde de

fer à l’action du gaz ammoniac. Ce corps se forme également, mais en

faible proportion, quand on fait passer sur le fer chauffé au rouge un

courant d’azote.

CARBURES DE FER.

Le seul carbure de fer à proportions définies que l’on connaisse, est

celui qui se forme lorsqu’on calcine au ronge le cyanoferrure de potas-

sium : ce sel dégage de l’azote et donne comme produit fixe un mélange

de carbure de fer C2Fe, et de cyanure de potassium :

K2C.v 3Fe == 2KCy -f G2Fe + Az.

En traitant par l’eau le produit de la calcination, le cyanure se dissout

et le carbure de fer reste sous la forme d’une poudre noire. Ce corps est

considéré par quelques chimistes comme un simple mélange de charbon

et de fer
;

il est insoluble dans l’eau, s’enflamme à l’air avec une grande

facilité, et se transforme ainsi en peroxyde de fer et en acide carbonique :

2,G
2Fe + O 7 = 2CO2

-f Fe203
.

Nous ne ferons que signaler ici les carbures de fer qui portent les

noms dq fontes et à’aciers ; leurs propriétés seront examinées avec détail

en traitant de la métallurgie du fer.

CAEACTÈEIâ DISTINCTIPS DES SEES DE PROTOXYDE DE PER

Avant de donner les caractères des sels de fer au minimum, nous dirons

comment on peut obtenir ces composés dans un état de pureté absolue.

Le meilleur procédé pour préparer un sel de fer au minimum pur

consiste à introduire du fil de fer dans un flacon fermé par un bouchon

percé, dans lequel s’engage un tube de verre effilé
;
on verse dans le fla-

con de l’acide sulfurique étendu, en ayant soin de laisser le fer en excès;

il se forme alors du sulfate de protoxyde de fer et il se dégage de l’hy-

drogène :

Fe + SO3,II0= FeO.SO3
-f H.
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Il faut remplir presque entièrement le flacon d’eau acidulée, et, lors-

qu’on emploie une certaine quantité de la dissolution, avoir soin de la

remplacer par de l’eau distillée et bouillie
;
sans ces précautions, le sel

absorberait de l’oxygène et serait mélangé à du sulfate de peroxyde de fer

qui compliquerait les réactions. Du reste, lorsque le sulfate de protoxyde

de fer s’est peroxydé, on le ramène facilement au minimum en faisant

passer dans la dissolution un excès d’hydrogène sulfuré
;
on filtre pour

séparer le dépôt de soufre qui s’est formé, et l’on chasse l’excès de gaz par

l’ébullition.

Les sels de protoxyde de fer ont une saveur astringente et métallique.

Lorsqu’ils sont hydratés, leur couleur est en général verdâtre, comme
celle de leurs dissolutions

;
mais ils deviennent presque blancs quand on

les déshydrate par l’action de la chaleur.

Ils ont une grande tendance à s’oxyder à l’air, et leurs dissolutions

laissent déposer un précipité ocreux qui consiste en sels basiques de per-

oxyde de fer. Ils se comportent de la manière suivante avec les différents

réactifs :

Potasse. — Précipité blanc verdâtre, insoluble dans un excès de réac-

tif, se transformant à l’air, d’abord en hydrate vert d’oxyde magnétique,

et ensuite en hydrate jaune de sesqui-oxyde de fer.

Soude. — Même réaction.

Ammoniaque. — Précipité verdâtre, soluble dans un excès d’ammo-

niaque. La liqueur exposée à l’air se trouble et laisse déposer un précipité

jaune de peroxyde de fer. La présence du chlorhydrate d’ammoniaque

empêche la liqueur d’être précipitée.

Carbonates alcalins
,
phosphates alcalins. — Précipité blanc verdissant

à l’air.

Cyanoferrure de potassium. — Précipité blanc, devenant bleu à l’air au

bout de quelque temps, et immédiatement sous l’influence du chlore.

Cyanoferride de potassium. — Précipité bleu.

Tannin. — Pas de précipité; la liqueur exposée à l’air devient d’un

bleu noirâtre.

Chlorure d'or. — Précipité d’or métallique.

Acide azotique. — Coloration brune, surtout à l’aide de la chaleur
;
le

sel se transforme en sel au maximum.
Acide sulfhydrique. — Pas de précipité, si l’acide est énergique

;
en

présence des acétates alcalins, il se forme un précipité noir de sulfure

de fer.

Permanganate dépotasse.— La dissolution de ce sel se décolore instan-

tanément et le sel de protoxyde de fer se transforme en sel de fer au

maximum.

Sulfhydrate d’ammoniaque. — Précipité noir de sulfure de fer, insolu-

ble dans un excès de réactif.
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Acide oxalique. — Précipité jaune ne se formant qu’à la longue, et

soluble dans l’acide chlorhydrique.

Succinate
,
benzoate d'ammoniaque. — Pas de précipité.

CARACTERES DISTINCTIFS DES SELS DE SESQUI-OXYDE
DE FER.

Les sels neutres de sesqui-oxyde de fer sont d’une couleur jaune, qui

devient plus foncée quand la proportion de base augmente. Leur disso-

lution rougit toujours la teinture de tournesol. Ils présentent avec les

réactifs les caractères suivants :

Potasse. — Précipité brun d’hydrate de sesqui-oxyde de fer, insoluble

dans un excès de réactif.

Soude
,
ammoniaque. — Même réaction.

Carbonates
,
bicarbonates alcalins. — Précipité d’hydrate de sesqui-

oxyde de fer, accompagné d’un dégagement d’acide carbonique.

Cyanoferrure de potassium. — Précipité de bleu de Prusse.

Cyanoferride de potassium. — Pas de précipité, légère coloration en

brun verdâtre.

Sulfocyanure de potassium. — Coloration d’un rouge intense. Ce réactif

permet de découvrir les plus faibles traces d’un sel de fer au maximum.
Tannin. — Précipité noir bleu (encre).

Sulfhydrate d
s

ammoniaque .
— Précipité noir. Si la quantité de sel de

fer est très faible et si le sulfhydrate est employé en excès, la liqueur se

colore d’abord en vert et laisse déposer le sulfure de fer au bout de quel-

que temps,

Acide sulfhydrique. — Précipité blanc laiteux de soufre; le sel est

ramené au minimum et la liqueur devient acide :

Fe203,3S03
-f- IIS= 2(Fe0,S03

) + S03,H0 + S.

Acide oxalique. — Pas de précipité
;
la liqueur se colore en rouge.

Succinate
,
benzoate d’ammoniaque. — Précipité brun.

La présence des matières organiques, telles que l’albumine, l’acide tar-

trique, empêche souvent la précipitation des sels de fer par les différents

réactifs et même par le sulfhydrate d’ammoniaque
;
pour reconnaître dans

ce cas la présence du fer, on détruit les matières organiques par une cal-

cination au contact de l’air, et l’on redissout dans l’acide chlorhydrique

le résidu qui consiste en oxyde de fer.

Le fer se dose toujours dans les analyses à l’état de sesqui-oxyde
;
on

le précipite de ses dissolutions par l’ammoniaque. Le peroxyde de fer

peut être aussi précipité complètement par la potasse, mais il retient
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alors une certaine quantité d’alcali :
quand on s’est servi de la potasse

pour isoler le peroxyde de fer, il est indispensable de redissoudre cet

oxyde dans l’acide chlorhydrique, et de le précipiter de nouveau par

l’ammoniaque.

CHIiOKUR.ES DE FER
j

On connaît deux chlorures de fer qui correspondent par leur compo-

sition au protoxyde et au sesqui-oxyde.

PROTOCHLORURE DE FER. FeCl.

Fe 350,00 Zhi, 12

Cl M3,20 55,88

793,20 100,00

Ce corps est solide, volatil, légèrement jaunâtre, très soluble dans

l’eau, également soluble dans l’alcool. Il est réduit par l’hydrogène sous

l’influence de la chaleur, et forme de l’acide chlorhydrique et du fer pur

cristallisé en cubes (M. Péligot).

Le protochlorure de fer absorbe le gaz ammoniac et produit ainsi une

combinaison blanche et pulvérulente qui abandonne, quand on la chauffe,

l’ammoniaque qu’elle contient.

Préparation.

Le protochlorure de fer s’obtient par voie humide, en dissolvant le

fer dans l’acide chlorhydrique. La liqueur, légèrement acide, étant sou-

mise à l’évaporation, laisse déposer des cristaux verdâtres qui dérivent

d’un prisme rhomboïdal oblique, et contiennent h équivalents d’eau

(FeCUIiO).

Le protochlorure de fer anhydre se prépare en faisant passer de l’acide

chlorhydrique sur du fer porté au rouge
;
ce corps se volatilise sous la

forme de petites paillettes blanches cubiques.

Le protochlorure de fer se combine avec le chlorure de potassium et

le chlorhydrate d’ammoniaque. Ce dernier sel double est décomposé

quand on fait bouillir sa dissolution avec du zinc; il se dépose du fer

métallique sur le zinc et sur les métaux qu’on met en contact avec lui. La

réaction devient plus facile quand la dissolution contient du sulfate dou-

ble d'ammoniaque et de protoxyde de fer. On a utilisé cette propriété pour

obtenir des dépôts cohérents de fer sur différents métaux. (M. Bœttger.)
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SESQUICHLORURE DE FER. Fe2Cl3.

700,00

1329,60

3/1,57

65,43

2029,60 100,00

Ce composé correspond au sesqui-oxyde de fer
;

il est solide, volatil
;

il se dissout très facilement dans l’eau, l’alcool et l’étlier
;
quand la disso-

lution du perchlorure de fer dans l’éther est exposée à la radiation solaire,

elle se décolore et laisse précipiter du protochlorure de fer.

Le sesquichlorure de fer obtenu par voie sèche se présente sous la

forme de belles lames violacées, qui attirent rapidement l’humidité de

l’air
;
sa dissolution aqueuse est brune.

Lorsqu’on fait passer dans un tube de porcelaine chauffé au rouge du

sesquichlorure de fer et de la vapeur d’eau, ces deux corps se décompo-

sent mutuellement, et forment de l’acide chlorhydrique et du peroxyde

de fer : cet oxyde se dépose en paillettes miroitantes, qui ressemblent au

fer spéculaire ou sesqui-oxyde de fer cristallisé, que l’on trouve dans les

cratères des volcans et qui peut-être s’est formé par une réaction sem-

blable : Fe2Cl3+3iiO= 3HCl-f-Fe20 3
. (Gay-Lussac.)

On prépare le sesquichlorure de fer par voie sèche en faisant passer du

chlore sec et en excès sur du fer porté au rouge.

L’expérience se fait ordinairement dans un tube de porcelaine
;
lorsque

le chlore ne se dégage pas avec rapidité, on obtient un mélange de

protochlorure et de sesquichlorure de fer.

On produit le sesquichlorure de fer par voie humide, en dissolvant le

sesqui-oxyde de fer dans l’acide chlorhydrique, en faisant bouillir du

protochlorure de fer avec de l’acide azotique ou en traitant le fer par

l’eau régale; il se dépose par l’évaporation des lames rhomboédriques

d’un beau jaune, qui contiennent 6 équivalents d’eau. (M. Wittstein.)

La dissolution du sesquichlorure de fer, abandonnée à elle-même,

laisse précipiter sous la forme d’une poudre brune un oxychlorure qui a

pour formule Fe2Cl3,(Fe20 3

)
6,9H0.

On forme encore un oxychlorure de fer, Fe2Gl 3 ,(Fe20 3

)

3,H0, en calci-

nant légèrement le sesquichlorure de fer hydraté.

Le sesquichlorure de fer se combine avec le chlorure de potassium et

le chlorhydrate d’ammoniaque, et donne ainsi de beaux cristaux colorés

en rouge, qui ont pour formules :

Préparation.

(KGl) 2,Fe2Cl3,2IIO
;

(AzH3
,IICl)2 ,Fe2Cl3 , 2110. (M. Fritzsche.)
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BROMURES DE FER.

Il existe deux bromures de fer qui correspondent aux chlorures, et qui

ont pour formules : FeBr— Fe‘2Br3
.

On obtient ces deux corps dans les mêmes circonstances que les chlo-

rures, en remplaçant le chlore par le brome.

P
p IODURES DE FER.

Fe 850,00 18,08

1 1586,00 81,92

1936,00 100,00

Le proto-iodure de fer Fel correspond au protochlorure; on l’obtient

en chauffant avec de l’eau un mélange d’iode et de limaille de fer.

Ce corps est soluble dans l’eau, qui le laisse déposer, par l’évaporation,

en cristaux verdâtres contenant h équivalents d’eau. Traité par un car-

bonate alcalin, il donne des iodures alcalins et peut servir ainsi à la pré-

paration de ces composés. Il est employé en pharmacie.

Le sesqui-iodure de fer Fe2
!
3 est soluble dans l’eau; sa dissolution esh

brune. On le prépare en dissolvant l’hydrate de sesqui-oxyde de fer;

dans l’acide iodhydrique ou en traitant de la limaille de fer par un

excès d’iode.

FLUORURES DE FER.

il existe un protofluorure de fer FeFl. Ce corps est peu soluble dans

l’eau et s’obtient en dissolvant le fer dans l’acide fluorhydrique.

Le sesquifluorure de fer Fe2Fl 3 se prépare en dissolvant le sesqui-oxyde

de fer dans l’acide fluorhydrique
;

il est cristallin, jaunâtre, et se dissout

lentement dans l’eau.

CYANURES DE FER.

Les cyanures de fer correspondent aux oxydes de 1er
;

ils sont repré-

sentés par les formules suivantes :

’

Protocyanure FeCÿ.

Sesumçyanure Fe2Cy3
.

(ïyâniire^ti îagnétique ..... Fe3Gy 4 — FeCy,Fe2Cy3
.

On connaît encore d’autres cyanures de fer qui peuvent être considérés

comme des combinaisons de protocyanure et de sesquicyanure. Ainsi le

bleu de Prusse a pour formule Fe7Cy 9,9HO= (FeCy) 3 ,(Fe2Cy 3

)

2,9HO.
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PROTOCYANURE DE FER. FeCy.

Fe 350,00 51,97

Cy .f; 325,00 Zi8,03

675.00 100,00

Le protocyanure de fer est jaune, insoluble dans l’eau
;

il s’altère très

rapidement et bleuit au contact de l’air. Ôn l’qbtient en faisant passer un

courant d’hydrogène sulfuré dans de l’eau qui tient en suspension du

bleu de Prusse récemment précipité, ou encore en précipitant à l’abri de

l’air un sel de fer au minimum par le cyanoferrure de potassium. Le

protocyanure de fer se produit encore en soumettant à une calcination

modérée le ferrocyanhydrate d’ammoniaque, le bleu de Prusse, ou bien

le cyanure de fer magnétique; mais alors il n’est jamais pur.

SESQUICYANURE DE FER. Fe2Cy3
.

Fe2 700,00 41.79

Cy3 975,00 58,21

1675.00 100,00

Le sesquicyanure de fer est d’un brun jaunâtre, soluble dans l’eau. Le

sesquicyanure de fer paraît exister sous une autre modification
;

il est

alors verdâtre et insoluble dans l’eau. (M. Posselt.)

Les propriétés de ce corps sont à peine connues.

CYANURE DE FER MAGNÉTIQUE. FeCy,Fe2Cy3,3HO.

Ce composé correspond à l’oxyde de fer magnétique Fe0,Fe20 3
;

il se

prépare en faisant passer du chlore en excès dans une dissolution de

cyanoferrure ou de cyanoferride de potassium. La liqueur, portée à l’é-

bullition, dégage du chlore et des composés cyanurés qui n’ont pas été

examinés, et laisse précipiter une poudre d’un vert sale qu’on traite par

l’acide chlorhydrique bouillant, pour lui enlever du bleu de Prusse et de

l’oxyde de fer qu’elle contient. Un dernier lavage à l’eau pure et une

dessiccation dans le vide laissent le cyanure magnétique à l’état de

pureté.

Ce corps se présente sous la forme d’une poudrt verte, sans odeur ni

saveur, insoluble dans l’eau; les alcalis le transforment aisément en oxyde

de fer intermédiaire, et en un mélange de cyanoferrure et de cyanoferride

de potassium.

A la température de 180°, le cyanure de fer magnétique laisse dégager

du cyanogène mêlé d’une petite quantité d’acide cyanhydrique et de va-

peur d’eau, et donne un résidu de bleu de Prusse.
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Sous l’influence de la lumière, il bleuit en perdant du cyanogène.

La cendre du cyanure de fer magnétique n’est pas alcaline
;
ce composé

ne retient donc pas de potassium. Si l’on expose cette cendre au contact

de l’air, lorsqu’elle est à peine chaude, elle s’y enflamme avec la même
vivacité que le fer pyrophorique. (Pelouze.)

COMBINAISONS DES CYANURES 3>E FER AVEC LES AUTRES
CYANURES.

Les cyanures alcalins se combinent facilement avec la plupart des au-

tres cyanures, pour former un grand nombre de cyanures doubles que

l’on peut comparer aux sulfures doubles (sulfosels), aux chlorures dou-

bles (chlorosels), etc. Le cyanure de potassium dissout les cyanures de

platine, de palladium, d’or, d’argent, de nickel, de zinc, de cuivre, et

forme des composés, souvent cristallisables, dans lesquels les propriétés

générales des métaux qui constituent ces cyanures peuvent être constatées

facilement : ainsi les propriétés du cyanure double de potassium et d’ar-

gent participent à la fois de celles du cyanure de potassium et de celles

du cyanure d’argent
;
ce composé a une réaction alcaline, il est décom-

posable par les acides faibles, vénéneux, comme le cyanure de potas-

sium, et précipitable par l’acide chlorhydrique et les chlorures, comme
tous les sels d’argent solubles.

Les deux cyanures de fer FeCy et Fe2Cy 3
,
en se combinant avec les au-

tres cyanures, forment des composés particuliers dans lesquels les pro-

priétés caractéristiques des cyanures et des sels de fer se trouvent com-

plètement masquées. On a été ainsi amené à considérer ces combinaisons

comme sortant de la classe des cyanures doubles, dont ils ne présentent

pas les caractères.

Les corps qui sont formés par la combinaison d u protocyanure de fer

avec les autres cyanures sont appelés cyanoferrures : traités par les acides

en présence de l’eau, ils donnent un acide qui a reçu le nom d 'acide

hydroferrocycmique .

Les composés qui résultent de l’union du sesquicyanure de fer avec les

autres cyanures sont nommés ùyanoferrides

;

lorsqu’on les décompose

par un acide hydraté, ils produisent un acide que l’on appelle acide

hydroferricyanique.

Les cyanures de manganèse, de cobalt, forment, avec les autres

cyanures, des composés qui présentent beaucoup d’analogie avec les

cyanoferrures et les cyanoferrides, et sont représentés par des formules

semblables.
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ACIDE HYDROFERROCYANIQUE. l] 2C\ 3Fc.

Il2 . . . 25,00 . . . .

Cy 3

Fe . . . 350,00 . . . .

1350,00 100,00

Cet acide a été découvert par Porrett et étudié par Robiquet, qui l’a

obtenu le premier sous la forme de cristaux incolores.

L’acide hydroferrocyanique est solide et cristallisable
;

il a une saveur

franchement acide, qui ne rappelle pas celle de l’acide cyanhydrique. Il

décompose les carbonates en produisant une vive effervescence. L’eau et

l’alcool le dissolvent en quantité considérable
;

il est précipité de ces dis-

solutions par l’éther : cette propriété permet de l’isoler facilement. Il se

conserve sans altération à l’abri de l’air et de l’humidité et supporte une

température de 100° sans se décomposer; mais il s’altère au contact de

l’air et laisse un résidu de bleu de Prusse. Quand on fait bouillir pendant

longtemps sa dissolution aqueuse, on le décompose en acide cyanhydrique

et en cyanure de fer.

L’acide hydroferrocyanique, versé dans les dissolutions métalliques,

reproduit aussitôt des cyanoferrures, et se distingue ainsi facilement des

autres acides. On doit le regarder comme un acide bibasique; en effet,

lorsqu’il agit sur les oxydes métalliques, il échange 2 équivalents d’hydro-

gène contre 2 équivalents de métal. L’action de l’acide hydroferrocyani-

que sur un oxyde métallique est représentée par la formule suivante :

H 2Cy3Fe -f- 2MO = 2110 + M 2Cy3Fe.

Acide Cyanoferrure.

hydroferrocyanique.

Quelques chimistes considèrent l’acide hydroferrocyanique comme une

combinaison de protocyanure de fer et d’acide cyanhydrique
;
en effet :

H2Cy 3Fe= FeCy,2HCy.

Mais on s’accorde généralement à regarder l’acide hydroferrocyanique

comme formé par la combinaison de 2 équivalents d’hydrogène avec un

radical hypothétique, Cy 3Fe, appelé indifféremment cyanofer ou ferro-

cyanogène. C’est ce radical qui, en se combinant avec 2 équivalents d’hy-

drogène, forme l’acide hydroferrocyanique, et qui, avec 2 équivalents des

différents métaux, constitue les cyanoferrures. (Gay-Lussac.)

Dans cette hypothèse, on comprend que les cyanoferrures ne présentent

plus les propriétés générales des cyanures et des sels de fer, puisqu’ils

contiennent un radical particulier dans lequel les éléments du cyanogène

ont formé avec le fer un groupement complexe.



GÉNÉRALITÉS SLR LES CYaNOFERRURES. /|G1

Préparation.

On obtient l’acide hydroferrocyanique en dissolution en faisant passer

un courant d’acide sulfhydrique dans de l’eau qui tient en suspension du

cyanoferrure de plomb :

Pb2Cy 3Fe + 2 IIS = 2PbS -f H2Cy3Fe.

Cyanoferrure Acide

de plomb. hydroferrocyanique.

On peut aussi employer la méthode suivante :

On fait bouillir séparément, et on laisse refroidir à l’abri du contact de

l’air, de l’acide chlorhydrique et une dissolution de cyanoferrure de

potassium. On mêle ensemble les liqueurs froides et privées d’air, et l’on

y ajoute quelques gouttes d’éther. L’acide hydroferrocyanique se préci-

pite presque aussitôt en petits cristaux blancs, ou en une masse épaisse

,

si les dissolutions sont concentrées. Ces cristaux sont jetés sur un filtre,

comprimés et dissous dans une très petite quantité d’alcool à laquelle on

ajoute assez d’acide sulfurique pour précipiter le sel de potasse qui aurait

pu échapper à la réaction. La dissolution est mêlée de nouveau avec de

l’éther qui précipite l’acide hydroferrocyanique : il ne reste plus qu’à

laver le précipité avec de l’alcool mêlé d’étlier, et à le dessécher dans le

vide au-dessus d’un vase rempli d’acide sulfurique. (M. Posselt.)

On obtient l’acide hydroferrocyanique sous la forme de belles paillet-

tes blanches et nacrées, en décomposant le cyanoferrure de potassium

par l’acide sulfurique, et en agitant la dissolution avec son volume d’al-

cool concentré, qui dissout l’acide hydroferrocyanique et laisse un résidu

de sulfate de potasse. La dissolution alcoolique, mêlée d’un peu d’éther,

laisse bientôt déposer de beaux cristaux d’acide hydroferrocyanique.

Généralités sur les cyanoferrures.

Les cyanoferrures alcalins et terreux sont tous solubles dans l’eau. Ils

possèdent une couleur jaune plus ou moins foncée. Ils n’exercent aucune

action sur le tournesol. Ils sont sans odeur et n’agissent pas sensible-

ment sur l’économie animale
;

ils diffèrent donc sous ce rapport des

cyanures simples. Les cyanoferrures de potassium et de sodium, par

exemple, peuvent être administrés sans danger à la dose de 30 à àO gram-

mes et agissent seulement comme purgatifs peu énergiques.

Les cyanoferrures ne sont décomposés par les acides qu’avec lenteur.

On peut les faire bouillir avec de l’eau sans les décomposer. L’air ne les

altère pas. Lorsqu’on soumet un cyanoferrure alcalin à l’action de la

chaleur rouge, le cyanure de fer qu’il contient est seul détruit, tandis

que le cyanure alcalin résiste à la décomposition et peut souvent être

obtenu à l’état de pureté en traitant par l’eau la masse calcinée.
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La présence du ter ne peut être démontrée dans les cyanoferrures que

par les réactifs qui les décomposent complètement.

Les cyanoferrures solubles peuvent se combiner entre eux
;
aussi lors-

qu’on verse une dissolution de cyanoferrure de potassium dans une dis-

solution concentrée d’un sel de chaux, de baryte, de strontiane, de

magnésie, on obtient un précipité blanc, cristallin, peu soluble, formé

par la combinaison d’équivalents égaux de cyanoferrures de calcium,

de baryum, etc., et de cyanoferrure de potassium. Cette réaction est utile

à connaître dans les analyses, car elle pourrait faire confondre les sels

terreux avec certains sels des métaux des quatre dernières sections qui

forment des cyanoferrures blancs et insolubles. Aussi, pour éviter la pro-

duction des cyanoferrures doubles, a-t-on soin d’étendre les dissolutions

salines d’une grande quantité d’eau, lorsqu’on cherche à reconnaître an

moyen du cyanoferrure de potassium la nature du métal que ces disso-

lutions contiennent.

Le cyanoferrure de potassium s’unit au chlorure de potassium et

forme ainsi un composé que l’on rencontre quelquefois en cristaux

dans les usines où l’on fabrique le cyanoferrure de potassium. Il est

probable que les autres cyanoferrures peuvent également s’unir aux

chlorures.

L’hydroferrocyanate d’ammoniaque se combine avec le chlorhydrate

d’ammoniaque et produit ainsi de grands cristaux jaunes, inaltérables à

l’air, formés d’équivalents égaux des deux sels.

Les cyanoferrures formés par les métaux des quatre dernières sections

sont en général insolubles
;
ils sont décomposés par la chaleur, dégagent

de l’azote et laissent des carbures métalliques ou des mélanges en pro-

portions définies de carbone et de différents métaux.

CYANOFERRURE DE POTASSIUM. K2Cy3Fe.

K2
. . . . A2,47

Cy3 .... 42,34

Fe . . . . 350,00 . . . . .... 15,19

2302,86 100,00

Ce composé est connu dans le commerce sous les noms de prussiate de

potasse
,
pmissiate ferruré de potasse.

Le cyanoferrure de potassium cristallise avec une grande facilité en

prismes à quatre pans raccourcis ou en tables dont la forme primitive

est l’octaèdre. Sa saveur, qui est d’abord sucrée, devient bientôt amère

et salée. Il est inaltérable à l’air. L’eau froide en dissout le quart de son

poids et l’eau bouillante peut en prendre jusqu’à la moitié de son poids :
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il est insoluble dans l’alcool, qui le précipite de sa dissolution aqueuse.

Lorsqu’on expose le cyanoférrure de potassium à l’action d’une tem-

pérature qui ne dépasse pas 200°
,

il se déshydrate complètement et

perd 12,82 pour 100 d’eau
;
cette perte correspond exactement à 3 équiva-

lents d’eau. La formule du cyanoferrure cristallisé est donc K2Gy 3Fe,3HO.

En supposant que l’hydrogène de cette eau est combiné avec le cyanogène,

et que l’oxygène est uni au potassium et au fer, le cyanoferrure de po-

tassium peut être considéré comme un cyanhydrate anhydre de potasse

et de protoxyde de fer
:
(KO,HCy)2,(FeO,HCy).

Si, au lieu de chauffer le cyanoferrure de potassium entre 100 et 200°,

on le porte au rouge, on le décompose en cyanure de potassium, en azote

et en carbure de fer ou en un mélange de charbon et de fer.

Certains corps oxydants, tels que le chlore et l’acide azotique, le chan-

gent en cyanoferride de potassium.

L’oxygène, l’air, le bi-oxyde de manganèse, etc., transforment, au

rouge sombre, le cyanure de potassium contenu dans le cyanoferrure,

en cyanate de potasse.

L’acide sulfurique concentré décompose à chaud le cyanoferrure de

potassium, en produisant un dégagement d’oxyde de carbone pur; on

obtient un résidu formé de sulfates de potasse, de fer et d’ammoniaque.

Cette réaction permet de préparer l’oxyde de carbone avec facilité.

(M. Fownes.)

L’acide sulfurique concentré et froid paraît contracter une véritable

combinaison avec le cyanoferrure de potassium.

Lorsqu’on fait chauffer du cyanoferrure de potassium avec de l’acide

sulfurique très affaibli, il se dégage de l’acide cyanhydrique et l’on obtient

pour résidu une masse verdâtre qui peut être représentée par KGy 3Fe2
:

2K2Gy 3Fe + 3(SG3,ÜO) = KCy3Fe2
-f 3HCy -f 3(K0,S03

).

Ce composé serait donc du cyanoferrure de potassium K2Cy 3Fe dans

lequel 1 équivalent de fer remplacerait 1 équivalent de potassium. On
peut aussi le considérer comme une combinaison de protocyanures de po-

tassium et de fer : KCy 3Fe2= KCy,2FeCy.

Ce composé, traité par l’acide azotique étendu de 20 fois son volume

d’eau, se transforme en un produit d’une belle teinte violette dont la

composition correspond à la formule KCy6Fe4
,
qui représente du cyano-

ferride de potassium K3Cy 6Fe2 dans lequel 2 équivalents de potassium ont

été remplacés par 2 équivalents de fer.

Une ébullition prolongée avec l’acide azotique étendu transforme ce

composé en un cyanure de fer intermédiaire, d’une belle couleur verte,

qui retient encore une petite quantité de potassium et qu’on peut repré-

senter par FeCy
,
2Fe2Cy 3

, 5HO . (M. Williamson.)
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Si l’on tait chauffer du cyanoferrure de potassium avec du bi-

oxyde de mercure, ii se forme de la potasse, du peroxyde de 1er qui se

précipite, et du cyanure de mercure qui se dépose par le refroidissement

de la liqueur.

L’iode se dissout en grande quantité dans une dissolution de cyano-

ferrure de potassium, et produit d’abord une combinaison d’iodure et

de cyanoferrure de potassium; si l’on chauffe cette dissolution, elle

dégage de l’iodure de cyanogène en abondance. (M. Preuss.)

Préparation.

Lorsqu’on verse du cyanure de potassium dans une dissolution de sul-

fate de fer, il se forme d’abord un précipité jaune de protocyanure de fer

qui disparaît dans un excès de cyanure de potassium, et l’on obtient, par

l’évaporation de la liqueur, du sulfate de potasse et du cyanoferrure de

potassium : 3KCy-j-FeO,SQ 3
J= K'2Cy 3Fe-f-K0,S0 3

.

On produit encore du cyanoferrure de potassium :

1° En décomposant le bleu de Prusse par la potasse;

2° En calcinant légèrement le cyanoferride de potassium
;

3° En traitant par l’acide cyanhydrique ou le cyanhydrate d’ammo-

niaque un mélange de potasse et d’oxyde de fer;

4° En décomposant au rouge, par le carbonate de potasse, et en pré-

sence du fer, les matières azotées d’origine animale ou les charbons azotés

provenant de la calcination de la fibrine, de la gélatine, etc.;

5° En faisant passer de l’air sur un mélange de charbon et de carbonate

de potasse, et en traitant le produit qui résulte de cette réaction par de

l’oxyde ou du carbonate de fer.

Ces deux derniers procédés sont les seuls que l’on emploie dans les arts
;

nous les examinerons avec quelques détails.

Fabrication du cyanoferrure de potassium avec les matières animales.

L’opération s’exécute dans des cornues de fer ou de fonte à peu près

semblables à celles qui servent à préparer le gaz d’éclairage. Ces cornues

s’altèrent rapidement, car elles fournissent une partie du fer qui doit en-

trer dans la composition du cyanoferrure. Quelques fabricants, afin de

ménager leurs cornues, ajoutent du fer au mélange de matières animales,

de charbon azoté et de carbonate de potasse.

Lorsqu’au bout de trois ou quatre fleures de calcination
,
la masse

s’est ramollie, on la retire des cornues et on l’enferme dans des étouf-

foirs où elle se refroidit
;
on la soustrait ainsi à l’action de l’air humide

qui altère rapidement les cyanures et forme de l’ammoniaque à leurs

dépens.

La masse calcinée ne contient pas de cyanoferrure de potassium, la
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température à laquelle elle a été exposée étant plus que suftisante pour

détruire ce composé; mais elle renferme une grande quantité de cyanure

de potassium, mêlée à du fer très divisé ou à du carbure de fer, à une

proportion considérable d’un charbon plus ou moins azoté, et à du car-

bonate de potasse.

Si on lessivait cette masse avec de 1 eau froide, elle ne donnerait que

du cyanure de potassium et point de cyanoferrure
;
mais, en la chauffant

pendant plusieurs heures avec de l’eau, au contact de l’air, elle absorbe

rapidement l’oxygène, se colore en jaune et contient alors beaucoup de

cyanoferrure de potassium. On peut expliquer ce fait en admettant que le

cyanure de potassium, en présence du fer métallique, absorbe l’oxygène

de l’air, donne naissance à de la potasse, tandis que le cyanogène se porte

sur le fer et le dissout pour former du cyanoferrure. (M. Liebig.)

En l’absence de l’air, l’eau serait décomposée, et l’oxydation du cyanure

de potassium aurait lieu par l’oxygène de l’eau, tandis que l’hydrogène

se dégagerait.

Les liqueurs sont soumises à l’évaporation, et le cyanoferrure de potas-

sium se dépose lorsqu’elles sont suffisamment concentrées; le sel est

purifié par plusieurs cristallisations successives. Pour faciliter la produc-

tion du cyanoferrure, il est bon d’introduire dans la masse, après la calcina-

tion, une certaine quantité de fer, ou bien de précipiter par du sulfatedefer

le tiers du cyanure de potassium produit, et d’ajouter à ce mélange les

deux autres tiers du cyanure mis en réserve : on évapore les liqueurs;

il se sépare d’abord du sulfate de potasse, et ensuite du cyanoferrure de

potassium (M. Liebig). Toutefois l’emploi du sulfate de fer présente l’in-

convénient de transformer en sulfate de potasse une quantité équivalente

de carbonate alcalin, ce qui est une perte pour le fabricant.

L’addition du fer a aussi pour objet de décomposer et de transformer en

sulfure de fer le sulfure de potassium qui se forme soit par l’action du

soufre contenu dans les matières animales sur le carbonate de potasse,

soit par la réduction du sulfate de potasse sous l’intluence du charbon :

la présence du sulfure alcalin s’opposerait à la cristallisation du cyano-

ferrure.

100 parties de carbonate de potasse fournissent 15 à 20 parties de

cyanoferrure de potassium.

Lorsque les eaux mères provenant de plusieurs opérations successives

contiennent trop de corps étrangers pour qu’elles puissent servir de nou-

veau à la fabrication du cyanoferrure de potassium, on les utilise dans

les savonneries.

Le cyanoferrure de potassium peut être préparé en faisant passer les

gaz provenant de la calcination des os sur un mélange de charbon, de

fer et de carbonate de potasse chauffé au rouge. (M. Jacquemyns.)

u, 30



Fabrication du cyanoferrure de potassium au moyen de l’azote de l’air.

L’azote libre s’unit directement au carbone pour produire du cyano-

gène, lorsqu’on le fait passer, à une température rouge, sur un mélange

de charbon et de carbonate de potasse. Cette observation importante,

faite par M. Desfosses, est devenue la base d’une nouvelle méthode de

fabrication du cyanoferrure de potassium.

MM. Possoz et Boissière sont parvenus à produire industriellement les

cyanures, en remplaçant les matières animales par l’air atmosphérique.

Leurs procédés de fabrication sont arrivés à un tel degré de perfection,

qu’un même poids de carbonate de potasse fournit, avec l’azote de l’air,

plus de cyanure de potassium qu’avec les matières animales.

M. Possoz a établi à Newcastle une usine où l’on fabrique chaque jour

10 00 kilogrammes environ de cyanoferrure de potassium par ce nouveau

procédé.

La figure 1, planche XXVI, représente l’appareil employé par MM. Pos-

soz et Boissière.

L’air, avant d’arriver sur le mélange de charbon de bois et de carbo-

nate de potasse, doit être porté à une température très élevée
;

il traverse

d’abord une couche de coke incandescent, où la plus grande partie de

son oxygène se change en oxyde de carbone. De là, il est porté par des

appareils d’aspiration sur le mélange de charbon et de carbonate de

potasse que l’on nomme charbon potassé et qui est placé dans des carneaux

de briques chauffés au rouge orangé sur une longueur de plus de 3 mè-

tres. Le courant d’air est maintenu pendant dix heures. L’opération est

continue, et chaque appareil est chargé toutes les demi-heures avec une

mesure représentant 15 kilogrammes de charbon de bois sec, contenant

en moyenne 26 pour 100 de potasse supposée pure et anhydre. On retire,

après chaque demi-heure, une quantité de charbon cyanuré correspon-

dant à la proportion de charbon potassé qu’on a introduite dans l’appa-

reil
;
on le chauffe dans un réservoir de fer, avec de l’eau et du fer

spathique (carbonate de fer natif) réduit en poudre. Les charbons lessivés

rentrent dans la fabrication; les liqueurs, décantées ou filtrées, donnent,

par l’évaporation et le refroidissement, du cyanoferrure de potassium

d'une grande pureté. Chaque cristallisoir contient de 5 à 8000 kilo-

grammes de ce sel.

En vingt-quatre heures, chaque appareil est chargé avec 720 kilogram-

mes de charbon potassé sec, contenant à 60 kilogrammes de charbon de

bois et 260 kilogrammes de carbonate de potasse. Pendant l’opération,

plus de la moitié du charbon disparaît par oxydation et cyanuration.

Il reste dans les eaux mères une quantité considérable de carbonate de

potasse qu’on fait rentrer dans la préparation du charbon potassé.

720 kilogrammes de charbon potassé produisent 70 kilogrammes de
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cyanoferrure de potassium
;
mais la mise en feu, les interruptions de tra-

vail, les déchets, etc., ne permettent pas de compter sur une production

nette de plus de 50 kilogrammes par jour. Aussi pour une production de

1000 kilogrammes par vingt-quatre heures, on a établi vingt-quatre

appareils, dont vingt sont toujours en plein travail, deux prêts à fonc-

tionner, et deux en réparation.

Voici le compte de revient de l’usine de Newcastle, en 18k6, pour

1000 kilogrammes de cyanoferrure de potassium revenant à 1 fr. 86 c.

le kilogramme :

7000 kilogr. de charbon de bois concassé à 2 fr. 50 c. les 100 kilogr. 175 fr.

1000 kilogr. de potasse d’Amérique à 50 fr. les 100 kilogr 500

30 tonnes de coke à 8 fr 2ti0

20 tonnes de houille à 2 fr. 50 c 50

1 tonne de carbonate de fer pulvérisé 25

Main-d’œuvre, 120 hommes et enfants 375

Entretien et usé du matériel, frais généraux et intérêts 500

1865 fr.

(M. Possoz.)

Le coke potassé produit beaucoup moins de cyanure que le charbon

de bois On peut substituer le carbonate de soude au carbonate de potasse,

mais il faut une température beaucoup plus élevée pour obtenir les mêmes
résultats.

La présence de la vapeur d’eau ne favorise pas la formation des cya-

nures
;

l'azote pur produit au contraire, avec le charbon potassé, de

grandes quantités de cyanure de potassium. (MM. Possoz et Boissière.)

Quand on considère que la fabrication du prussiate de potasse emploie

en France 3 millions de kilogrammes de matières animales, et que les

besoins sans cesse croissants de la teinture tendent à augmenter encore

cette consommation, on ne peut s’empêcher d’être frappé des avantages

que l’agriculture pourra retirer de la belle application industrielle de

MM. Possoz et Boissière
;

il sera possible désormais d’employer à la pro-

duction des engrais les matières animales que consomme le procédé ordi-

naire de fabrication du cyanoferrure de potassium. Nous ferons observer

cependant que la consommation de charbon étant très considérable dans

la fabrication du cyanoferrure de potassium au moyen de l’air, ce pro-

cédé n’est économique que dans les localités où le combustible est à bon

marché.
Usages.

Le cyanoferrure de potassium sert à préparer l’acide cyanhydrique

médicinal, le cyanure de mercure, le cyanoferride de potassium, l’urée

artificielle, etc. La teinture en bleu dit bleu de France
,

la fabrication du
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bleu de Prusse et la dorure galvanique en consomment de grandes

quantités.

Le cyanoferrure de potassium est un des réactifs les plus utiles dans

l’analyse. Il sert à reconnaître les métaux et à les distinguer les uns des

autres

.

Lorsqu’on verse du cyanoferrure de potassium dans les différentes dis-

solutions métalliques, il se forme des cyanoferrures insolubles, dont la

couleur est souvent caractéristique. Ces cyanoferrures correspondent,

par leur composition, au cyanoferrure de potassium employé pour la

précipitation
;
le potassium est remplacé par le métal qui est précipité.

L’équation suivante exprime d’une manière générale la décomposition

des sels des quatre dernières sections par le cyanoferrure de potassium.

A représentant un acide quelconque :

K2Gy3Fe + 2(MO,A) = 2 (KO, A) -f 3\l
2Cy3Fe.

On voit que, dans cette double décomposition du cyanoferrure de po-

tassium, le potassium est le seul élément qui se déplace.

Plusieurs métaux, tels que le fer, le cobalt, produisent, avec le cyano-

ferrure de potassium, des réactions spéciales qui seront examinées plus

loin.

Voici un tableau qui indique les couleurs des précipités formés par le

cyanoferrure de potassium dans les dissolutions métalliques.

Couleurs des précipités formés par le cyanoferrure de potassium dans les

dissolutions métalliques.

Magnésium y
calcium, strontium

,
baryum. — Précipité blanc cristallin,

dans des liqueurs très concentrées
;
pas de précipité dans des liqueurs

étendues.

Yttrium. — Précipité blanc
;
pas de précipité avec l’acétate d’yttria.

Cérium. — Précipité blanc.

Lanthane. — Blanc.

Thorium. —- Blanc.

Zirconium. — Jaune-serin, soluble dans un excès de réactif.

Manganèse. — Blanc, devenant ensuite rose.

Protoxyde de fer. — Blanc, bleuissant à l’air.

Peroxyde de fer. — Bleu foncé.

Étain. — Blanc.

Zinc. — Blanc.

Cadmium . — Blanc.

Cobalt. — Vert d’herbe.

JSickel. — Vert-pomme.

Chrôme. — Vert gris.
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Molybdène. — Brun foncé.

Vanadium. — Jaune tirant sur le vert.

Antimoine. Blanc.

Titane. — Bouge brun, soluble dans un excès de reactif.

Uranium. ~~ Couleur de sang.

Bismuth. — Blanc.

Protoxyde de cuivre

.

—- Blanc.

Bi-oxyde de cuivre. — Brun pourpré.

Plomb. —- Blanc.

Bi-oxyde de mercure — Blanc, se décomposant rapidement en bi-

cyanure de mercure soluble, et protocyanure de fer qui bleuit à l’air.

Argent. — Blanc à l’air.

Palladium. — Olive.

Or. — Blanc.

cyanoferrure de SODIUM. Na2Cy3Fe,12HO.

Ce sel se prépare comme le cyanoferrure de potassium ; il cristallise

en prismes à quatre pans terminés par des pointements dièdres et conte-

nant 12 équivalents d’eau
;

il est jaune et s’effleurit dans l’air sec.

HYDROFERROCYA1VATE D’AMMONIAQUE. (AzH3,HCy)2,FeCy,fIO.

Ce sel est peu stable, soluble dans l’eau, insoluble dans l’alcool
;
quand

on évapore sa dissolution au contact de l’air, elle dégage du cyanhydrate

d’ammoniaque, et forme un dépôt de protocyanure de fer qui se change

ensuite en bleu de Prusse.

CYANOFERRURE DE BARYUM. Ba2Cy3Fe,6HO.

Ce composé est soluble dans l’eau; il cristallise en prismes rectangu-

laires à quatre pans qui s’eflleurissent au contact de l’air. Il se combine

avec le cyanoferrure de potassium et forme ainsi un compos é représenté

par la formule :
(K2Cy 3Fe),(Ba2Cy3Fe),6HO. (MM. Dullos et Mosander.)

CYANOFERRURE DE CALCIUM. Ca2Cy3Fe,12HO.

Le cyanoferrure de calcium est très soluble dans l’eau; il cristallise en

gros prismes quadrilatères, qui s’ effleu rissent facilement; il se combine

avec le cyanoferrure de potassium, et forme ainsi un composé représenté

par la formule : (K2Cy 3Fe),(Ca2Cy 3Fe).

CYANOFERRURE DE MAGNÉSIUM. Mg2Cy3Fe,10HO.

Ce sel cristallise en petits prismes, ordinairement groupés en étoiles,

qui sont déliquescents; il peut se combiner avec le cyanoferrure de po-

tassium comme les cyanoferrures précédents.



H*.

Cy6

Fe2

ACIDE HYDROFERRICYANIQUE. H3Cy^Fe2
.

1,39

72,56

26,05

37,50

1950,00

700,00

2687,50 100,00

En étudiant l’action du chlore sur le cyanoferrure de potassium,

M. L. Cmelin a découvert un nouveau sel, que l’on nomme cyanoferride

de potassium :

2(K2Cy 3Fe) + C1= KC1 + K3Cy6Fe2.

Cyanoferride

de potassium.

Si l’on traite le cyanoferride de potassium par un sel de plomb, il se

forme du cyanoferride de plomb :

K3Cy6 Fe2
-J- 3(PbO,A) = 3(KO,A) -f Pb3CypFe2

.

Le cyanoferride de plomb décomposé par l’acide sulfhydrique produit

de Yacide hydroferricyunique :

Pb3Cy 6Fe2 + 3HS == 3PbS + IJ 3Cy6Fe2

Acide

hydroferricyanique.

L’acide hydroferricyanique est soluble dans l’eau et peut être obtenu

en cristaux rougeâtres; sa saveur est acide et suivie d’un arrière-goût

astringent; sa dissolution est brune. L’acide hydroferricyanique décom-

pose les carbonates avec effervescence. Les autres propriétés de cet acide

sont à peine connues.

L’acide hydroferricyanique peut être considéré comme une combinai-

son d’acide cyanhydrique et de sesquicyanure de fer :

H3Cy6Fe2= (HCy) 3,Fe2Cy3
;

ou bien comme une combinaison de 3 équivalents d’hydrogène et d’un

radical hypothétique Cy 6Fe2
,
nommé ferricyanogène

,
qui, en se combi-

nant avec 3 équivalents de métal, produirait les cyanoftrrides ou ferri-

cyanures, M*°Cy6Fe. On voit que le ferricyanogène Cy 6Fe2 est isomérique

avec le ferrocyanogène Cy 3Fe.

L’acide hydroferricyanique, versé dans une dissolution métallique,

réagit sur 3 équivalents d’oxyde pour former des cyanoferrides; il se

comporte donc comme un acide tribasique :

H 3Cy 6Fe2
-f- 3(MO,A) =3(A,IIO) + M 3Cy 6Fe2

.
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Généralités sur les cyanoferrides.

Les cyanoferrides peuvent être considérés comme des combinaisons de

cyanures métalliques avec le sesquicyanure de fer, ou comme des com-

binaisons de métaux avec le ferricyanogène : M 3Cy GFe2=(MCy)3
,
(Fe2Gy 3

)

.

Les cyanoferrides ne présentent aucune des propriétés caractéristiques

des cyanures ou des sels de fer
;

ils n’exercent pas d’action sensible sur

l’économie animale. Ces faits s’expliquent mieux dans la théorie des

cyanoferrides que dans celle des cyanures doubles.

Le cyanoferride de potassium est le seul cyanoferride dont les propriétés

aient été examinées avec soin.

CYANOFERRIDE DE POTASSIUM. K3Cy 6Fe2.

K3 1468,79 35,63

Cy 6
. 1950,00 47,36

Fe2 700,00 17,01

4116,79 100,00

Ce sel est appelé souvent ferricyanure de potassium
,
prussiate rouye ou

sel rouye de Gmelin.

On le prépare en traitant par le chlore une dissolution de cyanofer-

rure de potassium jusqu’à ce que la liqueur, essayée de temps en temps,

cesse de former un précipité dans les sels de fer au maximum, quand on

Vétend d’une grande quantité d’eau. La dissolution laisse déposer par la

concentration et le refroidissement de beaux prismes rhomboïdaux, d’un

jaune rouge, qui sont toujours anhydres; ces cristaux sont inaltérables à

l’air, solubles dans 38 parties d’eau froide et beaucoup plus solubles dans

l’eau bouillante : ils sont presque insolubles dans l’alcool.

Les cristaux de cyanoferride de potassium sont quelquefois recouverts

d’une poudre verte qui n’est autre que du cyanure de fer magnétique

FeCy,Fe2Cy3
;
on les en débarrasse facilement en les faisant redissoudre

dans de l’eau bouillante, à laquelle on ajoute une très petite quantité de

potasse qui décompose le cyanure magnétique
;

la liqueur filtrée laisse

déposer des cristaux très purs de cyanoferride de potassium. On pourrait

également purifier le cyanoferride de potassium en le faisant dissoudre

et cristalliser dans l’eau pure à plusieurs reprises.

On peut préparer le cyanoferride de potassium en décomposant le bleu

de Prusse par l’hypochlorite de chaux. Le cyanoferride de calcium ainsi

obtenu est ensuite décomposé par un sel de potasse. (M. Kramer.)

Le cyanoferride de potassium est î amené à l’état de cyanoferrure par

l’action d’une chaleur modérée
;
l’hydrogène sulfuré, plusieurs métaux,
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tels que le cuivre, le fer, le plomb, l’argent, le mercure, peuvent aussi

opérer cette transformation.

Le cyanoferride de potassium joue, en présence de la potasse, le rôle

d’un oxydant énergique. Un m lange de ces deux corps donne avec les

sels de manganèse, de plomb, d’etain, etc., des peroxyde* de ces divers

métaux; le cyanoferride est alors ramené a l’etat de cyanoferrure :

K 3 C\ e
i'\

2 4 2KO f MnO,SC 3 = 2K2 C>3;<'e + K0,50 3 4 VnO 2
. (M Boudault.)

Le cyanoferride de potassium forme dans les dissolutions métalliques

des précipités dont la couleur est souvent caractéristique, et dans lesquels

les 3 équivalents de potassium sont remplaces par 3 équivalents du métal

que l’on précipite.

Nous indiquerons ici la couleur de quelques-uns de ces précipités :

Sels de protoxyde de fer . — Bleu.

— uranium. — Brun rougeâtre.

— titane. — Jaune brunâtre.

— manganèse. — Gris brunâtre foncé.

— cobalt. — Brun rougeâtre foncé.

— nickel. — Brun jaunâtre.

— cuivre. — Brun jaunâtre sale.

— mercure. — Jaune.

— argent. — Jaune orangé.

— bismuth. — Brun jaunâtre.

— zinc. — Jaune rougeâtre.

Le cyanoferride de potassium est le meilleur réactif que l’on puisse em-

ployer pour caractériser les sels de fer au minimum, qui sont précipités

en bleu, tandis que les sels de fer au maximum ne sont pas précipités.

Le cyanoferride de potassium est employé depuis quelques années à la

préparation de la couleur dite bleu de France.

Lorsqu’on fait chauffer des tissus de lin
,
de chanvre, de coton ou de

laine dans une dissolution de cyanoferride de potassium contenant de

l’acide acétique, il se forme peu à peu une matière bleue, sans doute

identique avec le bleu de Prusse, qui se fixe solidement sur l’étoffe.

Le cyanoferride de sodium cristallise en prismes d’un rouge-rubis, dé-

liquescents, qui ont pour formule : Na3Cy6Fe2,2HO.

Le cyanoferride de baryum n’a pas été obtenu cristallisé. Il se combine

avec le cyanoferride de potassium et forme des lamelles hexagonales

d’uri rouge très foncé qui ont pour formule
:
(K3Cy6Fe2),(Ba 3Cy 6Fe2

).

Le cyanoferride de calcium cristallise en aiguilles rouges; sa formule

est Ca3CycFe2,10HO.
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Le cyanoferride de magnésium se présente sous la forme (Tune masse

amorphe d’un rouge brun : Mg3Cy6Fe2,16HO.

L ’hydroferricyanate d'ammoniaque cristallise en belles tables rhomboï-

dal s d’un rouge rubis; ce sel est inalterab’e à l’air et beaucoup plus

stable que l’hydroferrocyanate d’ammoniaque ; il contient 6 équivalents

d’eau de crLtallisation :
(AzH3,H) 3,CyeFe2,6H0.

BLEU DE PRUSSE. Fe7Cy9,9HO.

Fe7
. . . . 38,35

Cy®

9HO .... 15,75

6387,50 100,00

Le protocyanure et le sesquicyanure de fer peuvent se combiner entre

eux en plusieurs proportions, et s’unir ensuite à l’oxyde de fer ou à des

cyanures doubles pour former des combinaisons bleues, auxquelles on

donne le nom de bleus de Prusse.

Bleu de Prusse ordinaire.—- Le bleu de Pl’USSe a été découvert en 1710

par un fabricant de Berlin, nommé Diesbach
;
mais la préparation de cette

couleur n’a été rendue publique qu’en 17‘2/j, par Woodward, chimiste

anglais.

On a proposé plusieurs procédés pour préparer le bleu de Prusse.

Celui qu’on emploie le plus souvent consiste à traiter par le cyanoferrure

de potassium un sel de fer au maximum légèrement acide : on obtient

un précipité bleu, amorphe, insoluble dans l’eau et dans l’alcool, qui

prend par la dessiccation un reflet métallique d’un rouge cuivré
;
ce pré-

cipité, bien lavé et séché à une douce chaleur, constitue le bleu de Prusse

ordinaire.

Au lieu d’employer le sulfate ou l’azotate de peroxyde de fer, on pré-

fère souvent précipiter le sulfate de protoxyde de fer par le cyanoferrure

de potassium, et traiter le précipité, d’abord par l’hypochlorite de chaux,

et ensuite par l’acide chlorhydrique faible
;
le bleu, après avoir été lavé,

est d’une nuance pure et très belle. (M. Liebig.)

Les proportions suivantes sont celles qui paraissent donner le meilleur

résultat :

10 parties de cyanoferrure de potassium ;

11 parties de sulfate de protoxyde de fer
;

1 partie { de chlorure de chaux dissous dans 100 parties d’eau.

5 parties d’acide chlorhydrique dans 100 parties d’eau.
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Le bîeu de Prusse le plus pur, desséché dans le vide, a pour compo-

sition
:
(FeCy) 3,(Fe2Cy 3

)

2,9HO = Fe 7Cy 9,9HO.

Les formules suivantes représentent la production du bleu de Prusse

au moyen du perchlorure de fer et du sulfate de sesqui-oxyde de fer :

2Fe2Cl3 + 3K2Cy 3 Fe == 6K.C1 -f (FeCy) 3,(Fe2Cy3
)

2
.

2(Fe203,3S03
; -f 3K2Cy 3Fe =-6(K0,S03

) -f (FeCy) 3,(Fe2Cy 3
)
2

.

Pour obtenir du bleu de Prusse pur, on doit prendre des dissolutions

de fer rendues préalablement acides, ou mieux précipiter le perchlorure

de fer par l’acide hydroferrocyanique.

Vers 200", le bleu de Prusse abandonne de l’eau, du cyanhydrate et du

carbonate d’ammoniaque, un peu de cyanogène, et laisse pour résidu du

carbure et du paracyanure de fer. Lorsqu’on chauffe le bleu de Prusse

dans le vide à une température modérée, il dégage du cyanogène et il

donne un résidu de protocyanure de fer (M. Chevreul). Lorsque le bleu

de Prusse est bien sec, il brûle à l’air par le contact d’un corps enflammé,

et laisse un résidu de sesqui-oxyde de fer. La cendre du bleu de Prusse

du commerce est toujours alcaline.

L’acide azotique décompose complètement le bleu de Prusse; l’acide

sulfurique concentré le transforme en une masse blanche et gélatineuse

qui peut reproduire le bleu de Prusse non altéré
;
l’acide chlorhydrique

concentré et froid en sépare de l’acide hydroferrocyanique. L’hydrogène

sulfuré, le fer, le zinc réduisent le bleu de Prusse à l’état de protocya-

nure de fer.

Le bleu de Prusse est décomposé par les alcalis, les oxydes alcalino-

terreux et l’ammoniaque : il forme avec ces bases du sesqui-oxyde de fer

qui se précipite et des cyanoferrures qu’on peut faire cristalliser en con-

centrant la dissolution. La réaction est représentée par l’équation sui-

vante, dans laquelle MO est l’oxyde mis en contact avec le bleu de

Prusse :

(FeCy) 3,(Fe2Cy3
)
2 + 6MO = 2Fe203 + 3M 2Cy 3Fe.

Bleu de Prusse. 3 éq. de cyanoferrure.

On obtient ainsi les sels suivants :

Cyanoferrure de potassium .... K2Cy3 Fe,3IIO ;

Cyanoferrure de sodium Na2Cy 3 Fe,12l]0
;

Cyanoferrure de baryum 13a2Cy3Fe,6flO.

Cyanoferrure de strontium .... Sl2Cy 3Fe;

Cyanoferrure de calcium Ca2Cy 3Fe,12HO
;

Cyanoferrure de magnésium. . . . Mg2üy3Fe,l()tIO
;

Hydroferrocyanate d’ammoniaque. (Azll3 ,IJ) 2Cy3Fe,I10— (AzH 3,FICy)2,FeCy,HO.

Ce dernier composé se prépare en mettant le bleu de Prusse en contact
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avec l’ammoniaque liquide, et en concentrant ensuite la dissolution dans

le vide.

On trouve quelquefois dans le commerce un bleu de Prusse qui donne,

lorsqu’on le traite par la potasse, du cyanoferrure de potassium qui se

dépose sous la forme de petits cristaux verts. La baryte et l’ammoniaque

produisent également des cristaux verts, qui se distinguent par plusieurs

propriétés des composés jaunes ordinaires. Ces composés verts sont pro

bablement isomériques avec les sels jaunes
;
on ne connaît pas, du reste,

le moyen de les produire d’une manière certaine.

L’oxyde de mercure que l’on fait bouillir avec de l’eau et du bleu de

Prusse donne naissance à du cyanure de mercure, qu’on peut faire cris-

talliser en concentrant la dissolution filtrée, et à un précipité dont la

composition n’a pas encore été déterminée. Cette propriété est quelque-

fois appliquée à la préparation du cyanure de mercure.

Le bleu de Prusse se combine avec 3 équivalents d’ammoniaque et

forme un composé bleu, très stable, qui a pour formule :

(FeCy) 3,(Fe2Cy3
)
2,(AzH3

)

3,9HO.

Cette combinaison se prépare en versant dans une dissolution de cyano-

ferrure de potassium une dissolution de protoclilorure de fer dans un

excès d’ammoniaque liquide. Le précipité, d’abord blanc, est abandonné

au contact de l’air où il bleuit en absorbant de l’oxygène; on le met

ensuite en contact pendant quelques heures, à la température de 60 ou

80°, avec une dissolution de tartrate d’ammoniaque qui dissout le sesqui-

oxyde de fer et le bleu de Prusse qu’il retient. Le bleu de Prusse est

soluble, même à froid, dans le tartrate d’ammoniaque, tandis que le bleu

de Prusse ammoniacal est insoluble dans ce sel. (M. Monthiers.)

Le bleu de Prusse se dissout dans l’acide oxalique; cette propriété est

utilisée pour la préparation d’une encre bleue. Pour préparer cette encre,

on purifie d’abord le bleu de Prusse du commerce en le traitant par

l’acide chlorhydrique faible
;
on lave le résidu, et on le mêle avec environ

le sixième de son poids d’acide oxalique: le mélange, étendu d’eau et fil-

tré, donne une encre d’un très beau bleu.

Le bleu de Prusse appliqué sur une étoffe, et exposé à la radiation

solaire, se décolore complètement en perdant du cyanogène
;
soumis

ensuite à l’influence de l’air dans l’obscurité, il peut absorber de l’oxy-

gène et reprendre sa coloration première. On a pu obtenir ainsi à plusieurs

reprises, avec une même quantité de bleu de Prusse, des colorations et

des décolorations alternatives. (M. Chevreul.)

Le bleu de Prusse du commerce n’est presque jamais pur; il est ordi-

nairement mêlé à de l’alumine ou à des sels d’alumine basiques, et a de

l’oxyde de fer. On peut le purifier en le traitant par des acides faibles,

dans lesquels le bleu de Prusse est insoluble, et qui enlèvent les matières
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étrangères. Le bleu de Prusse des fabriques est souvent mêle avec de

l’amidon.

Bleu de Prusse basique. — Le bleu de Prusse peut se combiner avec

I équivalent de &esqui-oxyde de fer, et former ainsi le bleu de Prusse

basique. On obtient ce corps en exposant à l’air le précipité blanc qui se

forme quand on traite un sel de protoxyde de fer par le cyanoferrure de

potassium. Le bien de Prusse basique a pour formule :

(FeCy) 3
,
(Fe2Cy3)

2
,
Fe203.

Bleu de Prusse soluble. — Quand on verse dans la dissolution d’un

sel de fer au maximum un grand excès de cyanoferrure de potassium,

on obtient un précipité qui est insoluble dans une eau chargée de diffé-

rents sels, et qui se dissout dans l’eau pure : on lui donne le nom de

bleu de Prusse soluble. 11 peut être représenté par une combinaison de

bleu de Prusse et de cyanoferrure de potassium
;
sa formule est :

(
FeCy

)

3
, (
Fe2Cy3

)

2
,
(K2Gy3Fe )

.

II n’est pas démontré, toutefois, que ces deux corps s’unissent toujours

en proportions définies.

Le cyanoferrure de potassium donne, avec les sels de fer au mini-

mum, un précipité blanc qui passe rapidement au contact de l’air à l’état

de bleu de Prusse basique. Ce précipité blanc, que l’on considère géné-

ralement comme du protocyanure de fer, contient presque toujours une

certaine quantité de potassium.

Bleu de Turnbuii. — Le cyanoferride de potassium donne, avec les

sels de fer au minimum, un précipité d’un beau bleu, qui porte souvent

dans le commerce le nom de bleu de Turnbull. Sa couleur est plus claire

que celle du bleu de Prusse ordinaire. La composition du bleu de Turn-

bull correspond à celle du cyanoferride de potassium
;
les 3 équivalents

de potassium du cyanoferride y sont remplacés par 3 équivalents de fer.

Sa formule est donc Fe3Cy 6Fe2 = F 5Cy6
.

En terminant l’histoire du bleu de Prusse, nous résumerons les diffe-

rentes méthodes que l’on peut employer pour obtenir des précipités bleus,

soit par l’action des sels de fer sur le cyanoferrure et le cyanoferride de

potassium
,
soit par la décomposition de l’acide hydrolerrocyanique.

1° Le cyanoferrure de potassium forme dans les sels de fer au maxi-

mum un précipité de bleu de Prusse :

(R2Cy 3Fe, 3
-f- (Fe203,3S03

)

2— 6(KO,S0 3
)

-j- (FeCy^ÇFe^Cy3
)

2
.

Cyanoferrure Bleu tic Prusse.

«le potassium.
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Cette décomposition ne se fait pas toujours avec la netteté qu’exprime

l’équation précédente
:
par exemple, lorsque la liqueur ne contient pas

d’acide libre, le bleu de Prusse se trouve toujours mêlé de sesqui-oxyde

de fer. En outre, le bleu de Prusse, en se précipitant, entraîne constam-

ment une certaine quantité de cyanoferrure de potassium.

Pour purifier le bleu de Prusse, on peut le dissoudre dans l’acide

sulfurique concentré ou dans l’acide chlorhydrique, et verser ensuite

goutte à goutte cette dissolution dans l’eau : le bleu de Prusse se préci-

pite alors à l’état de pureté, tandis que les sels étrangers restent en dis-

solution. Le précipité doit être lavé avec de l’eau distillée
;

si on le sou-

mettait pendant longtemps à faction de l’eau ordinaire, qui contient du

bicarbonate de chaux, on transformerait une partie du bleu de Prusse

en oxyde de fer et en cyanoferrure de calcium qui resterait en dissolu-

tion. (Gay-Lussac.)

2° Le cyanoferrure de potassium forme dans les sels de fer au mini-

mum un précipité blanc sale qui bleuit avec lenteur au contact de Pair et

plus rapidement sous l’influence du chlore.

En admettant que ce précipité blanc sale soit du protocyanure de fer,

on comprend que ce corps donne, par faction de l’air, un mélange

de bleu de Prusse et de peroxyde de fer. Cette réaction est exprimée par

Péquation suivante :

(FeCy) 9
-f- O5 = Fe20 3 + (FeCy) 3,(Fe2Cy3

)
2
.

Le chlore agit de la même manière sur le protocyanure de fer :

(FeCy) 9 + Cl3 = Fe2Cl3 -f (FeCy,3,(Fe2Cy3
)

2
.

3° Le cyanoferride de potassium donne immédiatement un précipité

bleu avec les sels de fer au minimum
;
ce précipité peut être regardé

comme formé de bleu de Prusse et de pmtocyanure de fer :

(K3Cy 6Fe2
)
2
-f (Fe0,S03

;

6 = (FeCy) 3
-f- (FeCy) 3,(Fe2Cy3

)
2 + (K0,S03

)

6
.

Le précipité ainsi obtenu a été nommé bleu cle Turnbull ; nous avons

dit plus haut qu’on peut le considérer comme un cyanure de fer corres-

pondant au cyanoferride de potassium, dans lequel le potassium serait

remplacé par du fer :

(FeCy,3
-f (FeCy) 3,(Fe2Cy3

)

2 = 2Fe3Cy6Fe2 = 2Fe5Cy6
.

Le cyanoferride de potassium ne trouble pas la dissolution d’un sel de

fer au maximum
;

car, en supposant que ces deux dissolutions agissent

l’une sur l’autre, il ne pourrait se former que du sesquicvanure de fer,

qui est soluble :

(K3Cy6Fe2
)
2 + (Fe203,3S03

)

2 = (F0,S03
)

6
-f (Fe2Cy 3 )<.

4° L’acide hydroferrocvanique H 2Cv 3Fe, exposé à Pair, donne un dépôt



FER.478

bleu et dégage de l'acide cyanhydrique. Cette réaction est facile à expli-

quer
;
en effet, l’acide hydroferrocyanique peut être considéré comme une

combinaison de protocyanure de fer et d’acide cyanhydrique :

Il
2Cy3Fe = FeCy -f 2tICy.

Le protocyanure de fer, une fois isolé, se change en bleu de Prusse et

en peroxyde de fer, comme nous l’avons indiqué précédemment.

5° Lorsqu’on verse de l’acide hydroferrocyanique dans un excès de

perchlorure de fer, il se forme un précipité de bleu de Prusse:

(Il2Cy 3Fe) 3
-f 2Fe2Gl3 = Fe7Cy9

-f 6HG1.

Le bleu de Prusse ainsi obtenu, étant lavé et séché à l’abri de l’air et

de la lumière à une température de 30 à ^0°, contient 20 équivalents

d’eau; on peut préparer ainsi du bleu de Prusse parfaitement pur, ne

contenant pas de traces de potassium
,
ce qu’il est très difficile d'éviter

quand on emploie d’autres méthodes de préparation. (M. Williamson.)

Nous venons de résumer les faits qui, dans l’état actuel de la science,

constituent l’histoire du bleu de Prusse
;
mais il faut reconnaître que cette

histoire n’est pas complète, et que plusieurs questions relatives au bleu

de Prusse restent encore à éclaircir.

ACIDE NITROPRUSSIQUE. H2Cy 5 Fe2AzO.

L’acide nitroprussique peut être obtenu en cristaux d’un rouge foncé,

solubles dans l’eau, l’alcool et l’éther. La dissolution d’acide nitroprus-

sique a une réaction très acide; elle se décompose à la température de

l’ébullition et même spontanément.

On prépare l’acide nitroprussique en décomposant le nitroprussiate

d’argent par l’acide chlorhydrique ou le nitroprussiate de plomb par

l’acide sulfhydrique.

NITROFRUSSIATES. M2Cy5Fe2AzO.

L’acide nitroprussique se combine directement avec les bases pour for-

mer des composés fortement colorés en rouge foncé, qui sont représentés

par la formule générale : M2Cy 5Fe2ÀzO = (MCy) 2Fe2Cy 3AzO. Les nitro-

prussiates alcalins, alcalino-terreux, et le nitroprussiate de plomb sont

très solubles dans l’eau et dans l’alcool; ils se déposent de leurs dissolu-

tions sous la forme de cristaux d’un rouge-rubis. Les nitroprussiates de

fer, de zinc, de cobalt, de nickel, de cuivre, d’argent, sont à peu près

insolubles dans l’eau.
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Les nitroprussiates solubles produisent avec les sulfures alcalins une

coloration d’un rouge pourpre très intense
;
cette réaction est caractéris-

tique et permet de reconnaître les plus faibles traces d’un nitroprussiate

ou d’un sulfure.

L’acide sulfhydrique donne avec les nitroprussiates du bleu de Prusse,

du sesqui-oxyde de fer, du soufre, un cyanoferrure et une combinaison

sulfurée particulière.

Les dissolutions alcalines bouillantes décomposent les nitroprussiates

en formant un azotite et un cyanoferrure
;

il se dégage de l’azote et du

peroxyde de fer se dépose.

L’ammoniaque en excès décompose à froid les nitroprussiates; de

l’azote se dégage, et il se forme un composé noir, insoluble dans l’eau.

Le chlore est sans action sur les nitroprussiates. 11 en est de même de

l’acide sulfureux.

Préparation.

Les nitroprussiates se produisent quand on fait agir le bi- oxyde d’azote

ou l’acide azotique sur les cyanoferrures ou les cyanoferrides. Le meilleur

procédé de préparation consiste à traiter 2 équivalents de cyanoferrure

de potassium pulvérisé par 5 équivalents d’acide azotique du commerce

étendu de son volume d’eau. Le mélange devient laiteux, puis il brunit

en dégageant beaucoup de gaz; il se forme d’abord du cyanoferride de

potassium. On chauffe au bain-marie jusqu'à ce que la liqueur ne donne

plus avec le sulfate de fer un précipité de bleu de Prusse, mais un préci-

pité vert ou bleuâtre. On laisse refroidir
;

il se dépose de l’azotate de

potasse; l’eau mère est saturée avec du carbonate de potasse et portée à

l’ébullition. Il se forme un précipité vert ou brunâtre et la liqueur filtrée,

qui est d’un rouge-rubis, ne contient plus que du nitroprussiate et de

l’azotate de potasse qu’on sépare aisément par cristallisation.

Le nitroprussiate de potasse cristallise difficilement. Le nitroprussiate

de soude est celui de tous les sels de cette série qui cristallise avec le plus

de facilité: on peut le préparer, comme le sel de potasse, en opérant sur

le cyanoferrure de sodium, ou bien on peut traiter par le carbonate de

soude le nitroprussiate de cuivre obtenu au moyen d’une dissolution de

cuivre et du nitroprussiate de potasse. (M. Playfair.)
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Le soufre a une grande affinité pour le fer : ces deux corps se combi-

nent entre eux dans les proportions suivantes :

Sous-sulfure de fer. . . . Fe8S
;

Sous-sulfure de fer. . . . Fe2S ;

Protosulfure de fer. . . . FeS
;

Sesquisulfure de fer . . . Fe2S3
;

Bisulfure de fer (pyrite). . FeS2
;

Pyrite magnétique .... Fe7S8 = FeS2,6FeS= Fe2S3,5FeS
;

Persulfure de fer FeS3
.

SOUS-SULFURES DE FER.

On prépare le sulfure Fe8S en réduisant par l’hydrogène le sous-sulfate

de peroxyde de fer. Ce sulfure se dissout facilement dans les acides, en

dégageant de l’acide sulfhydrique et de l’hydrogène :

Fe8S + 8(S03,H0) = 8(Fe0,S03
) -f- 7H -f HS.

Le second sous-sulfure Fe2S s’obtient en soumettant à l’action de l’hy-

drogène, sous l’influence de la chaleur, le sulfate de protoxyde de fer

anhydre
;
ce sulfure est aussi décomposé par les acides :

Fe2S -h 2(S03,HO) = 2(Fe0,S03
) + H + HS.

PROTOSULFURE DE FER. FeS.

Fe 3ô0,00 63,63

S 200,00 36,37

550,00 100,00

Ce sulfure s’obtient artificiellement en chauffant en vase clos un mé-

lange de soufre et de fer en lames minces
;
le métal se recouvre d’un corps

à reflet métallique, cassant, qui est le protosulfure de fer. 11 renferme

presque toujours un excès de soufre qu’on lui enlève en le chauffant au

feu de forge dans un creuset brasqué
;
le soufre en excès se transforme

en sulfure de carbone.

On prépare le protosulfure de fer hydraté, en précipitant un sel de

protoxyde de fer par un sulfure alcalin : Fe0,S03
-f KS=K0,S03 -fFeS.

Ce corps est noir, insoluble dans l’eau, soluble dans les alcalis et les

sulfures alcalins
;
cette dissolution est d’un beau vert.

Exposé à l’air, il absorbe l’oxygène et se transforme en sulfate de fer.

Le protosulfure de fer est assez rare dans la nature : il se rencontre

quelquefois dans les mines de houille, où sa présence occasionne des ac-
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cicients; il produit, en effet, en s’oxydant à l’air, assez de chaleur pour
enflammer le charbon de terre; on cite plusieurs exemples d’incendies

de mines ou de masses de houille qu’on doit attribuer à la présence du
protosulfure de fer.

On a analysé une pyrite du Brésil qui était presque entièrement formée
de protosulfure de fer FeS et ne contenait que 3 centièmes de persulfure.

Cette pyrite était facilement attaquable, même à froid, par les acides chlor-

hydrique et sulfurique faibles qui en dégageaient en abondance de l’hy-

drogène sulfuré. (M. Berthier.)

On trouve souvent le protosulfure de fer associé au sulfure de cuivre,

et formant ainsi le cuivre panaché des minéralogistes.

Le soufre et le fer peuvent agir l’un sur l’autre à la température ordi-

naire, sous l’influence de l’humidité, et donner naissance à du sulfure de
fer qui est éminemment inflammable. On obtient ce sulfure en mêlant

dans un ballon 60 parties de limaille de fer, 40 parties de soufre et la

quantité d’eau nécessaire pour en faire une pite consistante
;
le fer et le

soufre s’unissent, et ceîte combinaison produit assez de chaleur pour vo-

latiliser une partie de l’eau. Si le sulfure ainsi formé est exposé ensuite à

l’air, il s’enflamme en dégageant de l’acide sulfureux et de la vapeur
d’eau

;
lorsqu’on le recouvre de sable, il donne lieu à des phénomènes

d’apparence volcanique et projette le sable: ce qui a fait donner à cette

préparation le nom de volcan de Lémery
,
du nom de l’auteur de sa dé-

couverte.

SESQUISULFURE DE FER. Fe2S3
.

On prépare ce sulfure en faisant passer, à la température de 100°, un
courant d’acide sulfhydrique sur du sesqui-oxyde de fer.

Le sesquisulfure de fer est d’une couleur grisâtre, tirant sur le jaune;

il n’est pas attirableà l’aimant
;

il se décompose par l’action de la chaleur

en dégageant du soufre et se transforme ainsi en pyrite magnétique.

On peut le préparer par voie humide, en versant un sel de sesqui-oxyde

de fer dans un sulfure alcalin.

Ce sulfure se trouve dans la nature uni au protosulfure de cuivre; il

forme ainsi la pyrite cuivreuse
,
qui est le minerai de cuivre le plus abon-

dant.

BISULFURE DE FER. FeS2
.

Fe 350,00 46,66

S2 400,00 53,34

750,00 100,00

Ce composé est le plus important de tous les sulfures de fer. 11 est sou-

vent nommé pyrite martiale .
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On l’obtient artificiellement en chauffant avec précaution le protosu] -

fure de fer avec la moitié de son poids de soufre.

On a préparé le bisulfure de fer cristallisé en petits octaèdres d’un

jaune de laiton, en mêlant de l’oxyde de fer, du soufre et du sel ammo
niac, et en chauffant le mélange au bain de sable à une température assez

élevée pour volatiliser le sel ammoniac. (M. Wœhler.)

On produit aussi du bisulfure de fer en faisant passer de l’acide sulfliy-

drique sur du peroxyde de fer porté à une température supérieure à 100°.

Si l’on opère sur de l’oxyde de fer cristallisé, le sulfure conserve la forme

cristalline de l’oxyde. Cette transformation s’effectue souvent dans la na-

ture
;
on lui donne le nom d'épigénie. Le phénomène inverse peut égale-

ment se présenter
;
on trouve le sulfure de fer transformé en oxyde et

ayant conservé la forme' de la pyrite.

On a pu reproduire la pyrite cristallisée au moyen des décompositions

lentes opérées par les courants électriques. (M. Becquerel.)

Le bisulfure de fer se trouve ordinairement cristallisé en cubes ou en

dodécaèdres.

La pyrite est d’un jaune de laiton; sa densité est 4,981; elle est assez

dure pour faire feu au briquet. Lorsqu’on la calcine à l’abri de l’air, elle

perd une partie de son soufre et se transforme en pyrite magnétique.

Grillée au contact de l’air, elle dégage de l’acide sulfureux, et se change

en peroxyde de fer. Quelques variétés de pyrite se conservent à l’air

sans altération
;
mais d’autres s’eflleurissent rapidement, en absorbant

de l’oxygène, et se transforment en sulfate de fer et en acide sulfurique :

FeS2 -j- O7 = FeO,SQ 3 + SO3
.

La pyrite qui s’eftleurit le plus facilement est la pyrite blanche. Cette

propriété est attribuée généralement à la présence d’une petite quantité

de protosulfure ou de sesquisulfure de fer. La forme de la pyrite blanche

est le prisme droit rhomboïdal.

La pyrite n’est attaquée que par l’acide azotique, l’eau régale et l’acide

sulfurique concentré et bouillant.

Usages.

Les pyrites sont employées dans certaines localités pour la fabrication

de l’acide sulfurique : lorsqu’on les grille à l’air, elles donnent de l’acide

sulfureux que l’on fait arriver dans des chambres de plomb. Les pyrites

peuvent servir aussi à la préparation du soufre
;
quand on les soumet à la

distillation, elles se changent en pyrite magnétique en dégageant du soufre;

le résidu fixe, exposé à l’air, se transforme en sulfate de fer (vitriol vert).
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PYRITE MAGNÉTIQUE Fe7S8
.

Fe 7 2450,00 60,49

S8 1600,00 30,51

4050,00 100,00

La nature présente une variété de sulfure de fer, qui est attirable à

l’aimant; on la nomme pyrite magnétique. On peut la considérer comme

une combinaison du protosulfure de fer avec îe bisulfure ou avec le ses-

quisulfure : Fe7S8 =FeS2,CFeS=Fe2S3,5FeS.

La pyrite magnétique est le plus stable de tous les sulfures de fer; elle

peut être obtenue artificiellement par l’une des méthodes suivantes :

1° En chauffant fortement de l’oxyde des battitures ou tout autre oxyde

de fer avec un excès de soufre

2° En portant du fer au rouge blanc, et le mettant alors en contact avec

du soufre : si l’on applique un canon de soufre sur une barre de fer chauffée

au rouge blanc, le sulfure de fer qui se forme entre en fusion et s’écoule,

et la barre finit par être percée. On emploie quelquefois ce procédé pour

percer le fer.

3° En chauffant du fer jusqu’au rouge blanc, et introduisant le métal

dans un creuset qui contient du soufre en fusion, il se forme du sulfure

de fer qui tombe au fond du creuset.

Le sulfure de fer artificiel sert souvent dans les laboratoires pour

préparer l’acide suifhydrique
;
on îe traite alors par l’acide sulfurique

étendu. Si le sulfure contient du fer libre, il se dégage un mélange d ’hy-

drogène et d’acide sulfhydrique :

Fe7S8 + 2Fe -f 9(S03,H0) = 9(FeO,S03
) -f 8IIS -f II.

On a signalé l’existence d’une variété de pyrite magnétique qui a pour-

formule Fe3S4
,
et que l’on peut considérer aussi comme une combinaison

de protosulfure et de bisulfure, ou de sesquisulfure :

Fe 3S4 = (FeS) 2,FeS2 = FeS,Fe2S3 . (
M. Stromeyer.)

PERSULFURE »E FER. FeS3
.

On obtient un sulfure de fer correspondant à l’acide ferrique en faisant

passer de l’acide sulfhydrique dans du ferrate de potasse contenant un

excès d’alcali
;
le sulfure de fer FeS3 forme alors avec le sulfure de potas-

sium une combinaison soluble, dont la couleur est d’un vert foncé. Lors-

qu’on essaie d’isoler le persulfure de fer, il se décompose en sesquisulfure

de fer et en soufre, comme l’acide ferrique en sesqui-oxyde de fer et en

oxygène.
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PHOSPHURES DE FER.

Le phosphore se combine, facilement avec le fer, et donne un composé

gris, fusible, excessivement dur et susceptible de recevoir un beau

poli.

On prépare le phosphure de fer en calcinant lx parties de limaille de

fer avec 5 parties d'os calcinés, 1 partie de charbon et 2 1/2 parties de

sable. Le sable est destiné à former du silicate de chaux avec la chaux

du phosphate.

Le phosphure de fer peut encore être obtenu en chauffant au feu de

forge, dans un creuset brasqué, le phosphate de protoxyde de fer préala-

blement mêlé avec le quart de son poids de charbon. La composition du

phosphure de fer correspond à la formule Fe4Ph.

On obtient un phosphure de fer représenté par la formule Fe3Ph2 quand

on chauffe de la pyrite pulvérisée dans un courant d’hydrogène phos-

phoré. Il se dégage de l’acide suifhydrique et la pyrite se change en un

corps noir, pulvérulent, complètement insoluble dans l’acide chlorhy-

drique, mais soluble dans l’acide chlorhydrique et dans l’eau régale.

(M. H. Rose.)

Le phosphure de fer n’est pas magnétique. Il suffit d’introduire une

petite quantité de ce corps dans le fer, même le plus malléable, pour le

rendre très cassant à froid. Tous les minerais qui contiennent du phos-

phate de fer donnent une fonte qui peut être employée à la confection

des objets moulés, mais qui ne peut servir à préparer du fer en barres.

ARSÉNIURES DE FER.

L’arsenic et le fer se combinent en plusieurs proportions, et forment

des composés plus cassants, plus durs et plus fusibles que le fer.

On rencontre dans la nature un proto-arséniure FeAs, mélangé à la

pyrite.

Mais l’arséniure le plus abondant a pour composition Fe2As3
;

il corres-

pond au sesqui-oxyde de fer.

Le minéral connu sous le nom de fer arsenical est presque toujours

formé de sesqui-arséniure.

11 existe aussi un bi-arséniure de fer : FeAs2
.

Le mispikel est un sulfo-arséniure de fer; il a pour formule :

Fe2As2S2 = FeS2,FeAs2
.

11 cristallise en prismes droits; sa densité est exprimée par 6,52; il se

trouve dans les terrains primitifs.
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BORURE DE FER.

Ce corps s’obtient en réduisant le borate de fer par l’hydrogène. 11 est

blanc, très dur et présente l’aspect de l’argent.

SILIGIURE DE FER.

Le silicium se combine facilement avec le fer, et ne paraît pas nuire à

sa ductilité. On obtient un siliciure de fer en chauffant du fer avec du

charbon et de la silice. Ce composé ne s’altère pas à l’air, quand la pro-

portion du silicium ne dépasse pas 5 à 6 pour 100.

Le fer chauffé avec un mélange de charbon et de silice peut contenir

jusqu’à 9 ou 10 pour 100 de silicium. (Berzelius.)

Le siliciure de fer existe dans presque toutes les fontes, dans les aciers

et les fers du commerce.

ALLIAGE DE MANGANÈSE ET DE FER.

Le fer s’unit facilement au manganèse. Cet alliage est blanc, plus dur

que le fer. Un fer manganésifère convient surtout à la fabrication de

l’acier.

AZOTATE DE PROTOXYDE DE FER. FeO,Az0 5
.

FeO £50,00 à0,00

AzO5 675,00 60,00

1125,00 100,00

Ce sel est peu stable, d’une couleur verdâtre; il cristallise difficilement.

L’ébullition le transforme en un sel basique de sesqui-oxyde de fer inso-

luble
;
on ne peut concentrer sa dissolution que dans le vide, à une basse

température.

On le prépare en dissolvant le protosulfure de fer dans l’acide azotique

étendu et froid, ou en faisant passer un courant d’acide sulfhydrique

dans une dissolution d’azotate de sesqui-oxyde de fer,

La limaille de fer se dissout dans l’acide azotique étendu sans dégager

de gaz
;

il se produit alors de l’azotate de sesqui-oxyde de fer, et un sel

double formé d’équivalents égaux d’azotate de protoxyde de fer et d’azo-

tate d’ammoniaque.

On peut obtenir encore l’azotate de protoxyde de fer, en précipitant le

sulfate de protoxyde de fer par l’azotate de plomb ou de baryte
;

il se

forme du sulfate de plomb ou du sulfate de baryte insolubles, et de l’azo-

• tate de protoxyde de fer soluble.
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AZOTATE DE SESQUI-OXYDE DE FER. Fe203,3Az05

.

Ft 203 1000,00 33,05

3Az05 2025,00 ........ 66,95

3025,00 100,00

L’azotate de sesqui-oxyde de fer se prépare en attaquant à chaud le fer

par l’acide azotique, ou en dissolvant l’hydrate de sesqui-oxyde de fer

dans ce même acide

11 cristallise en prismes rectangulaires à U pans, incolores ou légère-

ment jaunâtres, facilement décomposables par la chaleur.

Lorsqu’on décompose incomplètement ce sel par une dissolution de

potasse, ou quand on le soumet à une ébullition prolongée avec de l’eau,

on forme des sous-azotates insolubles ou peu solubles, dont la composition

n’a pas été déterminée exactement. On obtient encore un sous-azotate de

fer en traitant l’acide azotique par un excès de fer métallique
;

il se pro-

duit un précipité ocreux qui se dissout lentement dans un excès d’acide.

Il existe plusieurs azotates doubles de protoxyde et de sesqui-oxyde

de fer.

SULFATE DE PROTOXYDE DE FER. FeO,S03
.

FeO A50,00 Zl7,37

SO3
. . 500,00 52,63

950,00 100,00

L’acide sulfurique ne se combine qu’en une seule proportion avec le

protoxyde de fer; ce sulfate est neutre; on le nomme souvent dans le

commerce couperose verte
,
vitriol vert.

Le sulfate de fer a une saveur styptique; il n’est pas vénéneux; il est

soluble dans l’eau et cristallise en prismes rhomboïdaux obliques qui

contiennent Zi5,5 pour 100 d’eau, ou 7 équivalents.

100 parties de sulfate de fer se dissolvent dans 16/t parties d’eau à 10°

_ — lâ3 — 15°

— _ 87 — 2A°

— — 66 — Zt3°

— — Ulx — âô°

_ 38 — 60°

_ — 37 —
.

8Zi°

_ 27 — 90°

_ — 30 — 100°

(
MM. Brandes et Firnhaber.

)

Quand le sulfate de fer cristallise à la température de 80° en présence

d’un excès d’acide, il ne retient plus que 3 équivalents d’eau.
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Lorsqu’on chauffe à 100° le sulfate de fer, il perd 6 équivalents d’eau,

mais le 7
e équivalent résiste à cette température, et n’est expulsé que par

une chaleur plus forte
;
le sel devient alors d’un blanc grisâtre, et reprend

sa couleur verte en présence de l’eau. On obtient le sulfate de fer sous la

forme d’une poudre blanche cristalline, quand on verse dans sa dissolu-

tion de l’alcool ou de l’acide sulfurique concentré
;
ce précipité retient

1 équivalent d’eau.

Le sulfate de protoxyde de fer qui est exempt de sulfate de sesqui-oxyde

et que l’on a fait cristalliser dans des liqueurs bien neutres, présente la

couleur bleu verdâtre du béril.

Il existe dans le commerce trois variétés de sulfate de fer. La première,

d’un bleu un peu verdâtre, se produit lorsqu’on fait cristalliser ce sel dans

des liqueurs acides; la seconde, d’un vert pâle, se forme dans des liqueurs

neutres, et la dernière, d’un vert-émeraude, prend naissance dans des

liqueurs qui contiennent beaucoup de sulfate de sesqui-oxyde de fer.

Le sulfate de fer maintenu au rouge sombre se décomposé en donnant

du peroxyde de fer, de l’acide sulfureux et de l’acide sulfurique anhydre :

2(Fe0,S0 3
)
= Fe203+ SO2+ SQ 3

. Comme on n’arrive jamais, dans l’indus-

trie, à dessécher complètement le sulfate de fer, l’acide sulfurique qui se

dégage dans cette calcination retient toujours une certaine quantité d’eau.

(Voy .Acide sulfurique de Nordkausen.)

Une dissolution de sulfate de fer exposée à l’air absorbe de l’oxygène,

devient d’un vert foncé, et laisse bientôt déposer un sulfate de peroxyde

de fer basique, qui a pour formule
:
(Fe'20 3

)

2,S0 3
. La liqueur retient un

sel de fer dont la base est l’oxyde de fer magnétique Fe0,Fe203
. Lorsque

l’action de l’air se prolonge, le sulfate de fer peut se ‘transformer com-

plètement en un mélange de deux sulfates de sesqui-oxyde, l’un neutre,

et l’autre basique.

Les cristaux de sulfate de fer exposés à l’air perdent en peu de temps

leur transparence, deviennent ocreux, et se recouvrent de sulfate basi-

que de sesqui-oxyde de fer
:
(Fe20 3

)

2,S0 3
.

Tous les corps oxydants, tels que le chlore, les acides hypo-azotique

et azotique, transforment le sulfate de protoxyde de 1er en sulfate de

peroxyde.

Le sulfate de fer absorbe très facilement le deutoxyde d’azote en pre-

nant une couleur brune
;
cette absorption a lieu généralement pour tous

les sels de fer au minimum
;
la quantité de gaz absorbée est telle, que le

protoxyde du sel de fer pourrait être transformé en sesqui-oxyde par

l’oxygène du deutoxyde d’azote. I l se forme dans ce cas une combinaison

peu stable, qui dégage du deutoxyde d’azote lorsqu’on la soumet à une

évaporation dans le vide, et qui produit un dégagement d’ammoniaque

quand on la traite par les alcalis. (M. Péligot.)



488 FER.

Préparation.

On peut obtenir le sulfate de protoxyde de fer, en traitant le fer par

l’acide sulfurique étendu : S0 3,H0 + Fe = H -f- FeO,S03
.

Mais on prépare ordinairement ce sel en exposant à l’air des pyrites

efflorescentes, ou des pyrites préalablement grillées, qui absorbent l’oxy-

gène et se transforment en sulfate de protoxyde de fer.

Comme dans cette oxydation il se forme une quantité d’acide sulfurique

plus que suffisante pour saturer le protoxyde de fer, l’excès d’acide se

combine avec l’alumine contenue dans l’argile mélangée à la pyrite, et

forme du sulfate d’alumine :

3FeS2 + A1 203
-f 02J = 3(Fe0,S03

) + A1203,3S03.

Lorsque la sulfatisation est complète, on reprend la masse par l’eau,

et l’on évapore la liqueur, qui laisse déposer des cristaux de sulfate de

protoxyde de fer. Le sulfate d’alumine reste dans les eaux mères; il est

converti en alun au moyen du sulfate de potasse ou du sulfate d’ammo-

niaque. (Voy. Alun.)

Le sulfate de fer du commerce n’est pas pur, il contient ordinairement

des sels de cuivre, de zinc, de manganèse, d’alumine, de magnésie et de

chaux. Pour le débarrasser du cuivre, on plonge dans sa dissolution des

lames de fer qui précipitent le cuivre. 11 est fort difficile de séparer les

autres sels, qui sont presque tous isomorphes avec le sulfate de protoxyde

de fer.

lisages.

Le sulfate de fer est employé pour produire l'acide sulfurique de

Nordhausen et le colcothar 11 sert à monter les cuves d’indigo et à pré-

cipiter l’or de sa dissolution dans l’eau régale; il entre dans la prépara-

tion des fonds noirs en teinture et dans celle d’un grand nombre de mor-
'S,

dants et de couleurs ferrugineuses; il est employé pour la fabrication du

bleu de Prusse.

Le sulfate de fer se combine directement avec plusieurs autres sulfates,

et particulièrement avec les sulfates de potasse, de soude, d’ammoniaque

et de protoxyde de manganèse. Ces sels doubles sont formés d’équiva-

lents égaux de chacun des deux sulfates.

Le sulfate de fer et de potasse a pour formule
:
(K0,S0 3),(Fe0,S0 3),6H0.

Il est isomorphe avec les sels doubles formés par le sulfate de potasse

et les sulfates de magnésie, de zinc, de cobalt, de nickel et de protoxyde

de manganèse. 11 cristallise avec 4 équivalents d’eau lorsqu’il se dépose

d’une dissolution qui contient un excès d’acide sulfurique.
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Les sulfates doubles de fer et de soude, de fer et de manganèse, sont

représentés par les formules suivantes :

(Na0.S03),(Fe0,S03),ûH0 ;

(Mn0,S03),(Fe0,S03),Z|H0.

SULFATE DE SESQUI-OXYDE DE FER. Fe203,(S03
)

3
.

Fe203 1000,00 Zi0,00

3S03
. ....... 1500,00 60,00

2500,00 100,00

Ce sel est soluble dans l’eau, mais il se dissout lentement lorsqu’il a été

desséché; la présence d’une très petite quantité de sulfate de protoxyde

de fer hàîe beaucoup la dissolution du sulfate de peroxyde. (M. Barreswil.)

Il se décompose par la chaleur en dégageant de l’acide sulfurique

anhydre; en traitant de la fabrication de l’acide de Nordhausen, nous

avons dit qu’on labse le sulfate de protoxyde de fer exposé à l’air, afin

de le transformer en sulfate de sesqui-oxyde, qui produit par la calcina-

tion plus d’acide sulfurique que le sulfate de protoxyde.

La dissolution du sulfate neutre de sesqui-oxyde de fer se décom-

pose par une longue ébullition et laisse déposer un sous-sel hydraté.

(M. Scheerer.)

Quand on verse goutte à goutte un carbonate alcalin dans une dissolu-

tion de sulfate de sesqui-oxyde de fer, il se forme un précipité qui paraît

être un carbonate de sesqui-oxyde de fer; mais ce précipité se redissout

presque aussitôt avec une vive effervescence, et la liqueur prend une

teinte plus foncée
;
au bout de quelque temps, il se fait un précipitéjaune

qui a pour composition
: (Fe20 3

)

3,S0 3,6H0. Une nouvelle addition de

carbonate alcalin précipite un sel basique formé de 3 équivalents de sul-

fate tribasique, et de 2 équivalents d’hydrate de sesqui-oxyde de fer con-

tenant 3 équivalents d’eau
;
ce dernier composé se change lui-même en

hydrate de sesqui-oxyde quand on ajoute un grand excès de carbonate

alcalin. (M. Soubeiran.)

Préparation.

On obtient le sulfate de sesqui-oxyde de fer en traitant le colcothar

par l’acide sulfurique concentré et en évaporant la liqueur jusqu’à siccité,

pour chasser l’excès d’acide.

On le prépare ordinairement en dissolvant dans l’eau le sulfate de

protoxyde de fer, et le suroxydant par un léger éxcès d’acide azotique.

La liqueur évaporée avec de l’acide sulfurique laisse un résidu d’un blanc
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jaunâtre, qu’on chauffe dans une capsule de porcelaine ou de platine

jusqu’à ce qu’il ne répande plus de vapeurs d’acide sulfurique. Les for-

mules suivantes indiquent que lorsqu’on suroxyde 2 équivalents de sul-

fate de protoxyde de fer, il faut ajouter 1 équivalent d’acide sulfurique

pour obtenir du sulfate neutre de sesqui-oxyde de fer :

2(Fe0,S03
) -f O = Fe203,(S03

)
2

;

Fe203,2S03 + SO3 = Fe203 ,(S03
)
3
.

Cette observation n’est pas particulière au sulfate de fer
;
elle s’appli-

que à tous les sels de protoxyde de 1er
;
et l’on peut dire, d’une manière

générale, que l’oxydation d’un sel de protoxyde de fer nécessite une

nouvelle quantité d’acide pour que le sel de sesqui-oxyde soit neutre.

Il existe au Chili un sulfate de sesqui-oxyde de fer naturel qui a pour

formule : Fe203,(S0 3

)

3,9H0, et qui est identique avec le sel neutre qu’on

produit artificiellement. (M. H. Rose.)

SULFATES DE PEROXYDE DE FER BASIQUES.

Nous signalerons plusieurs sulfates de peroxyde de fer basiques :

1° Un sel basique obtenu en faisant digérer le sel neutre avec un excès

d’hydrate de peroxyde de fer; l’analyse de ce sel a conduit à la for-

mule : Fe203,2S03
. (M. Maus.)

2° Un sel basique Fe20 3,S0 3
,
préparé en faisant bouillir une dissolution

de sous-sulfate de potasse et de fer. (M. Soubeiran.)

3° Le dépôt ocreux qui se forme lorsqu’on abandonne à l’air une disso-

lution de sulfate de protoxyde de fer, et qui a pour formule :
(Fe2Q 3

)

2,S0 3
.

On obtient le même sel en précipitant incomplètement, par un alcali, le

sulfate neutre de sesqui-oxyde de fer.

U° Le précipité qui se forme lorsqu’on fait bouillir une dissolution de

sulfate neutre de sesqui-oxyde de fer, et qui a pour formule :
(Fe20 3

)

2,S0 3
.

L’acide sulfurique parait se combiner encore en d’autres proportions

avec le sesqui-oxyde de fer pour former des sels basiques.

Le sous-sulfate de peroxyde de fer, (Fe2Q 3

)

2
v
S0 3

,
est employé dans la

peinture sur verre et sur porcelaine.

ALUA S DE FER.

Le sulfate de sesqui-oxyde de fer forme avec les sulfates de potasse et

d’ammoniaque des sels doubles qui correspondent par leur composition

à l’alun ordinaire. On prépare directement ces aluns en mêlant, dans la

proportion d’équivalents égaux, les dissolutions chaudes et concentrées

des sels qui les constituent. On obtient des octaèdres volumineux, inco-

lores ou légèrement rosés, qu’on distingue des autres aluns en ce que

l’ammoniaque forme dans leurs dissolutions un précipité jaune d’hy-
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drate de sesqui-oxyde de fer, elle cyanoferrure de potassium un précipité

abondant de bleu de Prusse.

On peut former des aluns de fer basiques en ajoutant à une dissolution

neutre de sulfate de sesqui-oxyde de fer de la potasse ou de l’ammonia-

que, jusqu’à ce que le précipité ne se dissolve plus; en faisant évaporer

les liqueurs on obtient des sels qui sont représentés par les formules sui-

vantes :

(K0,S03
)

2,(Fe203,2S03),6H0 ;

(AzIT3,tIO,SQ3
)

2 ,(Fe203 ,2Sü 3),6HQ.
(
M. Maus.)

SULFATE DE FER FORMÉ PAR L’OXYDE MAGNÉTIQUE.

Ce sel prend naissance lorsqu’on abandonne à l’air une dissolution de

sulfate de protoxyde de fer, ou quand on dissout dans l’acide sulfurique

de l’oxyde magnétique hydraté.

Il est d'un jaune rougeâtre assez foncé; lorsqu’on le traite par la

potasse, il donne un précipité vert foncé d'oxyde magnétique hydraté, et

non un mélange de protoxyde et de sesqui-oxyde de fer
;
ce qui semble

prouver qu’il est formé réellement par la combinaison de l’acide sulfu-

rique avec l’oxyde de fer magnétique.

Les sulfates de protoxyde et de sesqui-oxyde de fer peuvent se combi-

ner entre eux en plusieurs proportions. On a décrit un sulfate double qui

avait pour formule (FeO,S03
)

3,(Fe20 3,3S0 3

)

2,4H0. (M. Abich.)

Lejmême composé a été obtenu en traitant aune basse température, par

l’acide sulfurique concentré, une dissolution contenant des sulfates de

protoxyde et de sesqui-oxyde de fer dans la proportion de 3 équivalents

du premier et 2 équivalents du second. Il se forme un précipité qui est

très instable. Dans ce sel de fer, le protoxyde et le sesqui-oxyde de fer

se trouvent dans le même rapport que les deux cyanures de fer dans le

bleu de Prusse. (M. Barreswil.)

On a trouvé dans le minerai de cuivre de Fahlun de petits cristaux

rouges dont la composition correspondait à la formule suivante :

[
(FeO) 3

,
(SO3

)

2
] ,
[(Fe203

)

3
,
(S03

)

6],36H0„ (Berzelius).

SULFITE ET HYPOSULFITE DE PROTOXYDE DE FER. FeO,SQ2
.
—

• Fe0,S202
.

I .

Le fer se dissout rapidement dans l’acide sulfureux étendu d’eau, sans

dégager de gaz. Si l’on opère à l’abri de l’air, on obtient un mélange de

sulfite et d’hyposulfite de protoxyde de fer
;
mais sous l'influence de l’air,

l’hyposulfite se transforme en tétrathionate de fer; ce dernier sel peut

se dédoubler ensuite en sulfate de fer, en soufre et en acide sulfureux :

FeO,S4Q 5 == FeO,SG 3
-f SO2 + 28. (

MM. Fordos et Gélis.)
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CARBONATE DE FER. FeO,C02
.

FeO Zi 50,00 62,07

CO2 275,00 37,95

725,00 100,00

Le carbonate de protoxyde de fer est insoluble dans l’eau
;
on le pré-

pare par double décomposition en traitant un sel de protoxyde de fer par

un carbonate alcalin. Il est d'un blanc jaunâtre, et se transforme à l’air

en hydrate de sesqui-oxyde de fer.

On obtient le carbonate de protoxyde de fer en petits cristaux en

chauffant à 150° dans un tube fermé aux deux bouts, un mélange de car-

bonate de chaux et de protochlorure de fer, ou en décomposant, dans les

mêmes circonstances, le sulfate de fer par le carbonate de soude. Des

procédés analogues peuvent être appliqués à la reproduction d’un certain

nombre de minéraux. (M. de Sénarmont.)

Le carbonate de fer est soluble dans une eau qui contient de l’acide

carbonique. La plupart des eaux ferrugineuses renferment du carbonate

de fer dissous dans de l’acide carbonique.

On trouve le carbonate de fer dans la nature. Il est souvent cristallisé

en rhomboèdres, et porte le nom de fer spathique. Il est ordinairement

mélangé de carbonates de manganèse, de magnésie ou de chaux.

Le carbonate de fer est considéré comme un excellent minerai de fer.

Il se trouve en rognons ou en amas au milieu des terrains houillers. Il

constitue presque tous les minerais de fer que l’on exploite en Angleterre.

Les cristaux de fer spathique présentent la propriété singulière de

n’être attaqués qu’avec une extrême lenteur par les acides, même con-

centrés. La chaleur les décompose
;

il se dégage un mélange d’oxyde de

carbone et d’acide carbonique, et il reste un oxyde de fer intermédiaire.

CARBONATE DE PEROXYDE DE FER.

L’existence de ce sel est douteuse; ou du moins le carbonate de per-

oxyde de fer est très instable : lorsqu'on verse un carbonate alcalin dans

un sel de sesqui-oxyde de fer, il se forme presque aussitôt un précipité

d’hydrate de sesqui-oxyde de fer, et de l’acide carbonique se dégage.

Cependant le carbonate de sesqui-oxyde de fer forme avec les carbo-

nates alcalins des sels doubles assez stables. Les bicarbonates de potasse

et de soude dissolvent l’hydrate de sesqui-oxyde de fer
;
on obtient ainsi

des dissolutions rouges que l’ébullition ne décompose pas, et dont on ne

sépare le peroxyde de fer que par les alcalis caustiques. L’azotate de per-

oxyde de fer mêlé avec un excès de carbonate de potasse produit une

liqueur d’un rouge foncé, dans laquelle on peut supposer l’existence

d’un carbonate double de potasse et de sesqui-oxyde de fer.
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PHOSPHATES BE PER.

PHOSPHATE DE PROTOXYDE DE FER. (Fe0) 2,H0,Ph05
.

On obtient ce sel sous la forme d’une poudre blanche et demi-transpa-

rente, en précipitant un sel de protoxyde de fer parle phosphate de soude

ordinaire, et en filtrant la liqueur avant que tout le protoxyde de fer soi!

précipité; le' phosphate de fer reste sur le filtre; la liqueur claire, aban-

donnée au contact de l’air, laisse déposer un précipité qui prend rapide-

ment une teinte d’un gris bleuâtre, et dont la composition n’a pas été

déterminée.

Le phosphate de protoxyde de fer (FeO) 3,PhQ r
’, se prépare en versant

goutte à goutte une dissolution de phosphate de soude (Na0) 3,Ph0 5 dans

un sel de fer au minimum. Ce phosphate bleuit rapidement à l’air et s’y

change en un phosphate double de protoxyde et de sesqui-oxyde de fer.

L’eau chargée d’acide carbonique dissout environ 0,001 de son poids

de phosphate de protoxyde de fer. La quantité de phosphate dissous

peut devenir presque double lorsque l’eau contient 0,002 d’acide acé-

tique. (M. I. Pierre.)

PHOSPHATES DE SESQUI-OXYDE DE FER.

11 existe un phosphate neutre et plusieurs phosphates basiques de

sesqui-oxyde de fer.

Le précipité blanc
,

insoluble
,

inaltérable à l’air, qu’on obtient en

versant un phosphate soluble dans un sel de peroxyde de fer, est un

phosphate basique qui a pour formule : Fe2û3,Ph0 5,4H0. Chauffé au

rouge, il se déshydrate et devient brun.

Le phosphate de peroxyde de fer se dissout dans 12 500 fois son poids

d’eau chargée d’acide carbonique. (M. I. Pierre.)

Ce phosphate se rencontre dans certains minerais de fer, où sa présence

est un inconvénient grave
;
le phosphore qu’il contient est réduit par le

charbon, et passe dans la fonte et dans le fer qu’il rend cassants.

ARSÉNIATES DE FER.

ARSÉNIATE DE PROTOXYDE DE FER. (Fe0)2,As0 5
.

On obtient ce sel en décomposant un arséniate soluble par un sel de

fer au minimum. 11 est blanc, mais il passe rapidement au vert sale, en

s’oxydant au contact de l’air. L’oxydation s’arrête, comme pour le phos-

phate, lorsque l’oxyde de fer s’est changé en oxyde magnétique. L’arsé-

niate de protoxyde de fer, chauffé au rouge, se décompose en acide arsé-

nieux qui se sublime, et en arséniate basique de sesqui-oxyde de fer.
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ARSÉNIATES DE PEROXYDE DE FER.

L’arséniate de peroxyde de fer, fFe20 3

)

2,(As0 :

')
3,12H0, est une poudre

blanche, insoluble dans l’eau, soluble dans les acides, qu’on obtient par

double décomposition. Ce composé est soluble dans l’ammoniaque et

donne ainsi une liqueur rouge.

On trouve dans la nature plusieurs arséniates basiques de peroxyde

de fer.

ARSÉNITES DE FER.

Lorsqu’on agite une dissolution d’acide arsénieux avec de l’hydrate de

sesqui-oxyde de fer récemment précipité, il se forme un sous-arsénite

insoluble; la liqueur ne contient plus de traces d’acide arsénieux. C’est

sur cette propriété qu’est fondé l’emploi de l’hydrate de sesqui-oxyde de

fer comme contre-poison de l’acide arsénieux.

L’arsénite de protoxyde de fer est blanc
;

il jaunit rapidement au con-

tact de l’air; il est soluble dans l’ammoniaque et dans la potasse.

BORATE DE PROTOXYDE DE FER.

L’acide borique a peu d’affinité pour les oxydes de fer. Quand on verse

du borax dans un sel de fer au minimum, il se forme un précipité qui

paraît avoir pour composition Fe0,B0 3
;
mais ce précipité se décompose

pendant les lavages, et l’eau lui enlève de l’acide boriquè.

BORATE DE SESQUI-OXYDE DE FER.

Ce sel se présente sous la forme d’une poudre jaune insoluble, qui bru-

nit par la calcination, et se vitrifie à la température d’un rouge vif.

On l’obtient par double décomposition en précipitant le borax par un

sel de fer au maximum.

SILICATES DE FER.

Le silicate de protoxyde de fer, (Fe0) 3 ,Si0 3
,
se forme pendant l’affinage

du fer. Il est très fusible, attaquable par les acides, et se présente tantôt

en masses amorphes, tantôt en cristaux gris, d’un éclat métallique.

On trouve quelquefois dans l’intérieur des laves volcaniques un sili-

cate de fer (Fe0) 3,2Si0 3
, d’un blanc grisâtre, qui noircit rapidement au

contact de l’air en absorbant à la fois l’oxygène et l’humidité, et se trans-

forme en un silicate double qui a pour formule :

(
FeO,SiO3

) , (
Fe203

,
SiO3

) ,
6HO.

Ce corps présente la même composition que Yhisingérite des minérale-
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gistes
;

il est beaucoup moins fusible que le silicate tribasique, et se forme

quelquefois dans les hauts fourneaux.

La matière d’un gris blanc, connue sous le nom d’arbre de Mars
,
qui

entoure au bout de quelque temps un cristal de sulfate de fer plongé dans

la liqueur des cailloux (mélange de silicate et de carbonate de potasse),

est formée de carbonate de potasse et de silicate basique de protoxyde de

fer; ce composé a pour formule
:
(K0,C()2),(Fe0)6,S0 3

. (M. Mulder.)

Le silicate neutre de sesqui-oxyde de fer, Fe20 3,(Si0 3
)
3 ,XI0, ou antho-

sidérite
,
est un minéral fibreux, d’un aspect chatoyant, d’une densité

égale à 3,98, plus dur que le feldspath, difficilement fusible.

La silice se trouve souvent en combinaison dans un même minéral,

avec le protoxyde et le sesqui-oxyde de fer.

Enfin, on peut préparer par voie sèche plusieurs silicates de protoxyde

et sesqui-oxyde de fer, et il existe dans la nature des combinaisons de

silicates de sesqui-oxyde de fer avec les silicates de chaux, de magnésie,

de manganèse et de soude.

MINÉRAUX Ï>E FER.

Le fer se trouve dans tous les terrains
;
on le rencontre dans un grand

nombre d’espèces minérales que l’on peut classer de la manière suivante :

Fer métallique

Minéraux oxygénés

Fer météorique.

Peroxyde anhydre.

Peroxyde hydraté.

) Oxyde magnétique.

VFranklinite.

/Pyrites jaunes et blanches.

Minéraux sulfurés et tellurés.
. j

Pyrites magnétiques.

I
Sulfates.

\ Tellurures.

/ Phosphates.

V Arséniure.

Minéraux piiospiiorés et arséniés.) Arséniosulfure.

I
Arséniates.

\ Arséniosulfates.

Minéraux silicés Silicates très nombreux.

», , . , ('Carbonates.
Minéraux carbones.

\

( Oxalate (
humboldlite ).

t Ghromites.

Minéraux a acides métalliques . . )

lüngstates *

j
Tantalites et tantalates.

I Titanates.
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Nous avons déjà parlé de plusieurs de ces minéraux
;
mais nous avons

maintenant à insister sur leurs propriétés minéralogiques et leur gisement.

FER NATIF.

Le fer natif contient souvent du quartz, du graphite, et même de

l’acier naturel; sa structure est quelquefois cristalline. Sa densité est

représentée par 6,71

.

Le fer métallique qu’on trouve dans la nature se rencontre générale

ment dans les pierres météoriques
;
tantôt il forme la masse entière des

aérolithes, tantôt il s’y trouve seulement disséminé.

Les aérolithes contiennent toujours une proportion considérable de fer,

et souvent du cobalt, du nickel, du chrome, du manganèse, de l’étain,

du cuivre, du soufre, du carbone, du silicium, du phosphore, et une

quantité très faible d’une substance mal définie, qui paraît se comporter

comme un nouveau corps simple. (Rerzelius.)

Le fer natif en masses présente quelquefois la malléabilité, la ténacité,

et même l’aspect du fer ordinaire. On l’a rencontré dans plusieurs loca-

lités.

On en a trouvé une masse du poids de 1500 kilogrammes à Olumpa,

près de San-Yago, où elle est enfoncée dans un terrain argileux. M. de

Humboldt a rencontré des masses de fer natifégalement très considérables

au Pérou et au Brésil.

Les Maures ont exploité pendant longtemps au Sénégal une immense

masse de fer natif, qui n’avait besoin que d’être forgée.

On a trouvé à Aken, près de Magdebourg, sous les pavés de la ville,

une masse de fer qui pesait 80 kilogrammes, et qui avait les qualités de

l’acier.

Nous donnons ici la composition de quelques-unes des masses de fer

qu’on a trouvées à la surface de la terre, et dont l’origine est attribuée à

des phénomènes astronomiques
;
on remarquera que tous ces fers con-

tiennent une quantité plus ou moins considérable de nickel.

Fer. Nickel. Chrome. Soufre. Silice. Magnésie.

Fer de Sibérie
,
par Klaproth. . . 98,6 1,20 » » » »

Fer de Sibérie
,
par Berzelius. . . 89,27 10,73 » » » »

Fer de Brahim
,
par Laugier . . . 91,50 1,50 0,50 1,00 3 2,00

Fer de Hrasina, par Holger . . . 88,16 11,84 » )) » »

Fer de Santa-Rosa, par M. Bous-
singault 91,40 8,59 » )> » »

Fer du Cap, par Wehrle 89,27 10,73 )> » » »

Fer de Grasse, par M. le duc de
Luynes 87,63 17,37 » » » »
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Les pierres qui portent les noms de pierres météoriques
,
aérolit lies,

bolides
,
pierres tombées du ciel , météorites

,
ont en général un aspect gri-

sâtre, et sont recouvertes d’une écorce ou croûte noire ordinairement

vitreuse et luisante; elles présentent la texture des roches granitoïdes;

on a pu retirer des météorites, par des moyens mécaniques, des cristaux

de pyroxène, de labrador, de fer sulfuré magnétique, de fer natif, etc.

(M. G. Rose.)

On a divisé les météorites en deux classes : la première comprend les

pierres alumineuses
;
la seconde est formée par les pierres météoriques

non alumineuses. (M. Dufrénoy.)

Voici la composition de quelques unes de ces pierres :

Pierre météorique alumineuse tombée à Jureras et analysée par Laugier.

Silice. .. ...... ..... l\ 0,0

Alumine 10,4

Magnésie 0,8

Chaux 9,2

Oxyde de fer 23,5

Oxyde de manganèse. ...... G,

5

Potasse 0,2

Soufre 0,5

Chrome 1,0

Cendre 0,1

Pierre météorique non alumineuse tombée à l'Aigle, analysée par Vauquelin*

Silice. 54

Magnésie 9

Chaux 1

Oxyde de fer . 36

Oxyde de nickel 3

Pierre météorique alumineuse tombée à Château-Renard
,
analysée

par M. Dufrénoy.

Silice 30,13

Alumine 3,82

Magnésie 38,13

Chaux 0,14

Oxyde de fer 29,44

Oxyde de manganèse traces.

Potasse 0,27

Soude 0,86

Soufre. . 0,36

Fer 7,70

Nickel.' 1,55

Pierre météorique non alumineuse tombée à Erxleben
,
analysée par Stromeyer

.

Silice 36,32

Magnésie 23,58

Chaux 1,93

Oxyde de fer 5,58

Oxyde de manganèse 0,71

Oxyde de chrome ....... 0,25

Alumine 1,60

Soude 0,74

Soufre 2,95

Fer 24,42

Nickel 1,58

On a signalé récemment la présence du brème dans une aérolilhe.

32il.



PEROXYDE DE FER ANHYDRE.

Le peroxyde de fer anhydre constitue plusieurs minéraux de fer, dont

nous ferons connaître les principales propriétés.

Fer oligiste métalloïde.

Ses cristaux dérivent d’un rhomboèdre très voisin du cube. Sa densité

est égale à 5,22. Il est presque toujours légèrement magnétique, ce qui

tient à la présence de traces d’oxyde de fer intermédiaire.

L’ile d’Elbe renferme un gisement très considérable de fer oligiste. Cet

oxyde se trouve aussi à Framont, dans les Vosges.

Le fer oligiste constitue des dépôts plus ou moins considérables dans

les terrains de cristallisation et de transition. Il forme des amas et des

filons puissants, et quelquefois des montagnes entières. Il est abondant

en France, en Allemagne, en Russie, etc. Il constitue un minerai de fer

de bonne qualité.

Fer oligiste spéculaire.

On désigne sous ce nom des cristaux brillants de peroxyde de fer que

Fon trouve parmi les produits volcaniques.

— - Fer oligiste mieaeé.

Ce minéral cristallise en tables hexagonales, douées d’un grand éclat

métallique. On peut le diviser en petites paillettes translucides
;
sa densité

est égale à 5,25.

Hématite rouge.

L’hématite rouge est en masses mamelonnées fibreuses, d’un rouge som-

bre, métalliques à la surface et très dures. Elle est employée, à cause de

sa dureté, pour faire des brunissoirs.

La densité de l’hématite est environ 5,0; elle contient souvent de l’oxyde

de manganèse
;
elle devient alors presque noire.

Fer oxydé rouge compacte.

Cet oxyde est en grains arrondis, à cassure fibreuse; sa poussière est

rouge. Cette variété est souvent mêlée d’oxyde de manganèse et de per-

oxyde de fer hydraté.

La sanguine
,
que l’on emploie pour faire des crayons rouges, est du fer

oxydé rouge mêlé d’une matière terreuse; c’est cet oxyde qui colore les

grès auxquels on a donné le nom de grès rouges. Le fer oxydé rouge com-

pacte se trouve dans les mêmes gisements que le fer oligiste
;
on le ren-

contre quelquefois en couches dans les terrains secondaires (Gard et

Ardèche).
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PEROXYDE DE FER HYDRATÉ. — FER OXYDÉ HYDRATÉ.

Cet oxyde se trouve dans tous les terrains; il est beaucoup plus ré-

pandu que l’oxyde anhydre. ,

Il est brun ou brun jaunâtre
;
sa poussière, dont la couleur tire sur le

jaune, le fait distinguer de l’oxyde anhydre, dont la poussière est rouge';

sa densité est 3,922
;

il perd son eau par la calcination et devient rouge.

Il se dissout dans l’acide chlorhydrique et même dans l’acide oxalique.

On le trouve très rarement cristallisé; il se présente alors en cubes ou en

octaèdres. Cette formé cristalline doit être considérée comme une épigénie

provenant de la décomposition de la pyrite jaune FeS2
,
sous l’influence

des agents atmosphériques.

' L’hydrate de peroxyde de fer est le plus abondant de tous les minerais

de fer
;

il alimente plus des trois quarts des hauts fourneaux de France.

Il se rencontre en grandes quantités dans plusieurs formations, mais

principalement dans le calcaire oolithique et dans une formation plus

nouvelle que ces calcaires.

Dans la formation oolithique, les minerais de fer sont stratifiés avec les

-argiles et les bancs de calcaire; ces minerais ne sont jamais riches, et

donnent presque toujours de mauvais fers, parce qu’ils contiennent du

phosphore.

Les minerais granulaires de la formation plus moderne remplissent des

crevasses ou sont disposés en bancs horizontaux qui alternent avec les

argiles, les sables quartzeux et les grès. Il sont rarement calcaires.

On a considéré pendant longtemps les minerais granulaires anhydres

ou hydratés comme des minerais cValluvion
,
parce qu’on pensait qu’ils

avaient éprouvé un transport pendant lequel ils s’étaient arrondis; mais

il est bien démontré maintenant que ces minerais n’ont pas été roulés
,

et qu’ils se sont formés par des dépôts successifs autour d'un noyau de

quartz ou d’argile.

Ces minerais contiennent depuis âO jusqu’à 85 pour 100 de peroxyde

de fer. La quantité d’eau qu’ils renferment s’élève à 10 ou 15 pour 100;

on y trouve quelquefois jusqu’à 15 pour 100 de peroxyde de manga-

nèse, et en outre de la silice et de l’alumine.

On distingue dans l’espèce fer oxydé hydraté les variétés suivantes :

Hématite brune.

Ce minerai est analogue, sauf la couleur, à l'hématite rouge : il se

trouve en concrétions sous la forme de stalactites et de rognons
;

il est

d’un brun noirâtre. H forme des filons puissants dans les terrains anciens

et dans les terrains de transition. Les Pyrénées offrent de beaux gise-

ments d’hématite brune.
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Fer oxydé géodique. — OEtitc.

Ce minerai constitue des rognons, des boules informes. Le centre de

ces boules est souvent occupé par un noyau d’argile endurcie par un

ciment ferrugineux.

La formation de ce corps est due sans doute à des infdtrations ferrugi-

neuses qui ont déposé du peroxyde de fer hydraté autour d’une masse

d’argile qui, en se desséchant, a formé un noyau solide.

Minerai de fer en grains.

Ce minerai se présente sous la forme de petits grains sphériques, com-

posés ordinairement de couches concentriques.

Les minerais en grains forment la richesse en fer des départements du

centre de la France. Ils appartiennent aux terrains tertiaires moyens,

qui recouvrent les plateaux du calcaire jurassique et de la craie
;
on les

désigne improprement sous le nom de minerais d’alluvion.

Minerai de fer oolithique.

Ce minerai se compose de grains très petits, soudés ordinairement

ensemble, et constituant des roches que l’on a désignées sous le nom
d’oolithes, en les comparant aux œufs de poisson. Le minerai de fer ooli-

thique est formé en grande partie d’hydrate de peroxyde de fer mélangé

d’une certaine quantité de silicate et d’aluminate de fer.

OXYDE DE FER MAGNÉTIQUE. — FER OXYDULÉ.

Cet oxyde forme souvent des couches très épaisses dans les terrains

anciens
;

il est presque toujours accompagné de roches talqueuses, ser-

pentineuses et amphiboliques.

Lorsqu’il est pur, il est d’un noir grisâtre, magnétique, et le plus sou-

vent magnéti-polaire. Sa densité est 5,09 ;
il cristallise en octaèdres; il est

faiblement attaqué par l’acide azotique, mais il se dissout très facilement

dans l’acide chlorhydrique et dans l’eau régale.

Lorsqu’il est pur comme celui que l’on trouve en Suède, il contient

31 pour 100 de protoxyde de fer et 69 de peroxyde. Il constitue un

excellent minerai de fer.

Franklinite.

Ce corps ressemble beaucoup à l’oxyde magnétique
;

il est ordinaire *

ment en masses amorphes, présentant quelques faces cristallines qui

appartiennent à un octaèdre régulier. Il est magnétique, mais non ma-

gnéti-polaire, et présente la composition suivante :

Peroxyde de fer 06

Oxyde rouge de manganèse 16

Oxyde de zinc 17

99



MINERAIS DE FEU.

SULFURES DE FER.

On rencontre en abondance dans la nature des combinaisons de fer et

de soufre qui ont été décrites avec détail à l’article Sulfures de fer. On
distingue principalement le fer sulfuré jaune {jpyrite jaune), et Ici pyrite

magnétique .

PHOSPHATES DE FER.

Il existe plusieurs phosphates de fer natifs
;
ces minéraux sont ordinai-

rement à base de protoxyde : on en cite cependant qui contiennent du

peroxyde de fer.

SILICATES DE FER,

Le protoxyde et le peroxyde de fer, seuls ou associés à d’autres bases,

forment avec la silice des minéraux très différents, parmi lesquels on dis*

tingue la chloropale, les grenats, etc. Quelques uns de ces silicates sont

exploités comme minerais.

CARBONATE DE FER.

On distingue deux variétés principales de fer carbonaté : le fer carbo-

naté cristallin ou fer spathique

,

et le fer carbonaté compacte .

Fer spathique.

Ce corps n’existe que dans les terrains primitifs et de transition (Isère,

Styrie, Westphalie)
;

il est d’un blanc jaunâtre
;

il cristallise en rhomboè-

dres. Sa densité est 3,8.

Le carbonate de fer natifcontient toujours des carbonates de manganèse

et de magnésie
;

il n’est pas attaquable par l’acide acétique, et se dissout

lentement dans les acides chlorhydrique, sulfurique et azotique.

Le fer spathique est décomposé par la chaleur blanche. Il s’altère len-

tement à l’air à la température ordinaire, et se transforme en peroxyde

de fer sans changer de forme cristalline
;
l’acide carbonique, qu’aban-

donne spontanément le carbonate de fer, se porte sur le carbonate neutre

de magnésie que contient le fer spathique et le transforme en bicarbonate

de magnésie soluble dans l’eau. Les fers spathiques qui sont arrivés à

cet état de décomposition portent le nom de mines douces

;

ces minerais

sont très recherchés parce qu’ils donnent du fer de très bonne qualité.

Fer carbonaté compacte et argileux.

Ce minéral, plus spécialement connu sous le nom de fer carbonaté

lithoïde ou de fer carbonaté des houillères, se trouve principalement dans

les terrains de grès houiller
;

il existe aussi dans les terrains houillers

calcaires
;

il forme tantôt des couches minces et bien réglées, tantôt des



rognons de toutes grosseurs disséminés dans la houille et les argiles qui

raccompagnent.
~

Le 1er carbonate htlioïdc est compacte, gris noirâtre
;

il est souvent

pénétré d’argile bitumineuse et de bouille, et contient des phosphates de

chaux et de fer, des pyrites et quelquefois delà blende.

Le minerai en rognons est beaucoup plus pur et plus riche en fer que.

le minerai en couches.

Quoique le fer carbonaté lithoïde donne un métal moins estimé que

celui qu’on retire du fer spathique, cependant il devient un minerai très

précieux lorsqu’il se trouve en abondance dans un bassin houiller. C’est

à cette réunion du minerai et du combustible dans la plupart des bassins

houillers de l’Angleterre qu’il faut attribuer l’immense développement

que la fabrication du fera reçu dans ce pays
;
malheureusement en France

le fer carbonaté lithoïde ne se trouve que rarement dans les terrains

houillers.

METALLURGIE DU FER.

On donne le nom de minerai de fer à toute matière contenant assez de

fer pour qu’on en puisse retirer le métal industriellement. Comme de

petites quantités de phosphore, de soufre ou d’arsenic, ôtent au fer toute

sa ténacité, on rejette les minerais dans lesquels le fer est uni à l’un ou à

l’autre de ces corps. On exploite cependant quelquefois un minerai formé

d’hydrate de peroxyde de fer et de phosphate de fer
;

il donne des fontes

phosphoreuses, applicables à certains usages, et notamment au moulage

des objets d’art.

Les seuls minerais exploités sont :

L’oxyde de fer magnétique;

Le peroxyde de fer anhydre ou fer oligiste;

Le peroxyde de fer hydraté;

Le carbonate de protoxyde de fer (fer spathique ou fer carbonaté des

houillères).

Le métallurgiste divise les minerais de fer en deux espèces principales :

mines terreuses et mines en roches. Les premières sont formées par de

l’hydrate de peroxyde de fer; les secondes comprennent toutes les autres

espèces.

Les différents minerais de fer contiennent des matières étrangères

appelées gangues
,
principalement formées de silice et d’alumine en pro-

portions variables. On réduit toujours les minerais de fer par le charbon

en suivant deux méthodes différentes dont nous donnerons ici le principe.

Supposons d’abord que l’on fasse cette réduction en chauffant le mine-

rai au contact du charbon sans ajouter aucun fondant. La gangue se com-
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bine avec une partie de l’oxyde de fer ;

il se forme ainsi des silicates

basiques qui entrent facilement en fusion et s’écoulent par l’action du

marteau qu’on emploie pour battre la masse spongieuse de métal réduit.

Cette masse s’agrège et donne du fer ductile. C’est le procédé qui est

encore en usage dans les forges catalanes; on ne l’applique qu’à des

minerais très riches, car on perd une quantité de fer d’autant plus grande

que le minerai renferme plus de gangue.

Dans le traitement des minerais ordinaires on ajoute une base qui

puisse rendre la gangue fusible : cette base est la chaux. Il se forme ainsi

un silicate double d’alumine et de chaux qui est beaucoup moins fusible

que le silicate d’alumine et de fer; aussi est- on obligé d’employer une

température très élevée. Le fer se combine alors avec une petite quantité

de carbone; il passe ainsi à l’état de fonte et devient complètement

liquide. Cette méthode, dans laquelle on opère un fondage général de la

gangue et du métal réduit, porte le nom de procédé des hauts fourneaux.

Avant de traiter un minerai par la méthode catalane ou par celle des

hauts fourneaux, on doit le soumettre à une série d’opérations qui con-

stituent la préparation des minerais.

Préparation «les minerais.

Les minerais de fer, dont le prix de revient doit toujours être très peu

élevé, ne sont soumis qu’à des préparations mécaniques fort simples.

Les mines terreuses ne sont pas grillées; on se contente de les débouc-

her dans un courant d’eau, en les remuant à la pelle ou au moyen d’une

machine appelée patouiUet.

Le patouiUet (pi. XXXI, fig. 1) se compose d’une huche demi-cylindri-

que, de bois ou de fonte, dans laquelle tourne l’arbre d’une roue hydrau-

lique ; cet arbre est armé de palettes courbes et de bras de fer recourbés

deux fois à angles droits, qui agitent le minerai placé dans la huche et

soumis à l’action d’un courant d’eau continu. L’eau bourbeuse s’écoule

constamment par un déversoir supérieur. Le fond de la huche porte une

large ouverture fermée par une porte que l’on enlève de temps en temps

pour retirer le minerai lavé.

Les minerais argileux fortement agrégés sont souvent abandonnés à

l’air pendant plusieurs mois avant d’être soumis au débourbage
;
l’argile

se délite sous l’influence des agents atmosphériques et se détache ensuite

plus facilement.

Les mines en roches, et quelquefois même les mines terreuses, sont

bocardées lorsque leur gangue est trop consistante et résiste à 1 action du

patouiUet. Le boçard est une batterie de pilons disposés comme ceux qui

servent à la fabrication de la poudre (pl. XIX, fig. 6) ;
ces pilons, armés

de têtes de fer, frappent sur une plaque de fonte très épaisse sur laquelle

on fait tomber le minerai qui est en même temps soumis à l'action d’un
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courant d’eau ;
les fragments de minerai et de gangue sont entraînés à

travers une grille de fer verticale placée en avant des pilons.

Les mines en roches sont souvent grillées. Cette opération a pour but

de rendre le minerai moins dur, plus poreux et plus facile à réduire, et

d’expulser l’eau et l’acide carbonique qu’il renferme.

On peut exécuter le grillage en tas à l’air libre, ou dans des enceintes

de maçonnerie, ou bien dans des fours à cuisson continue semblables aux

fours à chaux. La forme et les dimensions de ces fours varient beaucoup

dans les différentes usines.

MÉTHODE CATALANE.

La méthode catalane a pour résultat de donner immédiatement du fer

malléable, sans passer par la fonte.

Dans cette méthode, la silice contenue dans la gangue produit avec

l’oxyde de fer un silicate fusible, qui constitue les scories. On perd ainsi

une grande quantité d’oxyde de fer, et 100 parties de minerai ne donnent

en moyenne que 33 pour 100 de fer métallique.

Quand on ajoute dans le foyer des minerais très manganésifères, les

scories deviennent riches en manganèse et pauvres en fer, il se produit

alors de l’acier naturel en proportion très notable.

Le minerai n’est soumis à la réduction qu’après avoir été préalablement

grillé.

Les fourneaux dans lesquels s’opère la réduction sont des creusets à

peu près rectangulaires (pi. XXYÏÏ, fig. 1, 2 et 3). Le fond du creuset est

formé d’une pierre de grès réfractaire. La paroi dans laquelle est placée

la tuyère se nomme la vanne ou les porges; elle est formée de plusieurs

masses de fer superposées. La tuyère est une épaisse feuille de cuivre

rouge contournée sous forme de cône et non soudée; elle est inclinée sous

un angle de 30 à 40°. La paroi qui fait face à la tuyère porte le nom d’ore

ou de contrevent; elle est courbe et formée de plusieurs pièces de fer comme
la vanne

;
à sa partie supérieure vient aboutir un plan incliné qui rejoint

le sol de l’usine. Une des faces latérales du creuset porte le nom de chio;

elle est représentée fig. 3 ;
elle porte une ouverture que l’on débouche de

temps en temps pour faire écouler les scories. La face de chio est recou-

verte d’une plaque de fonte, appelée restanque
,
sur laquelle l’ouvrier ap-

puie son ringard pour former le massé. Enfin, la paroi opposée à la face de

chio [cave ou rustine
)
est un massif formé de pierres siliceuses réunies par

de l’argile réfractaire, comme toute la maçonnerie du creuset.

La machine soufflante employée dans les forges catalanes porte le nom
de trompe (pl. XXV1Ï, fig. 1 et 2). On fait arriver l’eau d’un ruisseau dans

un réservoir qui doit être élevé de 5 à 6 mètres au moins au-dessus du

sol de la forge. L’eau tombe dans l’intérieur de deux tuyaux verticaux,
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appelés arbres
, dont ht partie supérieure est conique intérieurement;

immédiatement au-dessous de ce rétrécissement ou étranguillon
,
les ar-

bres portent quatre ouvertures obliques par lesquelles l’air extérieur est

aspiré et entraîné par beau. La veine liquide vient se briser sur une forte

planche, ou tablier
,
placée dans l’intérieur d’une grande caisse de bois;

l’air entraîné se dégage et va se rendre dans un tuyau, appelé porte-vent,

réuni par un tuyau de cuir à une buse de cuivre qui lance l’air dans la

tuyère. La caisse porte près de son fond un tuyau recourbé par lequel

l’eau s’écoule en remontant au-dessus du niveau qu’elle occupe dans la

caisse, car la pression de l’air intérieur est plus forte que celle de l’atmos-

phère. On peut régler l’arrivée de l’eau dans chaque arbre au moyen
d’une sorte de tampon qu’on manœuvre de l’intérieur de la forge par l’in-

termédiaire d'un levier, ce qui permet de modérer à volonté l’action de

la machine soufflante.

Le combustible employé généralement dans les forges catalanes est le

charbon de bois.

On commence par introduire dans le creuset du charbon incandescent,

jusqu’au-dessus de la tuyère, et l’on divise le foyer en deux parties au

moyen d’une pelle. On place le minerai d’un côté, et de l’autre le char-

bon. Le combustible est toujours mis du côté de la tuyère. Lorsque le

creuset est chargé, on retire la pelle qu’on avait placée d’abord pour em-

pêcher le mélange du minerai et du charbon.

Lorsque le chargement est fait, on donne le vent d’abord avec précau-

tion, et ensuite aussi fort que possible. Au-devant de la tuyère, le char-

bon se transforme en acide carbonique en présence d’un excès d’air;

l’acide carbonique traversant ensuite une masse de charbon incandescent

passe à l’état d’oxyde de carbone, qui réduit le minerai. La température

n’étant pas suffisamment élevée, le fer ne peut passer à l’état de fonte
;

au bout de deux heures, l’ouvrier commence à travailler dans le foyer

avec un ringard de manière à former le massé.. On ajoute de temps en

temps de nouvelles charges de minerai et de charbon
;
on profite de la

chaleur du foyer pour forger les masses de fer provenant de l’opération

précédente.

Vers la fin de l’opération, l’ouvrier fait écouler les scories en débou-

chant une petite ouverture que porte la face de cliio à sa partie inférieure,

et lorsqu’il juge que la réduction est complète, il rassemble les grumeaux

de fer disséminés dans le creuset, en forme une masse appelée loupe,

qu’il enlève et qu’il porte sous un lourd marteau ou mail mû par une

roue hydraulique; les scories s’écoulent sous faction du marteau, le

métal s’agrège; on le divise au moyen de forts couteaux en lopins
,
qui

sont forgés et étirés en barres.

Dans les foyers catalans, une opération dure ordinairement six heures.

On traite en une seule opération environ 570 kilogrammes de minerai



qui consomment 500 kilogrammes de charbon et produisent l/iO à 150

kilogrammes de fer marchand.

Le procédé des forges catalanes donne du fer très pur et de bonne qua-

lité; mais il ne peut s’appliquer qu’aux minerais très riches. Le fer que

l’on obtient ainsi est souvent mélangé de grains d’acier qui l’empêchent

d’être laminé facilement
;
mais ce fer aciéreux est très recherché pour

certains usages.

Nous décrirons maintenant le procédé des hauts fourneaux, dans lequel

le fer est réduit en fonte, et qui permet l’exploitation des minerais même
très pauvres,

FABRICATION 3L.A FONTE.

Le traitement des minerais de fer dans les hauts fourneaux exige un

fondage complet : le fer réduit se combine avec une certaine quantité de

carbone, et produit de la fonte, qui est plus fusible que le fer
;
les diffé-

rentes substances qui forment la gangue doivent elles-mêmes entrer en

fusion à l’aide de fondants convenables; elles forment ainsi le laitier.

Lorsque la gangue d’un minerai est argileuse, on y ajoute pour la faire

entrer en fusion une certaine quantité de carbonate de chaux, que les

ouvriers appellent castine
, et qui forme avec la silice un silicate d’alumine

et de chaux fusible à la température élevée du haut fourneau.

Si la gangue est calcaire, on mélange le minerai avec une matière sili-

ceuse que l’on nomme erbue. Mais, le plus souvent, on mélange en pro-

portion convenable les minerais calcaires et les minerais siliceux ou ar-

gileux.

Les fourneaux dans lesquels se produit la fonte portent le nom de

hauts fourneaux. Le revêtement intérieur d’un haut fourneau est construit

en briques réfractaires et en pierres siliceuses, pouvant supporter une

température très élevée sans entrer en fusion.

La forme générale des hauts fourneaux est celle de deux troncs de cône

opposés base à base, réunis le plus souvent par une courbure douce, pour

éviter les angles rentrants qui nuiraient à la marche de la flamme ou à

celle des minerais dans l’intérieur du fourneau; souvent aussi les deux

cônes sont opposés base à base, sans courbure douce au raccordement

(pl. XXVIII, fig. 1).

Le tirage d’un fourneau ordinaire serait tout à fait insuffisant pour pro-

duire dans le haut fourneau la température qui doit déterminer la fusion

du laitier et de la fonte; on y fait arriver le vent d’une, deux ou trois

tuyères à la fois, qui sont alimentées par une machine soufflante mue par

une roue hydraulique ou une machine à vapeur.

Les premières machines soufflantes employées pour activer le tirage

des hauts fourneaux étaient des soufflets de cuir qui furent ensuite rem-

placés par des soufflets de bois formés de deux caisses prismatiques s’em-
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boitant exactement l'une dans Fautre. La plupart des grandes usines font

maintenant usage de macliines beaucoup plus puissantes, qui se compo-

sent d’un grand cylindre de fonte dans lequel se meut un piston (pl. XXXI,

fig. 2). Chacune des deux bases du cylindre porte deux ouvertures mu-
nies de soupapes à clapet s s' s" s

1"
: s et s

1

s’ouvrent de dehors en dedans

et font communiquer l’intérieur du cylindre avec l’atmosphère; s" et s'"

s’ouvrent au contraire de dedans en dehors, dans un tuyau M qui porte

le vent aux tuyères. La tige T du piston reçoit tin mouvement rectiligne

alternatif d’une roue hydraulique ou d’une machine à vapeur
;
le plus

souvent cette tige est attachée par un parallélogramme articulé au balan-

cier d’une machine à vapeur. Lorsque le piston s’élève, l’air se trouve

comprimé dans la partie supérieure du corps de pompe; la soupape s' se

ferme, tandis que s" s’ouvrant, l’air est chassé par le piston dans le

tuyau M; pendant ce temps la soupape s s’ouvre et la soupape s'" reste

fermée, car la force élastique de l’air contenu dans le cylindre au-des-

sous du piston devient plus faible que la pression de l’atmosphère. Mais

lorsque le piston redescend, il comprime l’air au-dessous de lui; la sou-

pape s se ferme, tandis que l’air pénètre dans le tuyau M en soulevant s"';

pendant la descente du piston s" reste fermée, tandis que s' s’ouvrant, l’air

extérieur pénètre dans le cylindre au-dessus du piston. Le courant d’air

fourni par une soufflerie à piston diminue périodiquement de vitesse,

dans les moments où le piston arrive aux points morts
,
c’est-à-dire aux

instants où se termine l’ascension ou la descente
;
on régularise le cou-

rant en plaçant entre le tuyau M et les tuyères un vaste réservoir où l’air

injecté par la machine se maintient sous une pression constante, comme
on peut le constater au moyen d’un manomètre qü’on met en communi-

cation avec ce réservoir ou régulateur. Dans les grandes usines, une seule

machine souillante suffit pour le service de plusieurs hauts fourneaux»

Les hauts fourneaux au charbon de bois reçoivent, par minute, au

moins àO mètres cubes d’air, sous une pression qui varie de 2 à (i cen-

timètres de mercure; pour les hauts fourneaux au coke, la quantité d’air

lancée par la machine soufflante doit s’élever à 80 ou 100 mètres cubes

par minute sous une pression comprise entre 8 et 19 centimètres de

mercure mesurée aux tuyères.

- Un haut fourneau se compose de différentes parties que nous allons

décrire sommairement.

On appelle gueulard l’ouverture supérieure du haut fourneau AB, qui

est ordinairement circulaire
;
c’est par le gueulard que se charge le four-

neau, et que l’on entasse des couches alternatives de combustible
,
de

minerai et de fondant.

Dans la partie BC, que l’on nomme cuve
,
l’oxyde de fer est réduit par

l’oxyde de carbone; aussi a-t-on donné à la cuve la forme d’un tronc de

cône dont la base est dirigée vers le bas, afin qu’elle resserre la colonne
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gazeuse ascendante, force les gaz à un contact plus intime et plus pro-

longé avec le minerai, et favorise ainsi l’action réductrice de l’oxyde de

carbone sur l’oxyde de fer.

CD représente le ventre du fourneau.

L’espace DE est appelé Yétalage ou les étalages. C’est dans cette partie

que commence la carburation du fer et la réduction de l’oxyde de fer

par le charbon
;
le contact des gaz avec les matières solides de la colonne

descendante n’étant pas aussi nécessaire que dans la cuve, on comprend

la forme évasée de letalage. La hauteur de la cuve est à celle des étalages

comme 2 2/3 ou 3 1/5 est à 1.

C’est dans la partie EF, qui est presque cylindrique, ou carrée, et que

l’on nomme ouvrage
,
que la température est la plus élevée, et que la

fonte et le laitier entrent complètement en fusion, pour passer ensuite

dans le creuset G.

La paroi antérieure du creuset est formée par une forte pierre M, que

l’on appelle dame. Au-dessus de la dame est une sorte de voûte qui porte

le nom de tympe ; c’est par l’intervalle compris entre la tympe et Yavant-

creuset que s’écoule constamment le laitier sur un plan incliné MN.

A côté de la dame se trouve un canal qui va de la partie inférieure du

creuset au sol de l’atelier, et qui sert à conduire la fonte lorsqu’on fait la

coulée. Pendant la réduction, le trou de coulée est fermé par un tampon

d’argile mélangée de poussier de charbon.

La fonte vient se rendre dans des moules de sable, et forme ainsi des

masses qui portent le nom de gueuses ; dès que les gueuses sont coulées,

l’ouvrier a soin de les recouvrir de sable pour rendre leur refroidissement

plus lent.

On ne coule la fonte que toutes les douze ou vingt-quatre heures, sui-

vant la hauteur du fourneau et les dimensions du creuset.

L’air est lancé dans le haut fourneau, immédiatement au-dessus du

creuset, par une ou plusieurs tuyères. Les tuyères, devant résister à une

température très élevée, se composent ordinairement d’une double enve-

loppe de fonte ou de cuivre dans laquelle circule constamment un cou-

rant d’eau froide : cette disposition permet de les exposer à la température

d’un rouge blanc sans qu’elles entrent en fusion. Le courant d’air est

amené dans l’intérieur de la tuyère par une buse de tôle réunie au porte-

vent par un tuyau flexible de cuir qui permet de donner à la buse une

direction convenable.

Quand les hauts fourneaux n’ont qu’une seule tuyère, comme la plu-

part de ceux qui marchent au charbon de bois, cette tuyère est toujours

placée sur l’une des faces du creuset adjacentes à la dame (postières).

Lorsque chacune des costières est munie d’une tuyère, on a soin de ne

pas les placer exactement en face l’une de l’autre, afin que les deux cou-

rants d’air ne se contrarient pas. Dans les hauts fourneaux qui ont trois
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tuyères, la troisième est placée dans la paroi du creuset qui est opposée

à la dame
(
rustine ). Le nombre des tuyères est souvent plus considé-

rable; certains hauts fourneaux ont 5, 6, 8 et même jusqu’à 12 tuyères.

L’enveloppe extérieure du haut fourneau , appelée muraillement
,
est

traversée par des canaux destinés au dégagement de l’humidité, ce qui

évite les fendillements dans la construction.

Le fourneau se charge par le haut; on construit un plan incliné qui

sert à monter le minerai et le combustible sur la plate-forme du gueulard.

Souvent aussi on adosse le fourneau à une hauteur, en ayant soin de

l’isoler du terrain par des voûtes de maçonnerie, pour éviter les infiltra-

tions d’eau.

On pratique en général dans les fondations du haut fourneau des

canaux destinés à réunir et à faire écouler les eaux.

La chemise du fourneau est construite en pierres siliceuses ou en bri-

ques très réfractaires. Elle est séparée du muraillement extérieur par une

couche de sable ou de scories qui empêche les pertes de chaleur, et per-

met aux parois de se dilater sans se fendre.

Cette disposition donne aussi la facilité de réparer l’intérieur du four-

neau sans toucher au muraillement.

La hauteur des fourneaux varie avec la nature du combustible que l’on

emploie. Elle est de 6 à 12 mètres pour les fourneaux au charbon de bois,

et peut aller jusqu’à 18 ou 20 mètres et souvent plu-, pour les fourneaux

qui sont alimentés par le coke.

Lorsque le fourneau est construit, on procède à la mise en feu.

Pour le dessécher, on allume d’abord du feu dans la chambre qui pré-

cède la dame. Il s’établit alors par le gueulard un tirage qui enlève une

partie de l’humidité; on attend quelques jours avant de mettre du char-

bon dans le creuset
;
lorsqu’on pense que toute l’humidité s’est dégagée,

on introduit du charbon allumé dans le creuset, on emplit peu à peu

l’ouvrage, et l’on charge entièrement le fourneau de charbon, sans ajou-

ter de minerai et sans donner de vent.

La dessiccation d’un fourneau peut durer douze à quinze jours.

Quand le fourneau est en plein feu, on ajoute à chaque charge de com-

bustible une quantité de minerai que l’on augmente successivement.

Lorsque le métal paraît dans l’ouvrage, on donne le vent d’abord avec

lenteur, et le courant d’air ne doit atteindre toute sa vitesse qu’au bout

de deux ou trois jours.

La fonte obtenue dans les premières coulées est toujours de la fonte

blanche, parce que la température n’est pas encore assez élevée; ce n’est

que lorsque le fourneau prend une allure régulière, qu’il se forme de la

fonte grise, si toutefois la nature des minerais le permet.

Les combustibles généralement employés dans les hauts fourneaux

sont le charbon de bois, le coke et le bois. On donne la préférence au
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coke dans toutes tes localités où la houille revient à un prix peu eleve.

Certaines variétés de houille sèche sont employées directement dans

les hauts fourneaux
,
sans calcination préalable.

On a remplacé, il y a quelques années, dans les hauts fourneaux, l’air

froid par de l’air chauffe de 150 à 300°. L’emploi de l’air chaud permet

d’atteindre une température beaucoup plus élevée que celle qu’il serait

possible de produire avec de l’air froid, et cette circonstance a souvent

modifié de la manière la plus heureuse la marche de certains hauts four-

neaux. On conçoit, en effet, qu’une différence notable dans l’intensité de

la chaleur puisse déterminer une fusion ou une réduction plus facile

des silicates, et augmenter le rendement. Toutefois l’emploi de l’air

chaud a donné lieu, dans certaines usines, à des difficultés inattendues :

la fonte obtenue à l’air chaud contient généralement plus de silicium

que la fonte à l’air froid
;
la marche du haut fourneau est moins régu-

lière, en sorte qu’on n’est pas aussi sùr de pouvoir produire à volonté

une fonte de qualité donnée. La plupart des usines ont repris la marche

à l’air froid et n’emploient plus guère les appareils à air chaud que pour

obtenir accidentellement une température très élevée qui détermine une

fusion rapide des matières lorsque les hauts fourneaux viennent à s’en-

gorger. L’air peut être chauffe dans des foyers particuliers, ou bien par

la chaleur perdue des hauts fourneaux.

THÉORIE BU HAUT FOURNEAU*

Nous avons dit précédemment que pour faire entrer en fusion la gan-

gue du minerai, il faut la transformer en un silicate double de chaux et

d’alumine; et que si cette gangue est siliceuse ou argileuse, on doit ajou-

ter une certaine quantité de carbonate de chaux (castine) pour la rendre

fusible.

L’addition du carbonate de chaux a aussi pour but de déplacer le pro-

toxyde de fer, qui tend toujours à passer dans le laitier en formant un

silicate fusible qui est irréductible par le charbon.

L’expérience a démontré que le silicate d’alumine et de chaux le plus

fusible est celui dans lequel l’oxygène de l’acide est le double de celui

des deux bases. Il faut en outre que la chaux soit en excès par rapport à

l’alumine.

Les bons laitiers présentent la composition suivante :

Silice Zi5 à 55 pour 100

Chaux 25 à 35 pour 100

Alumine 15 à 20 pour 100 au plus.

On doit, dans un haut fourneau à charbon de bois, tâcher d’obtenir
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des laitiers se rapprochant, par leur composition, du silicate qui entre le

plus facilement en fusion.

On a remarqué que, dans un fourneau qui marche au coke, il y a de

l'inconvénient à donner au laitier la composition précédente, parce que

la fonte devient sulfureuse; on augmente alors la quantité de chaux, et

l’on cherche à rapprocher le laitier d’un silicate dans lequel la quantité

d’oxygène est la meme dans l’acide et dans les bases; le soufre passe

alors dans le laitier à l’état de sulfure de calcium.

Le meilleur laitier pour les. fontes grises contient, sur 100 parties, 50 de

silice, 30 de chaux, et 20 d’alumine.

Lorsqu’on travaille en fonte blanche, il faut forcer un peu la proportion

de chaux, et rendre ainsi le laitier plus fusible. Le travail en fonte blan-

che est ordinairement accompagné de laitiers contenant du protoxyde

de fer.

La présence du protoxyde de manganèse dans le laitier donne des ré-

sultats avantageux pour la production des fontes blanches; il augmente

la fusibilité du laitier, fait passer du manganèse dans la fonte, et facilite

l’affmage pour acier.

Le laitier devant recouvrir la fonte et la préserver ainsi de l’action oxy-

dante de l’air qui entre par les tuyères, doit avoir une certaine densité

pour ne pas être déplacé par le courant d’air.

Nous donnerons ici les résultats des analyses de quelques laitiers.

Laitiers provenant de minerais oxydés.

Silice txb,

U

60,0 39,0

Chaux 28,4 20,6 19,6

Magnésie 1,6 7,2 2,4

Alumine 17,0 7 ,4 26,0

Protoxyde de fer. . 4,4 3,0 5,0

Protoxyde de manganèse .... 2,0

97,8

3,6

101,8

»

98,0

Laitiers provenant de minerais carbonatés.

Silice 56,0 6/4,0 /|5,/j

Chaux 13,0 8,0 4,2

Magnésie 9,3 5,0 8,6

Alumine 6,5 9,0 /t,6

Protoxyde de fer 5,0 9,0 1,8

Protoxyde de manganèse. . . . 9,5 7,0 33,4

Soufre )) » 0,7

93,3 102,2 98,7
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Laitiers provenant de fourneaux chauffés an coke.

Silice 35,4 46,6

Chaux 38,4 28,3

Magnésie 1,5 »

Alumine 16,2 18,8

Protoxyde de fer 1,2 1,8

Protoxyde de manganèse. . . . 2,6 2,6

Soufre 14 1,2

96,7 99,3

Scories de forges catalanes .

Silice 31,1 24,8

Protoxyde de fer 31,4 61,0

Protoxyde de manganèse. . . . , 27,4 3,2

Chaux 3,2 3,0

Magnésie
' y

2,4 1,6

Alumine 3,6 7,4

99,1 101,0

Scories provenant de raffinage de fontes communes .

Silice 19,8 28,0 5,6

Protoxyde de fer . . 74,0 70,0 85,5

Protoxyde de manganèse .... 3,6 )> traces.

Chaux 1,8 0,4 2,4

Magnésie » » »

Alumine 1,2 0,8 0,1

Acide phosphorique » » 4,7

100,4 99,2 98,3

(M. Berthier.)

Les laitiers de hauts fourneaux et les scories de forges possèdent quel-

quefois une coloration bleue qui paraît due à la présence du titane et,

dans d’autres cas, à celle du phosphate de fer. (M. Fournet.)

Pour faire comprendre la théorie des réactions chimiques qui se pro-

duisent dans un haut fourneau, nous donnerons un résumé succinct des

travaux importants d’Ebelmen sur la composition des gaz des hauts

fourneaux.

En examinant un haut fourneau en activité, on reconnaît que d’un

côté on introduit par les tuyères une quantité d’air considérable
;
et que

de l’autre on jette constamment par le gueulard des couches alternatives

de minerai et de combustible.
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Il faut donc considérer dans un fiaut fourneau deux colonnes de ma-
tières très différentes : 1 une, gazeuse, qui a un mouvement ascensionnel
lies lapide

,
1 autie, solide, qui s abaisse lentement vers le creuset.

Ebelmen a pensé avec raison, que s il était possible d’extraire des gaz
d’un haut fourneau, à différentes hauteurs, on pourrait établir d’une
manière précise la théorie du haut fourneau en déterminant la composi-
tion chimique de la colonne ascendante depuis sa sortie par le gueulard
jusqu à son origine à la tuyère. Les premières expériences furent faites

sur deux hauts fourneaux dont l’un travaillait au charbon de bois, et

l’autre avec un mélange de bois et de charbon.

En pratiquant des ouvertures latérales sur les parois du haut fourneau,
Ebelmen en a retiré des gaz qui ont présenté la composition suivante :

Gaz du gueulard.

Acide carbonique ......... 12,88

Oxyde de carbone 23,51

Hydrogène 5,82

Azote 57,79

100,00

La quantité de vapeur d’eau contenue dans ces gaz a varié de 9 à
h pour 100 en volume, suivant que les gaz étaient puisés lorsque la

charge du fourneau s’élevait au niveau du gueulard ou lorsqu’elle se
trouvait au-dessous.

De l
m
,33 à 2m,67 au-dessous du gueulard, la quantité de vapeur d’eau

diminue rapidement, et les proportions des autres gaz restent les mêmes.
A une distance de 2 m , 67 à 5™, 67, l’eau disparaît complètement; la pro-
portion de 1 acide carbonique et celle de l’hydrogène diminuent, tandis
que celle de l’oxyde de carbone augmente.

Composition des gaz pris au bas de la cuve.

Oxyde de carbone . ........ 35,01

Hydrogène 1,92

Azote, .............. 63,07

100,00

On voit que dans cette partie du haut fourneau l’acide carbonique dis-
paraît complètement, et qu’il est transformé en oxyde de carbone.

Composition des gaz pris au bas de l’étalage.

Acide carbonique 0,31

Oxyde de carbone. h 1,59

Hydrogène ...... 1,42

Azote, 50,68

100,00
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Gaz ‘pris au niveau de la tympe.

Oxyde de carbone 51,35

Hydrogène 1,25

Azote Zi7,A0

100,00

Toutes ces analyses ont été faites sur les gaz d’un haut fourneau tra-

vaillant au charbon de bois. Elles font connaître les modifications qu’é-

prouve la colonne gazeuse en traversant les couches de minerai et de

combustible. On voit que si l’air introd uit par les tuyères brûle le carbone

en produisant d’abord de l’acide carbonique, ce gaz est immédiatement

transformé en oxyde de carbone.

Nous devons faire remarquer que le gaz qui contient 51 pour 100

d’oxyde de carbone a été pris au niveau de la tympe et qu’il ne repré-

sente pas la composition normale de la colonne gazeuse ascendante
;
car

le mélange de laitier et de charbon qui recouvre la fonte dégage con-

tinuellement de l’oxyde de carbone, ce qui explique l’excès de ce gaz par

rapport à l’azote.

L’oxygène de l’air se changeant d’abord en acide carbonique, puis en

oxyde de carbone, on conçoit que la colonne ascendante doive présenter

successivement les deux compositions suivantes :

Acide carbonique

I.

20,8

IL

»

Oxyde de carbone » Al,

6

Azote 79,2 79,2

100,0 120,8

L’hydrogène que l’on trouve dans les gaz jusqu’à la cuve est produit

par la vapeur d’eau qui est décomposée par le charbon en hydrogène et

en oxyde de carbone.

A mesure que la colonne gazeuse s’élève, la proportion d’oxyde de

carbone diminue de 51 pour 100 à 23 pour 100, tandis que la quantité

d’acide carbonique augmente. Ce changement de composition est dû à

l’action de l’oxyde de carbone sur le peroxyde de fer, qui donne du fer

métallique et de l’acide carbonique.

La quantité d’hydrogène augmente également, et elle est beaucoup plus

forte au gueulard que dans les étalages.

Il peut sembler extraordinaire, au premier abord, de trouver de l’hy-

drogène dans un haut fourneau en présence du peroxyde de fer qui est

réduit si facilement par ce gaz. Mais l’oxyde de carbone paraît avoir

plus d’affinité pour l’oxygène que n’en a l’hydrogène; si l’on fait passer

une étincelle électrique dans un mélange d’oxyde de carbone, d’hydro-

gène et d’oxygène, c’est l’oxyde de carbone qui se combine avec l’oxygène

pour produire do l’acide carbonique
,

tandis que l’hydrogène reste
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libre (M. W. Henry). Il est donc assez naturel de supposer que, dans un
haut fourneau, ce soit l’oxyde de carbone qui agisse de préférence sur
l’oxyde de fer et que Fhydrogène reste sans action. En supposant même
que l’affinité de l’oxyde de carbone et de l’hydrogène pour l’oxygène fût

la même, c’est celui des deux gaz dont la proportion serait la plus consi-

dérable qui agirait de préférence; or, comme dans le haut fourneau

l’oxyde de carbone est toujours en plus grande quantité que l’hydrogène,

on conçoit que ce dernier gaz n’exerce aucune action surl’oxyde de fer.

On peut déduire des expériences d’Ebelmen les conséquences suivantes :

1° Dans la cuve d’un haut fourneau le minerai et la castine perdent

leur humidité et leur acide carbonique
;
le combustible dégage aussi de

la vapeur d’eau et des produits empyreumatiques.

C’est également dans la cuve que l’oxyde de carbone réduit le peroxvde
de fer

;
toutefois la réduction s’opère avec lenteur dans la partie voisine

du gueulard; car l’oxyde ne perd que 1/5 de son oxygène dans le haut
de la cuve, tandis que dans une zone du fourneau très peu étendue en
hauteur et située un peu au-dessus du raccordement de la cuve et des

étalages, on observe, aii bout de deux heures au plus, que la quantité

d’oxygène abandonnée s’élève à près de la moitié de celle que contient le

peroxyde de fer.

Le minerai perd dans la cuve, par la réaction de Foxyde de carbone sur

le peroxyde de fer, les 28/33 de son oxygène; les 5/33 restants sont élimi-

nés depuis les étalages jusqu’à la tuyère, par Faction directe du carbone.

Ebelmen attribue la variation si subite de la vitesse de réduction des

minerais au dégagement de l’acide carbonique de là castine et du mine-

rai, quand ce minerai est calcaire.

Gomme il est démontré que l’acide carbonique absorbe une grande
quantité de chaleur latente pour passer à l’état gazeux, les gaz doivent se

dépouiller, dans la zone où s’opère la calcination du carbonate de chaux,

d’une partie de la chaleur sensible qu’ils possèdent, et perdre de leur

énergie réductive, soit par leur abaissement de température, soit par le

mélange d’une nouvelle quantité d’acide carbonique. En s’appuvant sur

des expériences de Dulong, Ebehnen établit aussi que la conversion de
l’acide carbonique en oxyde de carbone doit être accompagnée d’un

refroidissement considérable qui s’oppose à la réduction.

2° L’oxyde de fer qui a perdu, par l’action de l’oxyde de carbone, une
grande partie de son oxygène, est réduit complètement par le charbon,

dans la partie supérieure des étalages
;
le fer se carbure au bas des étalages

et se liquéfie, ainsi que le laitier, à 3 décimètres au-dessus des tuyères.

3° L’hydrogène qui provient de la décomposition de la vapeur d’eau

par le charbon, et de la distillation des combustibles hydrogénés, reste

sans action sur Foxyde de fer.

5° Les métallurgistes admettent tous que ia zone de fusion dans les
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liants fourneaux est limitée à 0m,30 au-dessus de la tuyère. A cette même

hauteur, la transformation de l’acide carbonique en oxyde de carbone

est complète; cette réaction donne lieu à une absorption considérable de

chaleur latente, par suite à un grand abaissement de température, et l’on

peut dire que dans les hauts fourneaux il se fait deux combustions bien

différentes: celle du charbon donne de la chaleur, tandis que la com-

bustion de l’oxyde de carbone produit du froid
;

il se forme de l’acide

carbonique dans chacune de ces deux combustions.

Les résultats précédents ont été obtenus avec un fourneau alimenté

par le charbon de bois
;
Ebelmen les a comparés à ceux que donne un

fourneau travaillant au coke.

La combustion du charbon de bois et celle du coke dans un haut four-

neau présentent les différences suivantes :

Les gaz provenant de la combustion du coke, pris à 0m,24 au-dessus

de la tuyère, contiennent des traces d’acide sulfhydrique. En outre, les

différentes régions du haut fourneau chauffé au coke sont portées à des

températures plus élevées que les régions correspondantes du haut four-

neau chauffé au charbon de bois.

Dans un haut fourneau chauffé au coke, la colonne ascendante gazeuse

éprouve les mêmes moditications que dans un fourneau au charbon.

Mais comme le coke résiste plus longtemps à l’action de l'oxygène que le

charbon de bois, et qu’il décompose plus lentement l’acide carbonique en

oxyde de carbone, les changements de composition de la colonne gazeuse

sont moins rapides dans un haut fourneau au coke, et l’on trouve de

l’acide carbonique dans les gaz pris dans le voisinage de la tuyère, ce qui

n’arriverait pas dans le fourneau à charbon de bois.

Ces observations expliquent la nécessité où l’on se trouve d’augmenter

la hauteur des fourneaux au coke.

Composition des gaz extraits d'un fourneau au coke.

1

1 Acide carbonique .....
Oxyde de carbone

Hydrogène
Azote

Voisinage

«le

la tuyère.

A 0 ,n ,G7

au - dessus

de

la tuyère.

Au grand

ventre.

A la moitié

de

la cuve.

—
Au

gueulard.

8,11

3 6,53

0,26

75,10

0,16

36,15

0,99

62,70

0,17

34,01

1,35

64,47

0,68

35,12

1,48

62,72

7,15

28,37
2,01

62,47

100,00 100,00 100,00 100,00 100,00

(Ebelmen.)

On voit, d’après ces analyses, que la colonne ascendante arrivée aux
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étalages ne contient presque plus d’acide carbonique, et que l’oxygène

de l’oxyde de carbone est avec l’azote dans le même rapport que dans

l’air atmosphérique
;
ce qui prouve que le minerai de la colonne des-

cendante a perdu tout son oxygène lorsqu’il arrive au bas de la cuve
;

car autrement l’oxygène de l’oxyde de carbone serait avec l’azote dans

une proportion plus forte que dans l’air.

Il résulte aussi des analyses précédentes, que les gaz pris au milieu de

la cuve contiennent une quantité d’oxyde de carbone dont l’oxygène est

avec l’azote dans le même rapport que dans l’air atmosphérique, ce qui

démontre que jusqu’à cette région du fourneau il ne s’est encore pro-

duit aucune réaction entre la colonne ascendante et la colonne descen-

dante, et que la réduction s’opère dans la partie supérieure de la cuve
;

•aussi trouve-t-on une forte proportion d’acide carbonique dans les gaz

qui sortent du gueulard

.

Il faut en moyenne, dans un liant fourneau, deux fois plus de coke

que de charbon de bois pour obtenir le même poids de la même nature

de fonte. Quand on emploie du charbon de bois au lieu de coke dans les

cubilots où l’on refond la fonte, on trouve au contraire qu’il faut trois

fois plus de charbon de bois que de coke pour refondre 100 kilogrammes

de fonte. Ces deux résultats qui paraissent contradictoires ont été très

nettement expliqués par Ëbelmen. [Ann, des mines
,

t. V, 18àà, p. 32

et suiv., et p. 63.)

SMPX.OX 3XES GAm HAUTS FOURNEAUX.

Les gaz des hauts fourneaux contiennent une quantité d’oxyde de car-

bone assez considérable pour que l’industrie ait pensé à en tirer parti en

les brûlant.

On peut calculer approximativement la quantité de chaleur que l’on

utilise dans un haut fourneau et expliquer l’abaissement de température

qui se produit au-dessus de l’ouvrage en s’appuyant sur les considéra-

tions suivantes :

Un volume de vapeur de carbone correspondant à 1 équivalent C, dont

la combustion produit 2 volumes d’acide carbonique CO 2

,
dégage une

quantité de chaleur représentée par 8080 unités, c’est-à-dire la quantité

de chaleur nécessaire pour élever de 1° la température de 8080 fois son

poids d’eau.

L’expérience a démontré également que 2 volumes d’oxyde de car-

bone CO, qui contiennent 1 volume de vapeur de carbone, s’unissent en

brûlant à 1 volume d’oxygène O
,
donnent 2 volumes d’acide carbo-

nique CO2 et dégagent ainsi 5677 unités de chaleur. Par conséquent,

1 volume de vapeur de carbone C, en se transformant en oxyde de car-

bone CO, a dégagé une quantité de chaleur représentée par 8080 — 5677,

c’est-à-dire par 2à03 unités.
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En s’appuyant sur ces expériences, il est facile de démontrer que
l’acide carbonique, en se changeant en oxyde de carbone, doit absorber
et faire passer à l'état latent une quantité considérable de chaleur.

En effet, 1 volume d’acide carbonique, qui correspond à 1/2(C02
},

, , ... 8080
dégagé en se produisant —— = 4050 unîtes de chaleur. En faisant

passer ce volume d’acide carbonique sur du charbon chauffé au rouge,

U s’opère une véritable combustion du charbon : 1 volume de vapeur

G
de carbone ~ se trouve brûlé, et il se forme 2 volumes d’oxyde de car-

«ai

boue CO
;
ces 2 volumes d’oxyde de carbone, en brûlant, produiront

2 volumes d’acide carbonique CO -f O = GO2 et dégageront 5677 unités

de chaleur. Ainsi, par ces deux combustions opérées successivement, 2 vo-

lûmes de vapeur de carbone G auront produit 5050 -f* 5677= 9717 uni-

tés de chaleur; tandis (pie le même volume de vapeur de carbone G, en

brûlant directement et en se changeant immédiatement en acide carbo-

nique CQ2
,
n’aurait dégagé que 8080 imités de chaleur. La différence

9717 — • 8080 = 1637 représente la quantité de chaleur qui est devenue

latente au moment de la conversion de 1 volume d’acide carbonique

1/2(C02
)
en 2 volumes d’oxyde de carbone GO. C’est cette quantité de

chaleur latente qui se dégage au moment où l’oxyde de carbone brûle

pour former de l’acide carbonique.

On voit que lorsque i équivalent de carbone G se change en acide

carbonique CO2
,

il se fait un grand dégagement de chaleur, tandis

qu’il se produit au contraire un abaissement de température dans cette

combustion du carbone dans laquelle G s’ajoute à GO2 pour former

de l’oxyde de carbone 2CO : comme dans le haut fourneau, cette trans-

formation de l’acide carbonique en oxyde de carbone se fait au-dessus

de l’ouvrage, on doit observer dans cette partie un refroidissement con-

sidérable.

fi est facile maintenant de se rendre compte de la perte de chaleur

(pie l’on réalise dans un haut fourneau.

Le charbon jeté au gueulard du haut fourneau, et que nous considé-

rerons ici comme représentant 2 volumes de vapeur de carbone, se par-

tage à peu près de celte manière : la moitié brûle dans l’ouvrage en pro-

duisant de l’acide carbonique et dégage 5050 unités de chaleur; le gaz

ainsi formé se combine dans les étalages avec l’autre moitié du combus-

tible
;
1637 unités de chaleur passent à l’état latent dans cette réaction

;
on

peut regarder le gaz qui brûle en pure perte au gueulard comme contenant

la totalité du carbone employé et pouvant dégager 5677 unités de chaleur,

si l’on néglige la quantité de carbone qui entre en combinaison avec le

fer et l’oxyde de carbone qui opère la réduction du minerai dans la cuve.

On peut donc admettre que dans un haut fourneau on n’utilise pas la
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moitié de l’effet calorifique que le combustible peut produire. On a cher-

ché depuis longtemps à utiliser cette perte énorme de chaleur.

M. Berthier annonça le premier qu’on pouvait employer les gaz des

hauts fourneaux pour chauffer les chaudières des machines à vapeur.

Vers l’année 1809, M. Aubertot se servit des gaz des hauts fourneaux

pour cuire de la chaux, des briques, ou même pour griller des minerais.

Depuis quelques années on emploie ces gaz dans l’affinage de la fonte.

Pour utiliser les gaz des hauts fourneaux, on pratique des ouvertures

latérales dans le haut fourneau, au tiers de la hauteur de la cuve à partir

du gueulard, et l’on en retire ainsi des gaz qui, mélangés à une quantité

suffisante d’air chaud, brûlent facilement en développant une quantité

de chaleur convenable pour les applications que nous venons d’énumérer.

AFFINAGE BE Lâ F0MTE.

La fonte est affinée dans des usines qui portent le nom de forges.

Le but de l’affinage est d’oxyder partiellement la fonte afin de la décar-

burer et de transformer son silicium en acide silicique, qui forme ensuite

avec l’oxyde de fer un silicate fusible dont la composition tend à se rap-

procher delà formule : 3Fe0,Si0 3
.

On affine la fonte par deux procédés différents. Dans le premier on em-

ploie du charbon de bois, qu’on brûle dans de petits foyers, ou feux Raf-

finerie : on le nomme souvent procédé comtois. Le second s’exécute dans

des fours à puddler chauffés à la houille : on l’appelle ordinairement pro-

cédé anglais.

AFFINAGE AU PETIT FOYER.

Avant de soumettre la fonte à l’affinage, on commence dans quelques

usines par la faire fondre, on la coule dans des rigoles plates, et on la

brise en morceaux. Cette opération préliminaire porte le nom de mazéage.

Un foyer ou feu d’affinerie comtois, est une cavité prismatique à base

rectangulaire horizontale, limitée par quatre plaques de fer revêtues d’ar-

gile; on y brûle du charbon de bois, et la température de ce foyer est

assez élevée pour qu’on puisse décarburer la fonte, souder toutes les par-

ties du métal, le forger et l’étirer en barres. Les dispositions du foyer

comtois ressemblent beaucoup à celles du foyer catalan.

L’air qui doit activer la combustion du charbon est introduit dans le

foyer au moyen d’une ou de deux tuyères qui traversent une des parois

verticales du creuset appelée vanne.

La profondeur du foyer ou du feu étant de 0
nl
,25, le museau de la

tuyère esta 0m ,21 environ au-dessus du fond.

On distingue dans un feu d’affinerie trois régions différentes : La région

moyenne
, où s’opère la combustion vive du charbon par la projection de

l’air sur le combustible.

La région inférieure
,
qui contient du charbon. 11 ne s’y fait pas de
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combustion parce que l’air est introduit dans le foyer suivant une direc-

tion presque horizontale.

La région supérieure
,
occupée par du charbon et des gaz carbures.

Lorsque le foyer est rempli de charbon incandescent, on fait avancer

la fonte sur des rouleaux au-dessus du foyer
;
elle entre en fusion et

tombe au fond du creuset. On ajoute ordinairement à la fonte une cer-

taine quantité de scories et de battitures de 1er.

On peut diviser l’affinage en deux périodes. Dans la première, la fonte

se trouve en présence de l’oxyde de fer qui la décarbure par son oxygène

en passant à l’état de fer métallique (M. Chevreul). Tous les efforts de

Fouvrier tendent donc à multiplier les contacts de la fonte et de l’oxyde

de fer.

Dans la seconde période, on soulève la fonte afin de la désorner
,
c’est-

à-dire de la séparer des sornes ou scories qui sont adhérentes au fond ou

aux angles du foyer. La fonte désornée est présentée au vent de la tuyère,

qui oxyde le silicium et forme du silicate de fer. Lorsqu’elle est en partie

affinée, elle retombe au fond du feu où la décarburation s’achève. Alors

l’ouvrier avale la loupe ,
c’est-à-dire qu’il réunit les grumeaux de fer

affiné, pour en former une loupe, qu’il porte ensuite sous un marteau à

soulèvement pesant de 300 à 600 kilogrammes : c’est ce qu’on appelle

cingler la loupe.

La loupe est partagée en deux lopins
,
qui sont réchauffés au rouge

soudant et étirés ensuite sous le marteau en deux chauffes. L’étirage au

martinet ne se fait que pour le petit fer. Le martinet est un marteau plus

léger qui est mis en mouvement par sa queue comme le marteau des

forges catalanes.

Par le procédé comtois on affine en une seule opération 100 à 150 kilo-

grammes de fonte; le déchet est de 25 à 30 pour 100 du poids de la fonte.

Le fer affiné au petit loyer est généralement de très bonne qualité, pourvu

que la fonte ne contienne pas trop de soufre ou de phosphore. On peut

obtenir par le procédé comtois de bons fers avec des fontes très impures
;

mais alors le déchet augmente.

Des expériences analytiques que l’on doit à Ebelmen ont établi d’une

manière certaine la théorie de l’affinage au petit foyer.

Les gaz pris dans la région moyenne du foyer, à l’endroit où la tem-

pérature est la plus élevée, et dans la première période de l’affmage, ont

présenté la composition suivante :

Acide carbonique 20,73

Oxyde de carbone 3,06

Hydrogène. 0,70

Azote 75,51

100,00
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Eu puisant les gaz un peu plus haut, on reconnaît qu’une partie de

l’acide carbonique s’est transformée en oxyde de carbone :

Acide carbonique 7,70

Oxyde de carbone .......... 20,31

Hydrogène. 0,37

Azote ...... .......... 71,62

100,00

Les gaz puisés dans le voisinage de la fonte placée au contrevent ont

pour composition :

Acide carbonique 1,64

Oxyde de carbone 29,20

Hydrogène. ............. 1,92

Azote ................ 67,24

100,00

On voit que la fusion de la fonte s’opère dans une atmosphère non oxy-

dante.

Il résulte donc de ces analyses, que, dans la première période de l’affi-

nage, l’acide carbonique se change en oxyde de carbone dans la partie

supérieure du foyer, et que le charbon perd de son hydrogène jusque

dans la partie moyenne, où il se transforme en acide carbonique.

Pour apprécier les différentes modifications qu’éprouvent les gaz dans

la seconde période de l’affinage, depuis le désornage jusqu’au moment où

l’ouvrier avale la loupe, Ehelmen a analysé les gaz à diverses époques de

l’opération :

1" époque. 2° époque. * 3' époque. 4 e époque.

Acide carbonique. . . . 11,87 12,42 10,25 9,26

Oxyde de carbone . . . 8,81 2,65 1,38 0,40

Hydrogène 3,15 0,78 0,00 0,22

Oxygène 1,12 4,10 6,52 6,05

Azote» » » « • « » o •© 75,05 80,05 81,85 84,07

100,00 100,00 100,00 100,00

Ces analyses démontrent que les gaz contiennent des quantités d’oxy-

gène qui vont en augmentant, et qui peuvent agir par conséquent sur le

carbone et le silicium, pour affiner la fonte ou former de l’oxyde de fer

qui achève l’affinage en brûlant le carbone.

Les mêmes expériences prouvent que les gaz provenant de l’affinage

contiennent une grande quantité d’oxyde de carbone, et peuvent être

utilisés comme combustibles; il est préférable d’employer les gaz pro-

duits dans la première période de l’affinage, parce qu’ils contiennent des

gaz combustibles en excès et qu’ils ne sont mélangés qu’à de faibles pro-

portions d’oxygène.

On a essayé d’employer l’air chaud dans l’affinage au petit foyer
;
mais
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le travail devenait ainsi plus irrégulier et l’on a repris généralement la

marche à l’air froid ,

AFFINAGE A LA HOUIUI PAR. LE PROCÉDÉ ANGLAIS.

L’emploi du coke dans les liants fourneaux a dû faire penser à tirer

parti de ce combustible ou de la houille dans l’affinage de la fonte. Mais

cette opération ne pouvait se faire dans les foyers ordinaires d’affinage,

parce que le métal en contact avec le coke se sulfure rapidement et

devient cassant.

On a remplacé alors les feux d’affinage par des fours dans lesquels la

fonte est chauffée par la flamme seule du combustible.

Dans ce procédé, l’affinage se compose de trois opérations. La première

se fait dans des fineries
,
qui ressemblent beaucoup aux foyers d’affinage

;

la seconde, dans un four à réverbère qui porte le nom de four àpuddler

;

la

troisième, dans un autre four à réverbère que l’on nomme/owrà réchauffer.

Les fineries se composent d’un creuset revêtu intérieurement de pla-

ques de fonte recouvertes d’argile, et portant un trou par lequel on fait

écouler les scories et la fonte. (PL XXIX, fig. 3 et 5.)

Le creuset est surmonté d’une cheminée. Quatre ou six tuyères placées

presque en face l’une de l’autre, amènent le vent à la surface du bain. On

fait circuler de l’eau froide dans les tuyères et dans les caisses de fonte qui

forment les parois du creuset, afin que ces pièces n’entrent pas en fusion.

On introduit du coke dans le creuset sur lequel on pose 1000 à 1200 kilo-

grammes de fonte, et l’on élève assez la température pour que la fonte

devienne très liquide.

Au bout de deux heures, on la coule dans un bassin large et peu pro-

fond, et on la refroidit avec de l’eau pour qu’elle devienne cassante. On

obtient ainsi le fine métal.

Dans cette première opération, la fonte s’est débarrassée en grande

partie du soufre et du phosphore, et même d’une partie du carbone, du

manganèse et du silicium qu’elle contenait. 100 parties de fonte donnent

environ 90 parties de fine métal. Pour produire 100 kilogrammes de fine

métal il faut brûler 6 hectolitres de coke.

Pour décarburer complètement la fonte, on la chauffe ensuite dans le

four à puddler en la brassant continuellement avec des scories riches en

oxyde de fer et des battitures
;
cette opération a pour but de faire réagir

l’oxyde de fer sur la fonte afin de brûler complètement son carbone.

(PL XXIX, fig. 1 et 2.)

La sole du four à puddler est légèrement inclinée; elle est de fonte ou

de briques très réfractaires
;
on la recouvre ordinairement de scories

broyées ou de sable.

On commence par chauffer le four au rouge blanc
;
on y introduit alors
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200 à 250 kilogrammes de fine métal et 50 kilogrammes de battitures de

fer ou de scories riches en oxyde de fer. Le métal entre bientôt en fusion;

on le brasse vivement avec un ringard qu’on introduit par la porte laté-

rale E qu’on ouvre le moins possible, afin que l’air du four ne devienne

pas trop oxydant.

A mesure que l’opération avance, on voit la fonte prendre une consis-

tance de plus en plus pâteuse
;
elle dégage de l’oxyde de carbone qui brûle

en produisant des flammèches bleues. Lorsque la décarburation est opé-

rée, on porte la température au blanc soudant
;
on forme avec le fer affmé

plusieurs balles ou loupes que l’on porte d’abord sous le marteau à cingler

(pi. XXX, fig. 2) etensuite sous \es cylindres dégrossisseurs(p\. XXX, fig. 1).

Les cylindres sont cannelés et présentent des rainures dont la section

diminue successivement.

On introduit le fer cinq ou six fois entre les cannelures, en suivant leur

ordre de décroissement; on réduit ainsi le fer en barres ordinairement

plates.

La pression exercée par les cylindres est si énergique, que les scories

jaillissent avec force, et que le fer se laisse comprimer en quelque sorte

comme une éponge.

Une seule opération au four à puddler dure une heure et demie à deux

heures. On consomme 100 kilogrammes de houille pour produire

100 kilogrammes de fer puddlé. Le déchet est de 7 à 8 pour 100 sur le

poids du fine métal.

Les fontes au charbon de bois et même les fontes au coke suffisamment

pures sont souvent puddlées directement sans qu’on les soumette au

fmage. Mais lepuddlage est plus long et le déchet augmente.

Pour terminer l’affinage du fer, on le coupe lorsqu’il est encore rouge
;

on en forme des paquets que l’on porte au blanc soudant dans le four à

réchauffer (pl. XXVIIÏ, fig. 3 et â), et que l’on soumet de nouveau à l’ac-

tion des cylindres, dont les cannelures vont en diminuant progressive-

ment, et varient de forme suivant celle des échantillons que l’on veut

obtenir. Cette opération porte le nom de corroyage : on fait souvent subir

au fer puddlé un second et même quelquefois un troisième corroyage.

Afin de diminuer autant que possible le déchet que produit foxyda-

tion partielle du fer à chaque corroyage, on a soin de maintenir sur la

grille du four à réchauffer une épaisse couche de combustible que l’air

est obligé de traverser pour pénétrer dans l’intérieur du four. De plus, la

porte de travail D est placée à la base de la cheminée, de sorte que l’air

qui s’introduit par cette porte est entraîné par le tirage dans la cheminée

et n’oxyde pas le fer placé sur la sole.

Le réchauffage du fer consomme à peu près autant de combustible que

le puddlage.

Pour certaines applications qui n’exigent pas que le fer ait une texture
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bien homogène, on emploie du ici* pudcllé qui n’a subi aucun corroyage,

c’est-à-dire du fer ébauché. Ce fer est rempli de tissures et de 'pailles
,

mais il est dur et convient, par exemple, à la confection des rails de che-

mins de fer. Un rail est ordinairement composé de plusieurs barres de

fer ébauché recouvertes d’autres barres de fer corroyé une ou deux fois,

qui forment les surfaces sur lesquelles roulent les wagons. Le paquet

ainsi préparé est porté au blanc soudant dans un four à réchauffer d’une

construction particulière
;
on le fait passer ensuite entre des cylindres

dont les cannelures lui font prendre peu à peu la forme qu’il doit con-

server. Le rail est terminé en une seule chaude ; on coupe nettement les

deux extrémités au moyen d’une scie circulaire mue par une machine;

il ne reste plus qu’à enlever les bavures au moyen de la lime ou du

ciseau.

Dans certaines usines on n’emploie pas de marteau à cingler
;
les balles

de fer puddlésont portées immédiatement aux cylindres dégrossisseurs.

Cette méthode occasionne moins de déchet et de perte de force motrice

que le cinglage au marteau
;
mais le fer ainsi fabriqué n’est jamais aussi

compacte et aussi homogène que le fer cinglé au marteau.

Dans le plus grand nombre des laminoirs anglais on cingle les balles

de fer puddlé au moyen d’une sorte de presse à charnière appelée squeezer.

Cette machine ressemble à la cisaille mécanique qui sert à couper les

barres de fer ébauché pour en former des paquets. La mâchoire infé-

rieure est une enclume AB (pi. XXXI, fig. à) formée de deux pannes

A et B de hauteurs inégales
;

la mâchoire supérieure MN est une forte

pièce de fonte fixée par des boulons à un balancier de fonte mobile autour

d’un axe de rotation R, et mis en mouvement par sa queue au moyen
d’un excentrique ou d’une bielle coudée. La plaque de mâchoire MN porte

de légères cannelures afin de retenir les balles de fer puddlé qu’on place

entre la panne A et cette mâchoire. Lorsque le fer a pris à peu près la

forme prismatique, on le refoule par bouts en le plaçant entre B et N. Le

squeezer peut être considéré, pour les avantages aussi bien que pour

les inconvénients
,
comme tenant le milieu entre le marteau et le

laminoir.

On fait usage depuis quelques années, pour le travail des grosses piè-

ces de fer, d’une machine appelée marteau pilon ou marteau à vapeur.

Cette machine se compose d’une enclume sur laquelle vient battre une

masse de fonte du poids de 3000 à 5000 kilogrammes, armée, comme
l’enclume, d’une panne de fer aciéreux

;
cette masse peut se mouvoir

entre deux coulisses verticales portées par un bâti de fonte
;

elle est

attachée à la tige d’un piston qui se meut dans un corps de pompe où

l’on fait arriver à volonté de la vapeur à haute pression. L’entrée et la

sortie de la vapeur sont réglées par un tiroir que l’on peut disposer de

manière à donner au marteau une course déterminée à l’avance : cette
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condition est très importante dans la pratique, car elle permet de donner

aux pièces un calibre exact en arrêtant le marteau à une distance de

l’enclume précisément égale à l’épaisseur que doit avoir la pièce forgée.

EABRICAÏÏOM DE I,A TOLE.

Le fer réduit en feuilles porte le nom de tôle.

Les tôles fines ont une épaisseur égale à 0m,0015 ou encore plus fai-

ble : l’épaisseur des tôles moyennes varie entre 0 ni
, 001 5 et 0m ,006; on

comprend sous le nom de tôles fortes celles dont l’épaisseur dépasse cette

dernière limite.

Le fer qu’on emploie pour la fabrication de la tôle doit toujours être

de très bonne qualité. On fait des tôles fortes et moyennes avec du fer

puddlé, mais on se sert de fer affiné au charbon de bois pour fabriquer

les tôles fines.

Toutes les tôles anciennes étaient obtenues au moyen du marteau;

cette méthode, aujourd’hui très peu employée, donne des produits de

bonne qualité, mais d’une épaisseur généralement peu uniforme.

On a remplacé dans la plupart des usines faction du marteau par

Celle du laminoir. On coupe des barres de fer plat en morceaux, appelés

bidons
,
d’une longueur égale à la largeur que doit avoir la feuille de

tôle. Les bidons sont portés au rouge blanc dans un four à réchauffer;

on les passe alors dans un premier équipage de cylindres, de manière que

leur longueur soit parallèle à l’axe des cylindres; chaque fois que le

bidon passe entre les cylindres on les rapproche au moyen de vis de

pression. La feuille de tôle est reportée au four à réchauffer; on la fait

ensuite passer entre les cylindres finisseurs, dont la surface est dressée

et polie avec soin. La tôle est soumise à un recuit afin qu’elle reprenne

toute sa malléabilité que l’action du laminoir tend à diminuer
;
le recuit

est indispensable pour les tôles fines. Les feuilles de tôle sont coupées à la

grandeur convenable au moyen de cisailles; lorsqu’elles doivent être

converties en fer-blanc, on superpose un grand nombre de feuilles qu’on

chauffe au rouge brun dans un four et que l’on comprime ensuite à la

presse hydraulique. Cette opération a pour but de rendre les feuilles

exactemen t pl an es

.

mëeîcamom du fie us fer.

On emploie pour fabriquer le fil de fer les meilleures qualités de fer'

fort. On distingue, parmi les fers forts, les fers durs et les fers mous; les

premiers donnent de meilleurs fils que les seconds, qui sont sujets à se

crevasser par l’action de la filière. Le fil de fer de très bonne qualité est

fabriqué avec du fer affiné au charbon de bois. Les fils préparés avec le
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fer puddlé ont beaucoup de dureté; on les emploie pour confectionner

les pointes de Paris.

Le fer qui doit être transformé en fils est d’abord réduit par le lami-

noir en barres rondes de 0 n, ,003 à 0 m ,009 de diamètre et de 30 à 50 mè-

tres de longueur. On enroule sur une bobine une de ces barres qu’on a

recuites avec soin de manière à leur donner toute la ductilité possible
;
on

effile une des extrémités de la barre et on l’engage dans le premier trou

de la filière . La filière est une plaque d’acier très dur, percée d’une

série de trous légèrement coniques, dont les diamètres vont en décrois-

sant d’une manière presque insensible. Une pince est fixée à l’extrémité

d’une chaîne portée par une bobine qui se meut autour d’un axe vertical
;

elle vient saisir l’extrémité appointée de la barre qui traverse forcément

la filière et vient s’enrouler sur la bobine. Le fil est alors reporté sur la

première bobine; on engage son extrémité dans le second trou de la

filière, et ainsi de suite, jusqu’à ce qu’il soit réduit au diamètre demandé.

Il est nécessaire de recuire de temps en temps les fils, qui, sans cette pré-

caution, deviendraient cassants : le recuit s’opère en chauffant les paquets

de fils avec du poussier de charbon dans des marmites annulaires de

fonte. On doit décaper les fils après le recuit; en effet, l’oxyde dont ils

sont recouverts pourrait user la filière, ou du moins produirait des stries

longitudinales à la surface du fil. Le décapage s’opère avec de l’eau con-

tenant 1/2 ^i 0 de son volume d’acide sulfurique.

DIFFÉRENTES ESPÈCES DE FONTES.

Le fer, en se combinant dans les hauts fourneaux avec une certaine

quantité de carbone, devient fusible et prend le nom de fonte.

La fonte n’est pas formée seulement de fer et de carbone; elle contient

quelques corps étrangers, tels que le silicium, le manganèse, le phos-

phore, qui exercent souvent une grande influence sur ses propriétés.

Les fontes sont divisées en trois espèces principales, savoir : la fonte

noire
,
la fonte grise et la fonte blanche.

On peut ajouter à ces trois espèces la fonte traitée, qui est un mélange

de fonte blanche et de fonte grise.

On distingue aussi une espèce particulière de fonte qui provient du

traitement des minerais manganésifères, et que l’on nomme fonte blanche

manganésifère.

Avant d’indiquer les propriétés de ces différentes fontes, nous ferons

connaître les résultats de quelques analyses de fontes :
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FONTES GRISES
1

FONTE GRISE

obtenues DU BERRY

PAU Mi CHARDON DE ROIS.
obtenue

par un mélange

DE COKE

CHAMPAGNE. NIVERNAIS. ET DE CHARBON.

Carbone 2,100 2,254 2,319

Silicium 1,000 1,030 1,920

Phosphore 0,869 1,043 0,188

Manganèse trace trace trace

Fer 95,971 95,073 95,573

100,000 100,000 100,000

Fontes grises au coke.

PAYS DE GALLES.
FRANCHE-

COMTÉ. CREUZOT.

Carbone . 2,450 2,550 1 ,666 2,800 2,021
Silicium 1,020 1 ,200 3,000 1,160 3,490
Phosphore 0,780 0,440 0,492 0,351 0,604
Manganèse trace Irace trace trace trace

Fer 95,150 95,810 94,842 95,689 93,885

100,000 100,000 100,000 100,000 100,000

Fontes au charbon de bois, par M. fterthier.

Fer et manganèse. Carbone. Silicium.

Belabre. . . . 96,77 2,95 0,28

Autrey. . . . . . 96,20 3,50 0,30

Bèze . . 96,88 3,05 0,07

Saint-Dizier . 96,00 3,60 0,40

Suède . . . . . . 95,30 A,20 0,50

Trédion . . . . . 95,90 3,60 0,50

Lohe 96,05 3,50 0,45

Fontes blanches obtenues par le charbon de bois

.

Carbone 2,324 2,636 2,690 2,441

Silicium 0,840 0,260 0,230 0,230

Phosphore .... 0,703 0,280 0,162 0,185

Manganèse .... trace 2,137 2,590 2,490

Fer 96,133 94,687 94,328 94,654

100,000 100,000 100,000 100,000
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Certaines variétés de fontes contiennent plus de carbone que celles qui

se trouvent inscrites dans les tableaux précédents; la proportion du car-

bone peut quelquefois s’élever dans les fontes jusqu’à U et 5 pour 100.

Cette composition s’approche de celle d’un carbure à proportions défi-

nies représenté par la formule Fe4C.

EONTiE NOIRE.

La fonte noire peut prendre l’empreinte du marteau, toutefois elle se

casse facilement
;
sa texture présente de gros grains au milieu desquels

on aperçoit très distinctement des paillettes de graphite : la présence de

ce corps donne à la fonte noire sa couleur caractéristique. La fonte a donc

la propriété de dissoudre du charbon sous l’influence de la chaleur, et

de le laisser déposer sous la forme de graphite quand elle se refroidit

lentement.

Lorsqu’on traite la fonte noire par les acides, elle dégage de l’hydro-

gène, qui est toujours accompagné d’un carbure d’hydrogène fétide, et

laisse un résidu de graphite.

La fonte noire est plus fusible que les autres fontes
;
elle se produit

dans les hauts fourneaux lorsqu’on a employé un excès de charbon par

rapport au minerai
;
elle est très recherchée pour les moulages en seconde

fusion.

EÔNTE GRISE.

La fonte grise provient en général de minerais de bonne qualité, lors**

que le haut fourneau fonctionne régulièrement et à une température très

élevée
;
elle est d’un gris foncé, et quelquefois d’un gris clair. Sa cassure

est grenue
;
elle est toujours poreuse; elle ne prend jamais un beau poli.

Sa densité varie entre 6,79 et 7,05. Elle se laisse limer, couper au ciseau,

et forer facilement. Traitée par les acides, elle laisse un résidu de graphite,

qui est moins considérable que pour la fonte noire. La fonte grise contient

toujours une quantité notable de silicium.

Cette fonte exposée à l’air s’oxyde avec plus de rapidité que la fonte

blanche, parce qu’elle est plus poreuse que cette dernière.

Lorsqu’après avoir fondu la fonte grise, on la refroidit subitement en

la coulant dans l’eau froide, on lui fait éprouver une sorte de trempe, et

on la transforme en fonte blanche. Cette modification se produit toujours

partiellement lorsqu’une fonte grise est refroidie trop brusquement; la

fonte devient alors beaucoup plus dure et plus cassante : on peut du reste

l’adoucir en la faisant fondre de nouveau et refroidir lentement. Toutes

les fontes blanches ne s’adoucissent pas par le recuit
;
celles qui con-

tiennent du manganèse restent toujours blanches.

Dans la fonte blanche obtenue par la trempe d’une fonte grise, le

charbon se trouve probablement en combinaison avec le fer, et non plus
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à l’état de graphite
;
car lorsqu’on dissout cette fonte dans un acide, elle

ne laisse plus de résidu noir, et la plus grande partie du carbone qu’elle

contient se dégage à l’état de carbure d’hydrogène.

La fonte noire et la fonte grise coulées dans des manchons de fer épais

éprouvent une sorte de liquation
;
les parties qui touchent aux parois

du moule, qui se sont refroidies en premier lieu, et qui sont probable-

ment moins fusibles, ne contiennent environ que 1 ou 1,5 pour 100 de

charbon
;
elles sont très dures et possèdent la plupart des propriétés de

l’acier, tandis que les parties centrales sont riches en carbone et beaucoup

plus fusibles. On profite souvent de cette propriété pour durcir à la sur-

face les pièces de fonte qui servent à la confection des laminoirs.

Le phosphore contenu dans les fontes grises diminue leur ténacité,

mais augmente leur fluidité, et les rend propres au moulage des objets

d’art.

La fonte grise sert, soit pour le moulage en première fusion, soit pour

l’affmage.

FONTE H.AMCHE.

Nous avons dit que l’on peut obtenir de la fonte blanche en refroidis-

sant subitement la fonte grise
;
mais les fontes blanches ordinaires se

produisent dans les hauts fourneaux
,

soit en traitant des minerais

manganésifères, soit en employant un excès de minerai par rapport au

charbon.

La fonte blanche possède un éclat métallique
;
elle est quelquefois

d’un blanc d’argent; lorsqu’elle est manganésifère, elle cristallise souvent

en pyramides quadrangulaires volumineuses. Sa densité varie entre

IM et 7,8/i.

La fonte blanche est très dure
;
elle ne peut être entamée par la lime

et casse sous le marteau sans en recevoir l’empreinte. Elle résiste à l’écra-

sement mieux que la fonte grise. Elle est plus fusible que la fonte grise,

mais elle reste toujours à l’état de fusion pâteuse, tandis que la fonte

grise acquiert une grande fluidité. La fonte blanche fond entre 1050 et

1100°, tandis que la fonte grise n’entre en fusion que vers 1200°.

Le carbone paraît s’y trouver dans un autre état que dans la fonte

grise; en effet, lorsqu’on traite la fonte blanche par un acide, on n’obtient

pas de résidu de graphite.

Les fontes blanches sont d’autant plus dures qu’elles contiennent plus

de charbon (M. Karsten). On les emploie quelquefois pour le moulage,

mais elles sont presque toujours affinées. Les fontes manganésifères ser-

vent en général à la fabrication des aciers de forge ou des fers aciéreux.

Vxil.
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FABRICATION- I>ES OBJETS MOULÉS EN FONTE,

La fonte des hauts fourneaux est employée immédiatement pour le

moulage de certains objets, tels que tuyaux, plaques de cheminée, grilles,

colonnes de fonte, etc. La fonte liquide, au sortir du creuset, se rend par

des rigoles dans une série de moules de sable creusés dans le sol de

l’usine et les remplit successivement. Pour les pièces de petites dimen-

sions, telles que les marmites, les ouvriers viennent prendre de la fonte

au trou de coulée dans de grandes poches de tôle revêtues d’argile, qui

sont portées par deux hommes
;
la fonte est versée ensuite dans les

moules. L’opération est continue et ne se fait pas à des intervalles réglés

comme la coulée des gueuses.

Les objets fabriqués de cette manière sont dits moulés en première fu-

sion. Les fontes employées pour ce genre de moulage sont des fontes

grises à grains fins, ne contenant pas de paillettes de graphite
;
on n’em-

ploie jamais les fontes blanches pour le moulage, parce qu’elles sont trop

cassantes et que d’ailleurs elles ne deviennent pas assez fluides pour

prendre exactement la forme des moules.

Lorsque les objets moulés doivent être très homogèneset très résistants,

on a recours au moulage en seconde fusion. Il en est de même lorsqu’on

doit couler de grosses pièces pour lesquelles la fonte amassée dans le

creuset d’un seul haut fourneau ne suffirait pas. Les fontes employées

pour le moulage en seconde fusion sont des fontes noires, grises ou trui-

tées, qui peuvent perdre une petite quantité de carbone sans que les

objets moulés deviennent cassants et difficiles à travailler.

La fonte est refondue dans des cubilots ou dans des fours à réverbère.

Le cubilot, souvent appelé fourneau ci la Wilkinson
,
est un fourneau à

cuve dont la hauteur varie entre 1
111

, 5 0 et h mètres (pi. XXXI, fig. 3). Il

est construit avec des briques réfractaires maintenues par des plaques

de fonte verticales qui sont réunies par une couronne AB, également de

fonte
;
la maçonnerie est isolée de l’armature extérieure par une couche

de scories bien tassées. La partie inférieure de la cuve est un plan

incliné PQ revêtu d’argile réfractaire. La combustion est activée par le

vent d’une ou de plusieurs tuyères placées dans un même plan horizontal

ou les unes au-dessus des autres.

On commence par remplir la cuve de coke
;
lorsque la masse de com-

bustible est incandescente, on charge des gueusets par la partie supé-

rieure G
;
à mesure que les charges s’affaissent, on ajoute de la fonte et

du coke alternativement. On s’attache surtout à opérer une fusion rapide,

afin que la fonte reste exposée le moins longtemps possible à l’action

oxydante du vent des tuyères
;
le déchet résultant de l’oxydation de la

fonte ne doit pas s’élever à plus de 7 pour 100. Lorsqu’on a obtenu une
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quantité suffisante de fonte en fusion, on débouche le trou de coulée C,

et l’on fait écouler le métal fondu dans les moules ou on le reçoit dans

des poches. Pour la confection des pièces de très grandes dimensions, on
fait arriver dans le même moule la fonte produite par trois ou quatre

cubilots
;
mais, dans ce cas, on préfère employer les fours à réverbère.

Les fours à réverbère permettent de fondre en une seule opération

plusieurs milliers de kilogrammes de fonte. La sole est ordinairement

concave
;
on a soin de la recouvrir d’un lit d’escarbilles de coke, qui

viennent nager à la surface du bain métallique et le préservent de l’oxy-

dation . Dans les fours bien construits, le déchet est h peu près le même
que dans les cubilots

;
on brûle 55 à 60 kilogrammes de houille pour

fondre 100 kilogrammes de fonte.

Dans la fonderie de canons de fonte de Liège, les fours à réverbère

portent deux trous de coulée placés l’un au-dessus de l’autre
;
la culasse

et le tonnerre de chaque pièce, qui doivent être aussi résistants que pos-

sible, sont coulés avec la partie supérieure du bain qui est la plus liquide

et la plus homogène
;
on achève de remplir le moule avec la partie infé-

rieure du bain métallique.

On emploie d’ordinaire, pour la fabrication des bouches à feu, des mé-

langes de fonte blanche et de fonte grise. La fonte présente une dureté

suffisante pour résister aux déformations produites par les projectiles

,

elle se prête d’ailleurs assez bien au forage
;
mais elle présente l’inconvé-

nient de s’oxyder aisément et de cristalliser sous l’influence de vibra-

tions répétées, de sorte que les canons de fonte qui ont tiré plusieurs

milliers de coups deviennent souvent très cassants et doivent être mis

hors de service.

Étamage «les pots «le fonte»

On fabrique en Angleterre un grand nombre d’ustensiles de cuisine de

fonte étamée. Les objets sont coulés en seconde fusion avec de la fonte

grise
;

ils sont remarquables par leur faible épaisseur. On les soumet à

un recuit en les chauffant dans de grands vases de fonte contenant de la

poussière de houille. Ils sont ensuite polis sur le tour, extérieurement à

la lime et intérieurement au ciseau. On les étame ensuite par le procédé

ordinaire, au moyen du sel ammoniac et de l’étain en fusion.

Poterie «le foute entaillée.

Dans plusieurs parties de l’Allemagne, et surtout en Silésie, on fabrique

des pots de fonte émaillée qui sont plus durables que les pots étamés. La

fonte est d’abord décapée avec de l’acide sulfurique étendu, puis lavée à

grande eau; on verse ensuite dans chaque pot un premier émail, délayé

avec de l’eau et formé de 1 partie d’argile très pure, d’une petite quantité

de feldspath et de U parties d’un verre préparé en fondant 5 parties de
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sable très blanc avec 8 parties de borax fondu. Pendant que la couche

d’émail est encore humide, on la saupoudre, au moyen d’un tamis, d’une

couche d’un second émail qu’on obtient en fondant 6 parties de silice,

3 de borax et 2 de soude. Les pots sont ensuite chauffés au rouge vif

dans un moufle de fonte.

La poterie émaillée de Silésie présente beaucoup de dureté
;
elle s’é -

caille difficilement par l’action de la chaleur
,
à cause des deux couches

d’émail inégalement dilatables qui la recouvrent, en sorte que la couche

extérieure peut suivre sans difficulté les mouvements de contraction et de

dilatation du métal.

En France et en Angleterre, on a essayé de fabriquer aussi des objets

de fonte émaillée.

ACIERS.

On donne le nom d’acier à un carbure de fer contenant des traces de

silicium et de phosphore
,

et dans lequel la proportion de carbone ne

dépasse jamais un centième. L’acier contient plus de charbon que le fer

du commerce et moins que la fonte.

Voici la composition des principaux aciers :

Anglais, Isère. Français, Français,

4 r
’ qualité. 4

r
* qualité. 2“ qualité.

Carbone 0,62 0,65 0,65 0,9/t

Silicium 0,03 0,00 0,0/t 0,08

Phosphore 0,03 0,08 0,07 0,11

Fer 99,32 99,27 99,2Zi 98,87

100,00 100,00 100,00 100,00

(Gay-Lussac.)

L’acier peut contenir en outre de petites quantités de manganèse,

d’aluminium, de cuivre, et quelquefois même des traces d’arsenic. Les

aciers de Siegen, durs et de bonne qualité, peuvent contenir jusqu’à

0,00à ou 0,006 de cuivre; les fontes qui fournissent ces aciers renfer-

ment une quantité de cuivre beaucoup moindre : ce métal n’est donc pas

oxydé pendant l’opération de raffinage. (M. Stengel.)

L’acier est plus dur que le fer
;

il peut prendre un beau poli
;
sa tex-

ture présente des grains très fins, égaux et serrés. 11 est sonore et rend

des sons agréables. *

L’acier que l’on porte à une température rouge et que l’on refroidit su-

bitement, éprouve le phénomène de la trempe; il devient excessivement

dur, très cassant, et peut même rayer le verre. Cette propriété de l’acier

est celle dont les arts tirent le parti le plus avantageux.

La dureté d’une trempe dépend de la température à laquelle l’acier a

été porte et de la nature du corps qu’on emploie pour le refroidir.
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Pour produire une trempe très dure, il faut porter l’acier au rouge

blanc, et le plonger dans de l’eau très froide, ou mieux dans du mer-

cure.

Les trempes douces s’obtiennent en refroidissant l’acier dans des corps

gras ou dans de la résine en fusion.

Quelquefois, dans les arts, on trempe l’acier en le chauffant à une tem-

pérature élevée, et le refroidissant subitement. Mais, le plus souvent, on

fait subir à l’acier une trempe plus forte que celle qu’il doit garder, et

on le recuit à des températures variables pour lui donner le degré de du-

reté que l’on désire. Pendant le recuit, l’acier perd d’autant plus de

dureté qu’on le chauffe à une température plus élevée.

L’ouvrier apprécie le point convenable pour le recuit en profitant de

la propriété que présente l’acier de prendre des teintes qui varient avec

la température à laquelle il est exposé.

Ces teintes sont dues à la formation d’une couche très mince d’oxyde

de fer qui produit les phénomènes des anneaux colorés. La chaleur

donne à l’acier les teintes suivantes :

A 220°, jaune clair
;

245°, jaune d’or
;

255°, brun
;

265°, pourpre :

285 à 290°, bleuâtre;

300°, indigo
;

320°, vert d’eau.

Les rasoirs, les canifs sont recuits au jaune
;
les ciseaux, les couteaux

se recuisent au brun; les ressorts de montres au bleu; les ressorts de

voitures au rouge bran, etc.

On juge encore de la température du recuit en suivant les altérations

qu’éprouve une couche de suif dont on recouvre l’acier pendant qu’on le

chauffe. Pour opérer les premiers recuits au jaune, on s’arrête au moment

où le suif répand des fumées blanches
;
on obtient le recuit au brun

,
en

chauffant jusqu’à ce que les vapeurs soient très abondantes et colorées
;

pour le recuit au bleu, on doit élever la température de l’acier jusqu’à

ce que le suif soit sur le point de s’enflammer.

L’acier éprouve par la trempe une modification comparable à celle

que subit la fonte grise. Après la trempe
,
le carbone ne s’y trouve plus

dans le même état qu’avant la trempe. En effet, l’acier non trempé,

traité par un acide
,

se dissout en laissant un résidu très sensible de

graphite
,
tandis que l’acier trempé ne laisse pas de résidu de graphite

lorsqu’on le traite par les acides
;
le carbone se dégage à l’état de carbure

d’hydrogène.

La trempe fait varier la densité de l’acier. Avant la trempe, la densité

de l’acier est 7,738, et appès, elle devient 7,704. L’acier perd sa sono-
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rite lorsqu’on le trempe, et ne rend plus que des sons ternes et voilés.

Nous dirons à quels signes on peut reconnaître le meilleur acier :

1° un acier de bonne qualité, trempé à une température peu élevée,

devient très dur; 2° sa dureté est uniforme dans toute sa masse
;
3° après

la trempe, il résiste au choc sans se rompre et ne perd sa dureté que par

un recuit très intense; h° il se soude avec facilité et sans se fendiller
;
5° il

montre dans sa cassure un grain fin et égal
;

il est très dense et peut rece-

voir un beau poli.

On divise les aciers en quatre variétés principales : Vacier naturel
,
Yacier

de cémentation
,
Yacier fondu ,

Yacier damassé.

ACIEB. MATUHEÏ*.

Cet acier porte souvent aussi le nom $acier de forge ou d 'acier de fonte.

On l’obtient en affinant incomplètement la fonte dans des creusets pro-

fonds, au contact de l’air ou sous l'influence de l’oxyde de fer qui la

décarburent en partie. La fonte contient plus de carbone que l’acier
;
on

comprend donc qu’en enlevant à la fonte une partie de son carbone,

on puisse la transformer en acier.

Les fontes manganésifères sont celles qui conviennent le mieux pour la

fabrication de l’acier de forge. En effet, les minerais qui contiennent du

manganèse donnent des laitiers très fusibles et par suite des fontes d’une

grande pureté. De plus, ces fontes contiennent du manganèse qui produit

pendant l’affinage des scories très fusibles et beaucoup moins oxydantes

que les silicates de fer
;
ces scories acquièrent une grande fluidité et s’é-

coulent facilement sous Faction du marteau
;

elles agissent assez lente-

ment. sur le carbone de la fonte, en sorte qu’on peut arrêter l’affinage au

point convenable (M. Berthier). La présence d’une petite quantité de man-

ganèse donne de la blancheur à l’acier et paraît contribuer à la conserva-

tion de ses bonnes qualités pendant le travail à chaud
;
mais le manganèse

n’augmente pas la dureté de l’acier
;
le fer doux contient souvent plus de

manganèse que l’acier, et des aciers très durs, fabriqués en Styrie avec

des minerais manganésifères, ne renfermaient pas de trace de manganèse.

(M. Karsten.)

L’affinage de la fonte pour acier se fait dans des petits foyers sembla-

bles aux feux de la méthode comtoise. Cette opération ne peut être faite

([lie par des ouvriers adroits et très exercés
;
le travail devient plus facile

quand on emploie des fontes blanches contenant peu de carbone: on fait

usage dans ce cas de creusets un peu profonds, afin que la fonte ne soit

pas trop promptement décarburée sous l’action du vent de la tuyère. Le

traitement de la fonte blanche donne moins de déchet et consomme moins

de combustible que celui de la fonte grise.

L’acier brut est réduit en barres de 0m,04 de côté, qui sont loin d’être
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homogènes et qu’on est obligé de soumettre au raffinage . On commence
par chauffer les barres d’acier au rouge et on les étire en lames minces

sous un martinet très léger
;
on trempe les lames et on les casse en les

frappant sur l’arête d’une enclume
;
on assortit les fragments les plus

durs avec les plus mous
,
de manière à en former des trousses qu’on

réchauffe et qu’on forge plusieurs fois de suite. Afin de s’opposer autant

que possible à la décarburation de l’acier pendant le raffinage, on le

recouvre d’argile en poudre, de sable, ou mieux de scories manganési-

fères préparées pour cet usage.

L’acier naturel est moins cher que les autres aciers
;

il est moins fragile

à froid, plus facile à travailler à chaud; il se soude aisément à lui-même

ou au fer
;
mais cet acier est moins homogène et moins dur que les autres

aciers, et de plus il est sujet aux gerçures et aux pailles.

Cet acier est principalement employé pour la confection des instru-

ments aratoires, des outils, des armes, etc.

Dans l’extraction du fer par la méthode catalane, on carbure souvent

assez le fer pour le transformer en acier naturel.

ACIER Ï>E CÉMENTATION.

La cémentation est une opération dans laquelle on acière le fer en

le chauffant pendant longtemps au contact du charbon en poudre.

Le fer se combine alors avec un centième environ de carbone, et se

transforme en acier.

On se sert, pour la cémentation, de creusets ou de caisses de tôle ou

de briques réfractaires, qui sont placés dans un fourneau de telle ma-
nière que la flamme les enveloppe de tous côtés. Les caisses sont rem-

plies découches alternatives d’une matière charbonneuse nommée cément,

et de barres de fer d’environ ()
ni
,01 d’épaisseur, qu’on dispose de manière

qu’elles ne se touchent pas. On place dans les caisses des tiges de fer

nommées éprouvettes
,
que l’on retire de temps en temps, et dont on se

sert pour apprécier le degré de la cémentation. La température qui con-

vient le mieux pour la cémentation du fer paraît être le point de fusion

du cuivre (800°) ;
dans tous les cas, elle ne doit pas être assez élevée pour

faire entrer l’acier en fusion; on obtiendrait alors, non pas de l’acier

fondu, mais de la fonte grise. (M. Karsten.)

La figure 5, planche XXXÏ représente un fourneau de cémentation. Le

combustible, qui est le plus souvent la houille grasse à longue flamme,

est brûlé sur une grille G de même longueur que les caisses de briques

réfractaires CC
;

la flamme entoure ces caisses de tous côtés en passant

dans une série de carneaux aaa...\ les produits delà combustion se

dégagent ensuite par l’ouverture M de la voûte surbaissée qui recouvre

les caisses et par les deux cheminées latérales HH. Un vaste cône de
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maçonnerie recouvre le fourneau et entraîne la fumée hors de l’usine.

Les barres de fer atteignent au bout d’un jour de chauffage la tempéra-

ture convenable pour la cémentation qui doit être maintenue pendant six

jours. On laisse refroidir le fourneau pendant huit jours.

Le fer qu’on emploie de préférence pour fabriquer l'acier de cémenta-

tion est le fer provenant de minerais fondus et affinés au charbon de

bois. Ce fer doit être très dense, plutôt dur que mou, aussi exempt que

possible de pailles et de cendrures, car ces défauts persistent dans l’acier,

même après des corroyages réitérés.

Les barres d’acier cémenté sont plus carburées à leur surface que dans

l’intérieur
;

leur cassure doit être lamelleuse, blanche et mate : si elle

est restée brillante dans les parties centrales, cela prouve que le fer ne

s’est pas complètement carburé
;

si la cassure présente des grains exces-

sivement fins et d’un gris noirâtre, l’aciération a été poussée plus loin et

l’acier est devenu sauvage
,
c’est-à-dire très dur et difficile à forger. L’acier

de cémentation est aussi cassant que l’acier trempé, quand on le sort des

caisses après un refroidissement de huit jours; sa surface est couverte de

bulles ou ampoules, ce qui lui a fait donner dans le commerce le

nom d 'acier poule. Cet acier est soumis au raffinage comme l’acier natu-

rel
;

il se travaille moins facilement à froid et à chaud, mais il possède

plus de dureté et convient à la confection d’un grand nombre d’instru-

ments qui doivent être très durs
,
comme les burins, les limes, les

râpes, etc.

On abeaucoup varié d'opinions sur la composition des céments qui con-

viennent le mieux pour la production de l’acier
;
on se sert ordinaire-

ment de charbon en poudre mélangé d’une petite quantité de cendres et

de sel marin.

On cémente quelquefois de petites pièces de fer par un procédé qui

porte le nom de trempe en paquets, et qui consiste à chauffer dans des

caisses de tôle, de fonte ou de terre, des objets de fer avec un cément

composé de charbon, de suie, de cendres et de sel marin.

Plusieurs corps, autres que le charbon, peuvent donner de la dureté

au fer
;

il suffit, par exemple, de frotter une lame de fer chauffée au

rouge, avec un cristal de cyanoferrure de potassium, pour lui donner à

la surface la dureté de l’acier.

On cémente aussi le fer quand on le chauffe au rouge en présence de

l’hydrogène bicarboné (gaz d’éclairage)
;
ce gaz est décomposé et le car-

bone qu’il contient se combine avec le fer.

On fait usage d’une sorte de cémentation inverse (ce qui arrive lorsqu’on

veut diminuer la dureté de la surface d’un acier, par exemple pour les

planches d’acier destinées au travail du burin)
;
on chauffe alors l’acier

pendant cinq ou six heures, à une chaleur blanche, dans de la limaille

de fer.



ACIER DAMASSE.

A€IEB. FOMBU.

Cet acier est le plus homogène et te plus estimé. On l’obtient en fondant

l’acier de cémentation. Il est très dur
;

il peut prendre un beau poli, et

présente souvent la propriété précieuse de se tremper par la seule action

de l’air.

L’acier fondu est employé pour la bijouterie d’acier; les burins, les

limes fines, les rasoirs, les instruments de chirurgie, et en général tous

les objets qui doivent présenter un tranchant très fin ou une grande

dureté, sont fabriqués avec de l’acier fondu.

Cet acier est plus fragile et plus difficile à travailler que les autres

aciers
;
lorsqu’on le forge à une température trop élevée il s’égrène sous

le marteau. On le prépare en fondant l’acier de cémentation à une tem-

pérature de 1300 à làOQ 0 centigrades, dans des creusets de terre réfrac-

taire qu’on chauffe dans un fourneau à vent tel que celui qui est représenté

planche XXXI, fig. 6. L’ouverture supérieure du fourneau, par laquelle

on charge le coke, est ordinairement de niveau avec le sol de l’atelier, afin

qu’on puisse retirer plus facilement le creuset; le cendrier s’ouvre alors

dans une galerie souterraine. L’acier fondu est coulé dans des lingotières

de fonte
;
les barres ainsi obtenues sont raffinées ,

c’est-à-dire soumises à

une série de martelages et d’étirages à chaud qui doivent être opérés

avec de grandes précautions, et qui ont pour effet de donner à l’acier

fondu une certaine malléabilité.

ACIER, RAMASSÉ.

On donne ce nom à une variété d’acier qui se recouvre d’une espèce de

moiré lorsqu’on le traite par des acides étendus
;
on le nomme souvent

acier Wootz ou acier indien.

On obtient un acier propre au damassage en laissant refroidir lente-

ment de l’acier riche en carbone
;

il se forme alors dans la masse des

carbures de fer à proportions définies qui peuvent cristalliser et appa-

raître ensuite par l’action des acides.

On a préparé également un acier damassé comparable à l’acier Wootz,

en fondant du fer de bonne qualité avec 2 centièmes de noir de fumée

ou de coke. Lorsqu’on se sert de ce dernier charbon, l’acier contient en

général quelques millièmes d’aluminium
;
on a du reste signalé la pré-

sence de ce métal dans plusieurs aciers damassés venant de l’Inde.

(
M. Bréant.

)

O 11 forme aussi des aciers damassés en alliant à l’acier ordinaire du

chrome, de l’argent, du rhodium, du platine, de l’aluminium (MM. Fara-

day, Bréant, Berthier, Fischer, Stodart, etc). M. le duc de Luynes a

produit de très belles lames damassées en alliant à l’acier de petites quan-

tités de tungstène ou de molybdène.
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La méthode la plus sûre pour obtenir un acier propre au damassage
consiste à fondre dans un creuset réfractaire 5 kilogrammes de fer très

pur avec 1/12 de graphite, 1/32 de battitures de fer et 1/25 de dolomie

servant de flux. Pour faire apparaître le damassé, on décape l’acier avec

du sulfate de fer contenant une certaine quantité de sulfate d’alumine.

L’acier damassé ainsi préparé paraît être beaucoup plus dur que le

meilleur acier fondu. (M. Anocoff.)

ANAETSE BES FONTES ET SES ACIERS.

Les fontes et les aciers peuvent contenir, outre le fer et le carbone,

des quantités variables de silicium, d’aluminium, de manganèse, de

phosphore et de soufre.

Nous dirons d’abord comment on reconnaît que ces corps ne se trou-

vent pas dans les fontes à l’état de combinaisons oxygénées, en prenant

pour exemple le silicium
;
ce que nous dirons pour ce corps sera appli-

cable aux autres.

Si l’on admettait qu’une fonte fût formée de fer et de silice, il est évi-

dent qu’en la traitant par un acide elle donnerait une quantité d’hy-

drogène moins forte qu’un même poids de fer pur. Mais l’expérience

démontre, au contraire, que les fontes silicifères produisent, en se dis-

solvant dans les acides faibles, plus d’hydrogène qu’un poids égal de fer

pur. La présence de cet excès d’hydrogène s’explique facilement en

admettant que les fontes contiennent du silicium et non de la silice : en

effet, 1 équivalent de silicium, 266,75, décompose, sous l’influence de

l’acide sulfurique faible, 3 équivalents d’eau, et en élimine 3 équivalents

d’hydrogène : Si -J- 3H0 == SiO 3 -j- 3H, tandis que 1 équivalent de fer,

qui pèse 350, ne peut mettre en liberté qu’un seul équivalent d’hydro-

gène. Il n’est donc pas étonnant qu’une fonte contenant du silicium

dégage plus d’hydrogène lorsqu’on la traite parles acides, que le même
poids de fer pur. Et de plus, quand on analyse une fonte riche en sili-

cium, et qu’on dose ce métalloïde à l’état de silice, le poids de la silice

ajouté à celui du fer qui a été trouvé par l’analyse excède toujours le

poids même de la fonte.

Il est donc parfaitement constaté que les fontes ne renferment pas

d’oxygène. Nous dirons maintenant comment on détermine la proportion

de chacun des corps simples qui se trouvent unis au fer dans la fonte.

Dosage du silicium.

On dissout la fonte ou l’acier dans l’eau régale, on évapore la liqueur

à sec
;
le résidu est mêlé avec trois ou quatre fois son poids de carbonate

de soude, on le chauffe au rouge dans un creuset de platine; on le redis-

sout dans l’acide chlorhydrique, et l’on évapore de nouveau à sec : la
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silice devient insoluble. On la lave avec de l’eau acidulée par l’acide

chlorhydrique et on la pèse; le poids du silicium est déduit de la quan-

tité de silice ainsi déterminée.

Dosage «8m carbone»

On ne peut déterminer la proportion du carbone d’une fonte en la

traitant par un acide et pesant le résidu
;
en effet, on sait qu’une grande

partie du carbone, et souvent même la totalité se dégage dans ce cas à

l’état de combinaison avec l’hydrogène.

On peut employer pour l’analyse des fontes un appareil dans lequel la

fonte pulvérisée et mélangée à du bi-oxyde de mercure est soumise à l’ac-

tion d’un courant d’oxygène
;

le fer passe à Tétât de sesqui-oxyde, et

le carbone forme de l’acide carbonique qui vient se rendre avec l’excès

d’oxygène dans un tube gradué; on détermine aisément la proportion de

chacun de ces gaz en absorbant l’acide carbonique par la potasse. Le

mélange de fonte et de bi-oxyde de mercure est placé dans une nacelle

de platine et introduit dans un tube de porcelaine que Ton chauffe au

rouge. (Gay-Lussac.)

On a proposé, pour évaluer la proportion de carbone contenue dans

une fonte, de traiter par du bichlorure de cuivre la fonte pulvérisée
;
on

obtient ainsi du protochlorure de cuivre, du cuivre métallique, du chlo-

rure de fer et du carbone. On décante la liqueur et l’on reprend le résidu

par une nouvelle quantité de bichlorure de cuivre mêlée d’un peu d’acide

chlorhydrique
;

le cuivre se dissout, mais le carbone reste à l’état inso-

luble et l’on peut en déterminer la quantité. (Berzelius.)

On analyse aussi la fonte en la brûlant avec de l’oxyde de cuivre ou

mieux avec un mélange de chlorate de potasse et de chromate de plomb

dans un appareil à analyse organique
;
on introduit à Textrémité du tube

à combustion du chlorate de potasse qui, en dégageant de l’oxygène,

complète la combustion de la fonte et chasse l’acide carbonique qui reste

dans le tube : la fonte est transformée en oxyde de fer et en acide car-

bonique. Cet acide est retenu par un appareil de Liebig qui contient de

la potasse; on peut donc déterminer son poids et par conséquent celui

du carbone. Le soufre, s’il en existe dans la fonte, reste à l’état de sul-

fate de plomb dans le tube à combustion; on le dose dans une autre

expérience. (M. Régnault.)

Dosage du phosphore.

Pour déterminer la proportion de phosphore que contient une fonte,

on la dissout dans l’eau régale
;
on sépare la silice par une évaporation à

sec et par des lavages à Peau acidulée
;
on verse dans la liqueur un car-

bonate alcalin : l’acide phosphorique se précipite alors à l’état de phos-

phate de fer basique, mélangé d’oxyde de fer. Le précipité est calciné avec

un excès de potasse dans un creuset d’argent, et transformé ainsi en
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phosphate de potasse qu’on sépare de l’oxyde de fer au moyen de l’eau;

la liqueur sursaturée par un acide est mêlée avec un excès de chlorure de

calcium et précipitée par l’ammoniaque : il se forme ainsi du phosphate

de chaux dont la composition est connue.

On peut aussi ajouter à la dissolution de phosphate de potasse une

quantité de sel de fer au maximum, contenant une proportion connue

d’oxyde de fer, et verser ensuite de l’ammoniaque. On obtient ainsi un

mélange de phosphate de fer et de peroxyde de fer dont on détermine le

poids; si l’on retranche de ce poids la quantité connue de peroxyde de

fer provenant du sel de fer ajouté, la différence donne l’acide phosphori-

que, et par conséquent la quantité de phosphore contenue dans la fonte.

Enfin le phosphate de potasse, neutralisé par un acide, pourrait être

précipité par un sel de plomb; le phosphore serait alors dosé à l’état de

phosphate de plomb.

Dosage du soufre.

On dose le soufre d’une fonte en dissolvant la fonte dans l’eau régale,

évaporant la liqueur à sec, reprenant le résidu par l’eau acidulée, et pré-

cipitant le fer par la potasse. La liqueur est ensuite rendue acide par un

excès d’acide azotique, et précipitée par l’azotate de baryte
;

il se forme

du sulfate de baryte, dont le poids fait connaître la quantité de soufre que

contenait la fonte.

ESSAI DES MINERAIS DE FER.

L'essai d’un minerai de fer a pour but de déterminer la richesse du

minerai
,

la qualité de la fonte qu’il peut donner, et de plus la nature

de sa gangue afin de fixer la quantité de castine ou à'erbue qu’il faut

ajouter pour faire entrer le minerai en fusion. Cette analyse se fait ordi-

nairement par la voie sèche : ce mode d’essai présente l’avantage de réali-

ser, en petit, l’opération qui s’effectue en grand dans le haut fourneau
;

il donne les mêmes produits que cette opération, c’est-à-dire de la fonte

et du laitier.

On introduit dans un creuset brasqué 10 à 20 grammes de minerai

réduit en poudre et mélangé avec un fondant d’une composition conve-

nable : le mélange se fait dans un mortier d’agate
;

il est introduit et

tassé dans la cavité du creuset brasqué
;
on achève de remplir le creuset

avec de la brasqué
,
et on lute le couvercle du creuset avec de l’argile.

On le soumet pendant une heure et demie à la température d’un feu de

forge. Quand le creuset est refroidi, on en retire le culot, qui se compose

de laitier et de fonte; on en détermine le poids
;
on sépare ensuite facile-

ment la fonte que l’on pèse
;
le poids du laitier s’obtient par différence.

On observe si le laitier est compacte ou bulleux
;
vitreux, émaillé ou
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pierreux; transparent, translucide ou opaque; s’il présente des chan-

gements de couleur qui indiquent qu’il n’est pas homogène.

Le laitier doit toujours être broyé pour rechercher s’il ne contient pas

quelques globules de fonte.

Quant à la fonte, on la casse pour apprécier sa ténacité et examiner

son grain.

Les fontes de bonne qualité s’aplatissent toujours un peu sous le

marteau avant de se rompre; elles sont grises et à grains fins ou

moyens.

Les mauvaises fontes se cassent facilement sans changer de forme; elles

sont blanches, brillantes, lamelleuses, remplies de cavités tapissées de

cristaux.

Dans un essai de minerai de fer le métal est toujours pesé à l’état de

fonte
,
c’est-à-dire de carbure de fer contenant 2 à 3 centièmes de car-

bone ou d’autres corps étrangers
;
cet excès de poids compense la perte

qui résulte de la présence de l’oxyde de fer dans le laitier.

Pour déterminer la nature et la proportion du fondant qu’on doit

ajouter au minerai, soit pour le fondre dans la forge d’essai
,

soit pour

en extraire la fonte en grand, on emploie les méthodes suivantes :

Les minerais que l’on exploite en France sont en général formés par

du sesqui-oxyde de fer hydraté mélangé à de la chaux et de la magnésie

carbonatées
,
du quartz et de l’argile.

On pèse 10 grammes de minerai que l’on calcine au rouge dans un

creuset de platine; la perte de poids donne l’eau et l’acide carbonique.

On traite 10 autres grammes de minerai réduit en poudre fine par de

l’acide azotique très étendu qui ne dissout que les carbonates de chaux

et de magnésie
;
on filtre

;
on pèse le résidu formé d’oxyde de fer, d’ar-

gile et de quartz
,

et l’on connaît ainsi les quantités de carbonates de

chaux et de magnésie contenues dans le minerai
;
la chaux et la magnésie

pourraient être dosées exactement dans l’eau de lavage par les méthodes

ordinaires que nous avons exposées précédemment.

Enfin 10 autres grammes de minerai sont attaqués par l’acide chlor-

hydrique concentré qui dissout les carbonates de chaux
,
de magnésie

et l’oxyde de fer, et laisse le quartz et l’argile dont on détermine le poids
;

l’oxyde de fer se dose alors par différence.

On a donc déterminé ainsi les éléments importants dans un minerai

de fer, c’est-à-dire l’oxyde de fer, les carbonates de chaux et de magné-

sie
,
le quartz et l’argile. On peut alors déterminer la quantité de car-

bonate de chaux à employer pour obtenir une fusion facile de la scorie.

L’expérience a appris qu’il faut ajouter aux minerais argileux, pour les

fondre, une proportion de carbonate de chaux (castine) égale à la moitié

au moins ou aux deux tiers au plus du poids de l’argile qu’ils contiennent.

On peut employer comme flux propres à fondre tous les minerais de
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fer, dans les forges d'essais, l’acide borique et le borax. Le verre blanc

ordinaire, le verre terreux (silicate de chaux et d’alumine) sont aussi de

bons fondants.

Pour les minerais très siliceux, on a recommandé l’emploi d’un verre

basique ayant la composition suivante (Ca0,Al2Q 3,3Si0 3

) ;
pour les mine-

rais terreux et non calcaires, on peut employer le même verre contenant

un excès de chaux
;
et enfin pour les minerais calcaires peu siliceux, on

doit faire usage d’un verre saturé de silice et contenant le moins possible

de chaux, qu’on peut représenter par la formule : (Ca0,Al20 3,6Si0 3
).

(M. Berthier.)

Lorsqu’après avoir traité un minerai de fer par l’acide chlorhydrique,

on remarque dans le résidu insoluble des grains siliceux, il faut rempla-

cer la castine par la dolomie (carbonate de chaux et de magnésie) ou par

le kaolin.

Les minerais de fer, et en général les matières ferrugineuses, peuvent

être réparties en 5 classes, d’après la nature et la proportion des fondants

qu’on doit préférer pour les essayer par la voie sèche :

1° Matières ferrugineuses presque pures.— L’oxyde de fer magnétique,

certaines hématites, etc., rentrent souvent dans cette catégorie. On peut

fondre ces matières sans aucun fondant; mais il est mieux d’ajouter une

petite quantité de borax ou plutôt du verre basique dont nous avons

donné plus haut la composition
;

il se forme ainsi un laitier qui facilite

la réunion des grenailles métalliques et les empêche de rester dissémi-

nées dans la brasque.

2° Matières ferrugineuses mêlées de quartz et ne contenantpoint ou presque

point d
3

outres corps étrangers. — Les fondants qui conviennent le mieux

aux minerais de cette espèce sont le carbonate de soude, un mélange de

carbonate de chaux et d’argile ou de dolomie.

3° Matières ferrugineuses contenant de la silice et diverses hases
,
mais

ne renfermant point ou presque point de chaux. — Tels sont les minerais

argileux (
oxydés hydratés

,
ou carbonatés

) ;
les minerais qui ont pour

gangues des roches primitives
,
etc. On les essaie en les mélangeant avec

une quantité de carbonate de chaux qui varie entre la moitié et les trois

quarts du poids des matières étrangères mêlées à l’oxyde de fer.

4° Matières ferrugineuses qui contiennent un ou plusieurs oxydes étrangers
,

mais ne renferment pas ou presque pas de silice. — Certaines variétés de

peroxyde de fer hydraté mêlées d’une grande quantité de carbonate de

chaux
,

le fer chromé
,
le fer titané

,
etc., appartiennent à cette classe.

Les fondants qu’on doit préférer pour essayer de semblables minerais

sont un mélange de carbonate de chaux et de quartz pulvérisé, ou mieux

d’argile blanche. Le poids du carbonate de chaux doit être à peu près

égal au poids de la gangue du minerai et de la silice ajoutée.

5° Matières ferrugineuses qui contiennent de la silice , de la chaux et une
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autre base , et qui sont fusibles par elles-mêmes. — Tels sont quelques

variétés de peroxyde de fer hydraté, les laitiers de hauts fourneaux,

les scories de forges
,

etc. (M. Berthier.)

Analyse d’un minerai de fer par ïe permanganate de potasse.

Ce mode d’analyse est dû à M. Margueritte.

Il s’applique à l’essai des minerais et des alliages de fer
;

il est d’une

exécution facile et comporte plus d’exactitude que l’essai au creuset bras-

qué; on peut aussi l’employer pour l’analyse des mélanges ou des com-

binaisons de protoxyde et de sesqui-oxyde de fer, tels que les battitures,

les laitiers, etc. Il est fondé sur l’action des sels de protoxyde de fer sur

le permanganate de potasse.

Lorsqu’on verse, dans une dissolution acide et très étendue d’un sel

de fer au minimum, une dissolution de permanganate de potasse, le fer

se peroxyde immédiatement, en empruntant de l’oxygène au permanga-

nate qu’il décolore. Tant qu’il reste du fer au minimum, le permanganate

se décompose à mesure qu’on l’ajoute, et la liqueur prend une teinte

jaune pâle très faible, due au sel de sesqui-oxyde de fer qui s’est formé
;

mais quand tout le fer s’est peroxydé, une seule goutte de permanganate

suffit pour communiquer à la liqueur une couleur rose très franche et

facile à reconnaître. Ce changement de teinte indique que l’opération est

terminée.

L’équation suivante rend compte de Faction du permanganate de po-

tasse sur un sel de protoxyde de fer dont l’acide est représenté par A :

K0,Mn207
-f lO(FeO,A) + A8 = (MnO,A) 2

-f- (Fe203,A3
)
5 + (KO, A).

Un essai par le permanganate de potasse se compose des opérations

suivantes :

1° On titre la liqueur normale de permanganate de potasse.

2° On dissout le minerai dans un acide, et l’on ramène au minimum
tout le fer que contient la dissolution.

3° On détermine le volume de liqueur normale nécessaire pour faire

passer le fer au maximum.
Pour préparer la liqueur normale de permanganate de potasse, on

introduit dans un creuset de terre, et l’on maintient pendant une ou

deux heures au rouge sombre, un mélange de 2 parties de bi-oxyde de

manganèse, 1 partie de chlorate de potasse, et 3 parties de potasse à la

chaux. La masse refroidie est grossièrement pulvérisée et agitée avec

deux ou trois fois son poids d'eau
;
on y ajoute de l’acide azotique étendu

de la moitié de son volume d’eau, jusqu’à ce que la liqueur soit d’un

violet pur, et on la filtre ensuite sur du verre pilé ou sur de l’amiante,

afin d’en séparer le bi-oxyde de manganèse quelle tient en suspension.

Pour déterminer le titre de cette liqueur, on pèse 1 gramme de fil de
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clavecin qu’on dissout dans 20 à 25 centimètres cubes d’acide chlorhy-

drique fumant, et l’on étend la dissolution d’un litre d’eau environ. On
introduit une partie de cette liqueur dans une burette graduée, dont

chaque centimètre cube est divisé en dixièmes, et on la verse goutte à

goutte dans la dissolution ferrugineuse à laquelle on imprime un mouve-

ment gyratoire. Le permanganate est décomposé, et l’on s’arrête lorsque

la coloration rose caractéristique se manifeste. On note alors avec soin

le nombre de divisions employées pour effectuer la suroxydation d’un

gramme de fer. S’il a fallu 30 centimètres cubes de la liqueur pour faire

passer au maximum 1 gramme de fer, il est évident qu’un poids égal de

minerai de fer, dont le métal ramené au minimum après sa dissolution

dans l’acide chlorhydrique aurait exigé pour se peroxyder 15 centimètres

cubes de liqueur normale, contiendrait 50 pour 100 de fer métallique.

Voici comment s’exécute une analyse de ce genre :

On prend 1 gramme de minerai de fer réduit en poudre très fine, on le

dissout dans 20 à 30 centimètres cubes d’acide chlorhydrique pur et fu-

mant, dans un ballon d’un litre environ. On soumet le mélange à une

ébullition modérée jusqu’à ce que le minerai soit entièrement attaqué.

On ajoute de l’eau jusqu’au tiers de la capacité du matras, et l’on ra-

mène au minimum le sel de fer, en ajoutant à la liqueur 6 grammes de

&inc exempt de fer, ou k grammes d’une dissolution concentrée de sulfite

de soude. Après une ébullition de quelques minutes, dès que la liqueur

a cessé de répandre l’odeur d’acide sulfureux, et qu’elle est devenue ver-

dâtre ou presque incolore, tout le fer est passé à l’état de sel au minimum.

Après avoir étendu la dissolution d’une nouvelle quantité d’eau, de

manière que son volume occupe à peu près un litre, on y verse goutte à

goutte la liqueur normale de permanganate de potasse jusqu’à ce que la

coloration rose se manifeste. L’expérience est alors terminée. 11 ne reste

plus qu’à lire sur la burette le nombre des divisions employées, et à le

comparer au nombre même de divisions qui a suffi pour suroxyder

1 gramme de fer pur.

Supposons que, la liqueur normale étant au titre de 30 centimètres

cubes pour 1 gramme de fer pur, il ait fallu 17 divisions de permanganate

de potasse pour faire passer au maximum le fer provenant de 1 gramme
de minerai

;
nous établirons la proportion suivante :

30 : 1,000 :: 17 : x;

x = 0
,
5606 .

Le minerai analysé contiendrait donc, sur 100 parties, 56,66 de fer.

Le zinc, le manganèse, l’acide phosphorique, la chaux, l’alumine, la

magnésie, la silice, ne s’opposent pas à l’exécution de cette méthode d’a-

nalyse. Si les minerais de fer contiennent de l’arsenic ou du cuivre, on

les précipite de la dissolution acide au moyen du zinc, et comme ils agi-
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raient sur le permanganate en s’oxydant, on les sépare par la filtration et

on les recueille sur un petit filtre qu’on lave avec soin
;
ces liqueurs

réunies aux eaux de lavage sont traitées par la méthode qui vient d’être

décrite.

Analyse d’un mélange ou d’une combinaison de proîoxyde et de peroxyde
de fer.

Pour déterminer les quantités de protoxyde et de peroxyde de fer qui

se trouvent réunies à l’état de combinaison ou de mélange, on peut em-

ployer les méthodes suivantes :

1° On dissout les deux oxydes dans l’acide chlorhydrique; on intro-

duit la dissolution dans un flacon rempli d’acide carbonique, et l’on y
fait passer un courant d’hydrogène sulfuré, qui agit seulement sur le sel

de fer au maximum, le réduit, et laisse déposer une quantité de soufre

proportionnelle à la quantité de peroxyde de fer que contenait la disso-

lution :

Fe203,3S03 + IIS = S03,II0 + 2(Fe0,S03
) -f S.

Î1 suffit donc de recueillir, de laver et de peser le dépôt de soufre

pour connaître la proportion de peroxyde de fer contenue dans le mé-
lange.

2° Un autre mode d’analyse consiste à faire dissoudre les deux oxydes

dans l’acide chlorhydrique
,
à introduire la dissolution dans un flacon

plein d’acide carbonique
,
et à la laisser pendant vingt-quatre heures en

contact avec de l’argent en poudre qui réduit le sel de fer au maximum,
et produit du chlorure d’argent insoluble. On pèse alors le mélange

d’argent et de chlorure d’argent; la différence entre le poids de ce

mélange et celui de l’argent employé permet de calculer la quantité de

peroxyde de fer que contenait la matière essayée :

Fe203 + 3HCl = 3110 + Fe2Cl3
;
Fe2Gl3 -f Ag = AgCl + (FeCÎ) 2

.

On voit que chaque équivalent de chlorure d’argent formé correspond à

1 équivalent de peroxyde de fer. (Berzeliüs.)

3° On peut employer une dissolution titrée de permanganate de

potasse qui oxyde le sel de protoxyde de fer et n’altère pas le sel de

peroxyde. (M. Margueritte.)

Pour exécuter une analyse de ce genre
,
on prend 1 gramme du com-

posé contenant les deux oxydes
,
on le dissout dans 30 centimètres cubes

d’acide chlorhydrique fumant; on étend la dissolution de 1 litre environ,

et l’on y verse du permanganate de potasse jusqu’à ce que la liqueur

prenne une teinte rose. Supposons que la dissolution de permanganate

soit titrée à 30 centimètres cubes pour 1 gramme de fer pur, et qu’il

faille en employer 10 centimètres cubes; il est évident qu’on aura la
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quantité de fer qui se trouve à l’état de protoxyde en établissant la

proportion suivante :

30 : 100 :: 10 : x;

x = 33,33.

Le mélange analysé contenait donc 33,33 pour 100 de fer à l’état do

protoxyde. On calcule ensuite la quantité de protoxyde de fer que peut

produire cette quantité de métal :

350 : 450 :: 33,33 : cc
;

x — 42,8.

33,33 de fer correspondent donc à 42,8 de protoxyde de fer.

On évalue la proportion de peroxyde dans une seconde expérience.

On dissout à cet effet un nouveau poids de 1 gramme du composé à

analyser dans 30 centimètres cubes d’acide chlorhydrique
;
on ramène

le fer au minimum par l’action du zinc ou d’un sulfite alcalin
,
et l’on

détermine par la méthode ordinaire la quantité de fer contenue dans la

liqueur.

Supposons que cette seconde expérience donne 60 pour 100 de fer. On

retranche de cette quantité les 33,33 parties de ce métal qui étaient au

minimum, dans l’oxyde soumis à l’expérience, et le reste 26,67 indique

la quantité de fer qui se trouvait au maximum d’oxydation.

Cette quantité représente 38,1 de sesqui-oxyde. 100 parties du composé

soumis à l’analyse contenaient donc :

Protoxyde de fer 42,8

Sesqui-oxyde de fer 38,1

Matières étrangères 19,1

100,0

Statistique.

En terminant l’histoire du fer, nous citerons quelques documents qui

sont extraits du travail important que M. Debette a publié sur le fer, dans

le Dictionnaire des arts et manufactures

.

En France, le prix de revient des minerais de fer est environ de

1 franc 32 centimes les 100 kilogrammes.

La teneur moyenne des minerais lavés est de 36 pour 100 de fer.

Le prix de revient de la fonte au char! ton de bois est de 15 francs les

100 kilogrammes; celui de la fonte au coke varie entre 8 et 10 francs.

Le prix de revient du fer à la houille ne dépasse pas de 23 à 25 francs

les 100 kilogrammes
;
celui du fer fabriqué au bois est de 40 francs.

En France, la fabrication de la fonte, du fer et de l’acier occupe environ

50,000 ouvriers, et crée une valeur de plus de 150 millions de francs.



PRODUCTION DU FER EN EUROPE.

Il y avait en France, en 1843
,
600 hauts fourneaux et 135

catalanes.

Production du fer en Europe.

Quintaux métriques.

Angleterre 9 000 000

France 3 084 450

Piussie 10 27 000

Suède 802 500

Autriche 850 000

Prusse. 754 000

Ilartz 600000

Hollande et Belgique 600 000

Ile d’Elbe et Italie 280 000

Piémont 200 000

Espagne 180 000

Norwége 150 000

Danemark 135 000

Bavière 130 000

Saxe 80 000

Pologne 75 000

Suisse 30 000

Savoie 25 000

18 002 950

541

forges
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Equivalent : Cr = 328,50.

Le chrome a été découvert en 1797 par Yauquelin, dans un minerai

qu’on appelait plomb rouge de Sibérie
(
chromate de plomb). Plus tard le

même chimiste reconnut la présence du chrome dans le minéral nommé
depuis fer chromé.

Ce métal peut être obtenu en réduisant le sesqui-oxyde de chrome

par le charbon, à une température blanche, ou en traitant le sesqui-

ehlorure de chrome par le potassium. 11 jouit de propriétés différentes

selon qu’il a été préparé par l’une ou par l’autre de ces deux méthodes;

mais ces différences paraissent tenir à ce que le chrome préparé avec le

potassium est pur, tandis que le métal provenant de la réduction de

l’oxyde par le charbon est toujours carburé.

Le chrome préparé à l’aide du charbon se présente en culot ou en

masses agglutinées
,
d’un blanc grisâtre

,
qui sont toujours un peu

poreuses
,
car le chrome est infusible au feu de forge. Il est assez dur

pour rayer le verre et peut acquérir un beau poli. Sa densité est égale à

5,90. Il n’est pas magnétique à la température ordinaire, mais à — 15 ou

— 20", il agit d’une manière sensible sur l’aiguille aimantée.

Il ne décompose pas l’eau.

Il ne s’oxyde pas à l’air, à la température ordinaire, mais, au rouge

sombre, il absorbe l’oxygène et se transforme en sesqui-oxyde. Les acides

concentrés
,

et même l’eau régale
,
ne l’attaquent qu’à la longue et avec

beaucoup de difficulté : les alcalis, au contraire, déterminent facilement

son oxydation, surtout sous l’influence des chlorates et des azotates; il se

forme alors des chromâtes alcalins.

Le chrome préparé en décomposant le chlorure de chrome par le

potassium et en lavant avec de l’eau froide le produit de cette réaction,

est beaucoup plus altérable que le métal obtenu au moyen du charbon.

Il se présente avec l’aspect d’une poudre grise, amorphe, prenant de

l’éclat sous le brunissoir, qui s’enflamme à l’air par une légère élévation

de température, et brûle avec un vif éclat. Il se dissout avec facilité dans

les acides chlorhydrique et azotique, et dans l’acide sulfurique faible.

Le chrome
,

à l’état métallique
, est sans usages

,
mais il forme des

combinaisons importantes dont quelques unes sont employées dans les

arts.
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eOMBI&JAïSOSffS BU CHROME AVEC L’OXYGÈNE,

La série d’oxydation du chrome peut être comparée à celles du manga
nèse et du fer : elle comprend les composés suivants :

Protoxyde cle chrome CrO
;

Deutoxyde de chrome Ci^O 4
;

Sesqui-oxyde de chrome Cr203
;

Bi-oxyde de chrome CrO2
;

Acide chromique CrO3
;

Acide perchromique Cr 20 7
.

PROTOXYDE DE CHROME. CrO.

Cet oxyde a été obtenu pour la première fois en combinaison avec les

acides, par M. Péligot.

On n’a pu jusqu’à présent isoler le protoxyde de chrome : lorsqu’on

cherche à le retirer de l’un de ses sels
,

il décompose l’eau en s’emparant

de son oxygène, et se transforme en deutoxyde de chrome : Cr30 4
.

DEUTOXYDE DE CHROME. Cl’s04
.

Cr3 985,50 71,13

O * 400,00 28,87

1385,50 100,00

Cet oxyde correspond par sa composition à l’oxyde rouge de manga-

nèse Mn30 4
,
et à l’oxyde de fer magnétique Fe30 4

. Il a été découvert par

M. Péligot, qui l’a préparé en traitant un sel de protoxyde de chrome par

la potasse. Le protoxyde de chrome se précipite d’abord
,
mais il décom-

pose immédiatement l’eau
,
dégage de l’hydrogène et se transforme en

deutoxyde de chrome hydraté : Cr 30 4,H0.

Le deutoxyde de chrome est brun; chauffé au contact de l’air, il se

change en sesqui-oxyde de chrome : Cr20 3
. On peut le considérer comme

une combinaison de protoxyde et de sesqui-oxyde de chrome :

Cr304 = Gr0,Cr203
.

I

BI-OXYDE DE CHROME. OO2
. — CHROMATES DE SESQUI-OXYDE DE CHROME.

L’acide chromique et le sesqui-oxyde de chrome peuvent s’unir en

plusieurs proportions.

Lorsqu’on soumet l’azotate de chrome à Faction d’une douce chaleur,

ce sel laisse pour résidu une masse spongieuse qui a pour composition

CrO2
,
et que l’on peut considérer comme un chromate basique de sesqui-

oxyde de chrômc : 3Cr02 = Cr20 3,Cr0 3
.
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Le chromate neutre de sesqui-oxyde de chrome Cr203,3Cr03
,
considéré

pendant longtemps comme un oxyde intermédiaire particulier, se pré-

pare en versant goutte à goutte une dissolution de chromate de potasse

dans un sel neutre de sesqui-oxyde de chrome :

3(K0,Cr03
) -f Cr203,(S0) 3 = 3(K0,S0 3

)
-j- Ci-203,3Cr03

.

Le mode de formation de ce composé et ses réactions doivent le faire

regarder comme un chromate neutre de sesqui-oxyde de chrome. Des

lavages prolongés lui enlèvent de l’acide chromique, et laissent pour

résidu du sesqui-oxyde de chrome. Mêlé avec une dissolution froide

d’acétate de plomb, il produit de l’acétate de chrome et du chromate de

plomb. L’acide chlorhydrique le dissout en se colorant en vert, et l’am-

moniaque précipite du sesqui-oxyde de chrome de cette dissolution.

On obtient un autre chromate de sesqui-oxyde de chrome en précipitant

l’alun de chrome par le chromate dépotasse. Le composé jaune verdâtre

qui se forme dans cette réaction a pour formule
:
(Cr20 3

)
3,(Cr0 3

)

2,9H0.

(M. Rammelsberg.)

Lorsqu’on sature avec de l’hydrate de sesqui-oxyde de chrome une

dissolution d’acide chromique, il se produit un composé soluble, d’un

rouge brun, qui a pour formule : Cr20 3,àCr0 3 (M. Maus). Ce composé,

traité par la potasse, forme un précipité brun que l’on peut assimiler à

l’oxyde CrO2
.
(Berzelius.)

SESQUI-OXYDE DE CHROME. Cl’203
.

Cr2 657,00 68,65

O3 300,00 31,35

957,00 100,00

Le sesqui-oxyde de chrome est un des composés de chrome les plus

intéressants
;
nous l’examinerons à l’état anhydre et hydraté.

SESQUI-OXYDE DE CHROME ANHYDRE.

Ce corps est d’un beau vert foncé, insoluble dans l’eau et dans les alca-

lis
;

il se dissout dans les acides lorsqu’il n’a pas été calciné
;
mais si on

le porte au rouge naissant, il présente un phénomène d’incandescence

remarquable, et n’est plus attaqué que très difficilement par les acides.

Le sesqui-oxyde de chrome est indécomposable parla chaleur, irré-

ductible par l’hydrogène, et n’est décomposé par le charbon qu’à une

température très élevée.

Le sesqui-oxyde de chrome chauffé au rouge vif perd une partie de

son oxygène; lorsqu’on le maintient au rouge sombre, il absorbe au con-
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traire de l’oxygène et se transforme en deutoxyde de chrome CrOL
(M. Krüger.)

Le soufre est sans action sur le sesqui-oxyde de chrome anhydre
;
mais

les vapeurs de sulfure de carbone le transforment en sulfure de chrome
à une température élevée.

Les verres et le borax le dissolvent sous l’influence de la chaleur, et se

colorent en vert.

Les alcalis chauffés au contact de l’air avec l’oxyde de chrome forment

des chromâtes.

Préparation.

Le sesqui-oxyde de chrome anhydre peut être obtenu par les méthodes

suivantes :

1° En calcinant dans un creuset de platine le chromate de protoxyde

de mercure: il se dégage du mercure et de l’oxygène, et l’oxyde de

chrome reste sous la forme d’une poudre d’un beau vert :

2(Hg20,Cr0 3
)
= Gr20 3 + O 5

-f ZiHg.

2° En calcinant l’hydrate de sesqui-oxyde de chrome.

3° En chauffant du bichromate de potasse avec son poids de soufre; il

se forme dans cette réaction de l’oxyde de chrome et du sulfate de

potasse : K0,2Cr0 3 + S = Cr20 3 Jr KO,SQ 3
;
on enlève le sulfate de po-

tasse au moyen de l’eau. (M. Lassaigne.)

U n En calcinant un mélange de 3 parties de chromate de potasse et de

2 parties de sel ammoniac; il se produit de l’oxyde de chrome, de l’eau,

de l’azote et du chlorure de potassium.

5° En calcinant du chromate de potasse dans un creuset brasqué
;

il se

forme du sesqui-oxyde de chrome et du carbonate de potasse qu'on

enlève par des lavages.

6° En chauffant au blanc du bichromate de potasse
;
ce sel se trans-

forme en oxyde de chrome cristallin et en chromate neutre de potasse

que l’on dissout dans l’eau : 2(K0,2Cr0 3
)
= Cr20 3 + 2(K0,Cr0 3

) + O 3
.

7° On produit de l’oxyde de chrome cristallisé en belles paillettes vertes

et quelquefois en cristaux très durs, en soumettant, sous l’influence

d’une chaleur rouge, le chromate neutre de potasse à l’action du chlore
;

il se forme du chlorure de potassium et de l’oxyde de chrome cristallisé,

et de l’oxygène se dégage : 2(KO,CrÜ 3

) + El 2 = 2KC1 -f- Cr20 3
-J- OL

(Fremy.)

8° On obtient de l’oxyde de chrome en cristaux durs et brillants en

faisant passer dans un tube de porcelaine chauffé au rouge des vapeurs

d’acide chlorochromique : 2Cr02Cl= Cr20 3 + 2C1 -f- 0. On obtient ainsi

des cristaux d’un vert noirâtre, qui présentent la forme octaédrique,

comme l’alumine et l’oxyde de fer cristallisés, avec lesquels le sesqui-
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oxyde de chrome est isomorphe. Ces cristaux sont aussi durs que le

corindon, ils rayent le verre comme le diamant. Leur densité est 5,21.

(M. Wœhler.)

9° On prépare de l’oxyde de chrome pulvérulent, d’un vert pur, très

propre à la peinture sur verre et sur porcelaine, en mêlant intimement

5 parties de bichromate de potasse avec 1 partie d’amidon, et en calci-

nant fortement le mélange dans un creuset. La masse est traitée par

l’eau qui enlève le carbonate de potasse produit par la réaction de

l’amidon sur le bichromate, et le résidu calciné une seconde fois laisse de

l’oxyde de chrome pur. (M. Barian.)

lü ,J Le chromate d’ammoniaque, soumis à l’action de la chaleur, se

décompose avec incandescence et laisse pour résidu du sesqui-oxyde de

chrome anhydre.

11° En calcinant au rouge dans un creuset ouvert du sesquichlorure

de chrome hydraté, il se dégage du chlore et il reste une masse poreuse

de sesqui-oxyde de chrome d’un beau vert.

12° On peut enfin préparer l’oxyde de chrome en enflammant un mé-

lange de 250 parties de bichromate dépotasse, 5 parties de sel ammoniac

et 58 parties de poudre à tirer; le résidu bien lavé est du sesqui-oxyde

de chrome anhydre d’une belle couleur verte.

HYDRATES DE SESQUI-OXYDE DE CHRÔME.

On obtient le sesqui-oxyde de chrome hydraté en précipitant un sel de

chrome par la potasse, ou mieux par l’ammoniaque
;
le précipité, qui est

d’un bleu verdâtre, se dissout dans la potasse et la soude, mais il est

insoluble dans l’ammoniaque; après une dessiccation à la température

ordinaire dans de l’air sec, il a pour formule : Cr2O3,10HO.

On peut aussi préparer l’oxyde de chrome hydraté en faisant bouillir

du chromate de potasse avec de la potasse et du soufre qui réduit l’acide

chromique.

Certains sels de chrome violets donnent, lorsqu’on les décompose par

les alcalis, un précipité violet qui paraît être un hydrate d’oxyde de

chrome différent du précédent, et qui se dissout complètement dans l’am-

moniaque
;
ce corps a peu de stabilité et se transforme facilement en

Cr2Q 3,lüHO.

Un autre hydrate d’oxyde de chrome produit avec les acides des sels

d’un rouge carmin. (M. H. Loewel.)

L’oxyde de chrome hydraté est entièrement soluble dans la potasse et

la soude, et forme une liqueur d’un beau vert
;
cette dissolution se décom-

pose par la chaleur et même spontanément, et laisse précipiter un oxyde

hydraté d’un vert d’herbe, qui a pour formule : Cr2Û 3,9HO, et qui est

complètement insoluble dans la potasse et la soude. (Fremy.)

11 existe donc au moins quatre hydrates de sesqui-oxyde de chrome :
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l’hydrate bleu verdâtre, soluble dans les alcalis Cr2O3,10HO
;
l’hydrate

vert, insoluble dans les alcalis Cr20 3,9H0, et les hydrates violets et

rouges
,
dont la composition n’est pas encore établie d’une manière cer-

taine.

Ces différents hydrates perdent complètement leur eau quand on les

maintient à la température de 200 à 250°. Ils deviennent noirs en se

transformant en bi-oxyde de chrome. Mais au rouge naissant, ils déga-

gent de l’oxygène et se changent en sesqui-oxyde anhydre. (Berzelius.)

D’après M. Lefort, les quatre hydrates énumérés ci-dessus sont repré-

sentés par les formules suivantes :

Cr20 3,5H0 (hydrate vert, soluble dans les alcalis). — Cr20 3,6HQ

(hydrate vert, insoluble dans les alcalis).

Cr20 3,7H0 (hydrate grisâtre, provenant des sels violets). — Cr203,9H0

(hydrate violet, provenant des sels rouges).

Dans la préparation des hydrates d’oxyde de chrome, il faut se garder

de laisser ces hydrates en contact avec un excès d’ammoniaque, parce

qu’alors l’hydrate de sesqui-oxyde de chrome se combine avec les élé-

ments de l’ammoniaque et forme un oxyde ammoniaco-chromique qui

se dissout dans un excès d’alcali et produit une liqueur colorée en violet:

ce corps présente une certaine analogie avec les oxydes ammoniaco-

cobaltiques qui seront décrits plus loin
,

et sa formation
,
méconnue

jusqu’à présent, peut rendre compte des différences qui ont été consta-

tées dans les analyses des hydrates de sesqui-oxyde de chrome (Fremy).

ACIDE CHROMIQUE. Cl'O5 .

Cr 328,50 52,2G

O3 300,00 . . /|7,7â

628,50 100,00

L’acide chromique est noir lorsqu’on le chauffe, et rouge foncé après le

refroidissement
;

il est sans odeur
;
sa saveur est styptique et désagréa-

ble
;

il teint la peau en jaune. Cet acide peut cristalliser en octaèdres

oblongs d’un beau jaune orangé qui sont hydratés et qui ne perdent

leur eau qu’à la température à laquelle l’acide lui-même se décompose

en cliromate de chrome ou en sesqui-oxyde de chrome et en oxygène :

2Cr0 3= Cr203 + O 3
;
cette décomposition est souvent accompagnée d’un

vif dégagement de lumière

L’acide chromique est très soluble dans l’eau et même déliquescent; sa

dissolution est d’un jaune rougeâtre; elle se décompose lentement, sous

l’influence de la lumière solaire, dégage de l’oxygène, et laisse déposer du

cliromate de sesqui-oxyde de chrome : 3Gr0 3 = Cr0 3,Cr20 3 + O 3
.
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L’acide chromique est également soluble dans l’alcool hydraté; cette

dissolution se décompose par l’action de la chaleur ou de la lumière.

L’alcool anhydre réagit vivement sur l’acide chromique, en le trans-

formant en sesqui-oxyde de chrome. Lorsqu’on jette quelques gouttes de

ce liquide sur des cristaux d’acide chromique, l’alcool s’enflamme subi-

tement.

L’acide sulfurique monohydraté dissout l’acide chromique, qui se pré-

cipite si l’on verse une petite quantité d’eau dans cette dissolution et se

redissout dans un excès d’eau. (M. Schrœtter.)

L’acide sulfurique décompose l’acide chromique sous l’influence de la

chaleur, en dégage de l’oxygène et forme du sulfate de sesqui-oxyde de

chrome : 3S0 3 + 2CrO :! = Cr2Q 3,3S0 3 + O 3
- Aussi peut-on préparer de

l’oxygène en faisant chauffer du bichromate de potasse avec de l’acide

sulfurique qui élimine d’abord l’acide chromique et le décompose ensuite.

On doit prendre, pour cette préparation, 5 parties de bichromate de po-

tasse et l\ parties d’acide sulfurique concentré.

L’acide chromique doit être considéré comme un oxydant énergique.

Cet acide est décomposé par l’acide sulfureux
;

il se précipite d’abord

du chromate de chrome et il se forme ensuite du sulfate de sesqui-oxyde

de chrome : 2Cr0 3 + 3S02 == Cr20 3,3S0 3
.

L’ammoniaque à l’état de gaz décompose l’acide chromique en pro-

duisant un dégagement de lumière.

Quand on sature incomplètement l’acide chromique par l’ammoniaque,

on obtient une combinaison cristallisée d’acide chromique anhydre et

d’ammoniaque représentée par AzIl3,2Cr0 3
. Ce composé précipite le

chlorure de platine et dégage de l’ammoniaque quand on le chauffe avec

de la potasse
;

il se comporte donc comme un sel ammoniacal ordinaire,

bien qu’il ne renferme pas d’eau. Il forme avec le bichlorure de mercure

un composé représenté par HgGl,AzH 3,2Gr03 qu’on obtient sous la forme

de grands cristaux rouges très solubles en mêlant les dissolutions aqueu-

ses des deux sels. (M. Darby.)

L’acide sulfhydrique décompose l'acide chromique, donne naissance

à de l’eau, à du sesqui-oxyde de chrome, et à un dépôt de soufre:

2Cr03 + 3HS = 3HO + 3S + Cr20 3
. Quand on chauffe légèrement de

l’acide chromique dans un courant d’hydrogène sulfuré, il se produit un

vif dégagement de chaleur et de lumière et l’on obtient une masse fondue

de sulfure de chrome, d’un gris de fer. (M. Harten.)

L’acide chlorhydrique transforme, par l’ébullition, l’acide chromique

en sesquichlorure de chrome, et dégage du chlore :

2Cr03 + G HCl == 6IIO + Cr2Cl 3 + Cl3.
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Préparation.

On peut isoler l’acide cliromique en décomposant le cliromate d’argent

en léger excès par l’acide chlorhydrique, ou en traitant le bichromate de

potasse par l’acide hydrofluosilicique
;
mais on suit ordinairement un

procédé beaucoup plus expéditif qui permet de préparer en peu de temps

20 à 30 grammes d’acide cliromique.

Ce procédé consiste à faire une dissolution saturée de bichromate de

potasse à U0 ou 50°, et à mêler peu à peu à cette dissolution une fois et

demie son volume d’acide sulfurique concentré du commerce. L’acide

sulfurique forme, avec la potasse du cliromate, un sel acide qui reste en

dissolution, tandis que l’acide cliromique se dépose par le refroidisse-

ment du mélange sous la forme de longues aiguilles rouges. Après la

décantation de la liqueur acide, on enlève les cristaux avec un couteau

de platine ou une plaque de verre, on les laisse égoutter, et on les porte

sur une plaque de porcelaine dégourdie ou sur une brique, afin de les

dessécher. Ces cristaux retiennent ordinairement un à deux centièmes

d’acide sulfurique; on peut les purifier en faisant dissoudre dans l’eau,

et en précipitant exactement la liqueur par une petite quantité de bichro-

mate de baryte : il se produit du sulfate de baryte insoluble et de l’acide

cliromique
;
la dissolution donne, par l’évaporation dans le vide, des cris-

taux d’acide cliromique pur. (M. Fritzsche.
)

En faisant digérer pendant douze heures, dans un endroit chaud, 1 par-

tie de chromate de plomb réduit en poudre fine avec 2 parties d’acide

sulfurique concentré, on parvient à décomposer complètement le chro-

mate; si l’on reprend la masse par une petite quantité d’eau, le sulfate

de plomb se sépare et l’on obtient une dissolution concentrée d’acide chro-

mique qu’on peut faire cristalliser. (M. Schrœtter.)

On peut aussi préparer l’acide cliromique en décomposant par l’eau le

perlluorure de chrome; il se forme de l’acide cliromique et de l’acide

fluorhydrique qu’on peut éliminer en évaporant la liqueur dans une

capsule de platine. (M. Unverdorben.)

COMBINAISON D’ACIDE CHROMIQUE ET D’ACIDE SULFURIQUE.

Cette combinaison signalée par Gay-Lussac n’avait pu être reproduite

par plusieurs chimistes, mais les expériences récentes de M. Bollez con-

firment en tous points celles de Gay-Lussac, et ne laissent subsister aucun

doute sur l’existence de cet acide double.

L’acide sulfurique concentré, que l’on fait digérer à froid dans un flacon

fermé, avec un excès d’acide cliromique cristallisé, en dissout une quan-

tité considérable
;
le mélange s’épaissit, et il s’en sépare bientôt des cris-

taux de couleur brune qui contiennent pour 1 équivalent d'acide chro-

inique, 1, 2 ou 3 équivalents d’acide sulfurique. La composition de l’un
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de ces acides doubles correspond à la formule Cr03,S03,H0, qui avait

été indiquée par Gay-Lussac.

Ces acides doubles, dont les propriétés ont été d’ailleurs peu étudiées,

sont décomposés par la plus faible quantité d’eau, ce qui explique com-
ment l’acide sulfurique concentré peut précipiter l’acide cbromique d’une

dissolution aqueuse de bichromate de potasse.

On obtient, avec l’acide sulfurique anhydre et l’acide cbromique cris-

tallisé, un acide double anhydre qui a pour formule : Cr0 3,(S0 3

)

3
.

(M. Schrœtter.)

CHROMATES.

Les chromâtes dont les bases ne sont pas énergiques se décomposent

parla chaleur; l’acide chromique perd la moitié de son oxygène et se

transforme en sesqui-oxyde de chrome.

Les chromâtes neutres alcalins et les chromâtes de chaux, de stron-

tiane, de magnésie, de nickel, de zinc, de cuivre, etc., sont solubles dans

l’eau. Un grand nombre de chromâtes neutres métalliques sont inso-

lubles; il en est de même de la plupart des chromâtes basiques.

Tous ces sels sont décomposés par l’acide chlorhydrique avec dégage-

ment de chlore : 2(K0,Cr0 3
) -f- 8HC1 = 8H0 -|- 2KC1 -f- Cr

2Cl3-j-3Cl.

Les chromâtes solubles sont ramenés, en présence d’un acide, à l’état

de sels de sesqui-oxyde de chrome, par l’acide sulfureux, l’acide sulfhy-

drique, l’alcool et un grand nombre d’autres substances organiques.

Les chromâtes alcalins neutres sont jaunes
;
les chromâtes acides sont

d’un rouge orangé. Ces sels ont un pouvoir tinctorial très intense; une

quantité presque impondérable suffit pour donner à 1 litre d’eau une

teinte jaune sensible. Les chromâtes solubles précipitent en jaune les sels

de plomb, de zinc, de bismuth, en rouge les sels de mercure, en rouge

foncé les sels d’argent.

Dans les chromâtes neutres, la quantité d’oxygène de l’acide est à celle

de la base comme 3:1.

CHROMATE NEUTRE DE POTASSE. K0,Cl03
.

KO 588,93 48,38

CrO3 628,50 51,62

1217,43 100,00

Ce sel est d’un jaune citrin; il devient rouge quand on le chauffe, et

reprend sa couleur jaune par le refroidissement. 100 parties d’eau à 15°

en dissolvent 48 parties; l’eau bouillante en prend plusieurs fois son

poids. Cette différence de solubilité à chaud et à froid permet de purifier

facilement par cristallisation le chromate de potasse.
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Le chroma te de potasse jouit d’une faculté colorante très puissante
;

1 partie de ce sel colore sensiblement 50 000 parties d’eau. Il cristallise

en prismes droits rhomboïdaux, transparents, inaltérables à 1 air et tou-

jours anhydres. Il est insoluble dans l’alcool. Sa saveur est amère et

désagréable
;

il est vénéneux à faible dose. Sa réaction est alcaline.

L’acide chromique et les acides énergiques le transforment en bichro-

mate de potasse qui est d’un rouge orangé.

Le chromate neutre de potasse est indécomposable par la chaleur, et

fusible au rouge.

Le chlore décompose le chromate de potasse à la chaleur rouge en

produisant du chlorure de potassium et du sesqui-oxyde de chrome.

Quand on fait passer un courant de chlore sur un mélange de chromate

de potasse et de charbon qu’on chauffe dans un tube de porcelaine, on

obtient du sesquichlorure de chrême et un chlorure double de chrome

et de potassium sous la forme de petits cristaux roses. (Fremy.)

Préparaflora.

On obtient le chromate neutre de potasse en calcinant dans un four à

réverbère 2 parties de minerai de chrome (fer chromé) avec 1 partie

d’azotate de potasse.

Le fer chromé est généralement considéré comme une combinaison de

sesqui-oxyde de fer et de protoxyde de chrome, qui est mélangée à du

peroxyde de fer, de l’alumine, de la magnésie et de la silice.

Sous l’influence de la chaleur, l’azotate de potasse transforme le mi-

nerai de chrome en un mélange de chromate, d’aluminate et de silicate

de potasse. La niasse calcinée est traitée par l’eau bouillante et sursaturée

avec de l’acide sulfurique étendu, ou de l’acide azotique qui précipitent

la silice et l’alumine. La dissolution évaporée donne des cristaux de bi-

chromate de potasse qu’on sépare assez facilement par cristallisation, du

sulfate ou de l’azotate de potasse.

En saturant le bichromate par du carbonate de potasse, on obtient le

chromate neutre qui cristallise par la concentration et le refroidissement

des liqueurs.

On peut préparer économiquement le bichromate de potasse, et par suite

le chromate neutre de potasse et les chromâtes insolubles, en chauffant

le minerai de chrome avec de la craie, sous l’influence d’une flamme

oxydante. La masse calcinée contient du chromate de chaux
;
elle est dé-

layée dans l’eau et mêlée à de l’acide sulfurique faible, dont on ajoute un
léger excès. Il ne reste plus qu’à décomposer le bichromate de chaux par

le carbonate de potasse, à filtrer et à évaporer les liqueurs pour obtenir

le bichromate de potasse cristallisé. (M. Jacquelain.)

Le tableau suivant indique la composition des différents fers chromés

qui servent à préparer le chromate de potasse.
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Var. L’Isle-à-Vaches. Silésie. Baltimore. Oural. Styrie.

Oxyde de chrôme. . 37 37,0 32,3 51,6 53,0 55,5

Peroxyde de fer. . . 35 36,0 41,0 35,0 34,0 33,0

Alumine 21 21,5 16,0 10,0 11,0 6,0

Silice 2 5,0 8,0 3,0 1,0 2,0

Le fer chromé pur est en grains très petits, ou en octaèdres réguliers,

d’un noir pur, éclatants comme la houille, et assez durs pour rayer le

verre. On le rencontre ordinairement en rognons dans les roches de ser-

pentine (Yar).

Le chromate neutre de potasse se combine avec d’autres chromâtes et

notamment avec les chromâtes de chaux et de magnésie. Le premier de ces

deux sels doubles (K0,Cr03),(Ca0,Cr0 3),2H0 s’obtient en faisant chauffer

une dissolution de bichromate de potasse avec de la chaux
;
on fait passer

dans la liqueur un courant d’acide carbonique afin de précipiter l’excès

de chaux; la liqueur filtrée est évaporée entre 30 et 40° et laisse déposer

des cristaux prismatiques de chromate de chaux et de potasse. Il se forme

en même temps une croûte cristalline dont la composition correspond à

la formule (K0,Cr0 3),(Ca0,Cr0 3

)

4,2H0
;

la dissolution de ce dernier sel

double abandonne au bout de quelque temps des cristaux d’un autre sel

double avec excès de base.

Le chromate de magnésie et de potasse (K0,Cr0 3

),
(MgO,Cr0 3

), 2HO
s’obtient en faisant chauffer légèrement une dissolution de bichromate de

potasse avec du carbonate de magnésie. Ce sel double cristallise en pris-

mes rhomboïdaux obliques
;
soumis à l’action de la chaleur, il se décom-

pose en dégageant de l’oxygène et laisse un résidu de chromate neutre

de potasse, de magnésie et de chromite de magnésie Mg0,Cr203
;
on peut

obtenir ce dernier composé sous la forme d’une poudre brune en traitant

le résidu de la calcination par l’eau, qui enlève le chromate de potasse,

et par l’acide sulfurique faible qui s’empare de la magnésie devenue libre.

(M. Schweitzer.)

BICHROMATE DE POTASSE, KO,2ClO\

KO 588,93 31,91

2Cr03 1257,00 . 68,09

1845,93 100,00

Ce sel cristallise en tables rectangulaires d’un rouge orangé foncé; sa

saveur est amère et métallique. L’eau froide en dissout la dixième partie

de son poids
;

il est beaucoup plus soluble dans l’eau bouillante; l’alcool

ne le dissout pas. Le bichromate de potasse est inaltérable à l’air
;

il est
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toujours anhydre, même lorsqu’il a cristallisé dans l’eau à de très basses

températures.

Le bichromate de potasse éprouve facilement la fusion ignée, et donne

par le refroidissement une masse d’un rouge foncé qui s’exfolie rapide-

ment, et se réduit en une multitude de petits cristaux qui ont la même
forme que les cristaux obtenus par la voie humide. (M. Mitscherlich.)

A une température très élevée, le bichromate de potasse perd de l’oxy-

gène, se change en chromate neutre de potasse et en sesqui-oxyde de

chrome, qui est cristallin et d’une belle couleur verte :

2(K0,2Cr03
)
= 2(K0,Cr03

) + Cr203 + O3
.

Les corps avides d’oxygène, tels que le charbon et le soufre, décompo-

sent plus facilement le bichromate de potasse que le chromate neutre. Le

charbon produit de l’acide carbonique et un résidu de carbonate de po-

tasse et de sesqui-oxyde de chrome
;
le soufre donne naissance à un mé-

lange de sulfate de potasse, de sulfure de potassium et de sesqui-oxyde

de chrome.
Préparation.

On peut préparer le bichromate de potasse en traitant une dissolution

de chromate neutre par un acide énergique et particulièrement par l’acide

azotique. Ce sel est purifié par des cristallisations successives.

Le bichromate de potasse se combine avec le sulfate de potasse et forme

des cristaux d’un rouge clair qui sont très solubles, et fusibles sans dé-

composition
;
ils ont pour formule

:
(K0,2Cr0 3

), (K0,S0
3
).

TRICHROMATE DE POTASSE. KO,3Cr0 3
.

On obtient ce sel en traitant le bichromate de potasse par un excès

d’acide azotique. Il se dépose en cristaux anhydres d’un rouge foncé.

(M. Mitscherlich.)

BICHROMATE DE CHLORURE DE POTASSIUM. KCl,2Cr03
.

Le bichromate de chlorure de potassium est d’un rouge orangé comme
le bichromate de potasse; il cristallise en prismes droits à base rectan-

gulaire, volumineux, d’une grande régularité, et inaltérables à l’air :

l’eau le décompose en acide chlorhydrique et en bichromate de potasse :

KCl,2Cr03 + HO = HCl + K0,2Cr0 3
.

La présence d’une petite quantité d’acide chlorhydrique donne de la

stabilité à la dissolution du bichromate de chlorure de potassium.

Ce sel a été obtenu en soumettant k l’ébullition une dissolution de

bichromate de potasse avec de l’acide chlorhydrique :

K0,2Ci’03 + HCl = KCl»2Gr03
-f HO. (M. Péligot.)
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On doit éviter de faire bouillir la liqueur pendant trop longtemps avec

un excès d’acide chlorhydrique, parce que le sel double serait lui-même

décomposé en chlorure de potassium, en chlore et en chlorure de chrome :

KCl,2Cr03 + 611C1 =KCi + 6HO + Cr2Cl3 + Cl3
. Il faut arrêter l’ébul-

lition au moment où le chlore commence à se dégager.

Le même sel double peut être obtenu par l’action directe de l’acide

chromique sur le chlorure de potassium.

Le bichromate de potasse se combine avec d’autres chlorures et notam-

ment avec le chlorure de mercure.

ACIDE PERCHROMIQUE. Cr207
.

Cet acide, qui correspond à l’acide permanganique, s’obtient en dissol-

vant du bi-oxyde de baryum dans un mélange d’acide chlorhydrique et

d’acide chromique, ou en traitant directement l’acide chromique par

l’eau oxygénée.

L’acide perchromique est d’un bleu très pur; lorsqu’on agite sa disso-

lution aqueuse avec de l’éther, elle se décolore complètement, et l’éther

dissout l’acide perchromique en prenant une teinte d’un bleu foncé.

L’acide perchromique est incristallisable, très peu stable, et se décom-

pose, même spontanément, en acide chromique et en oxygène
;

il ne pa-

raît pas se combiner avec les bases énergiques. On a obtenu des combi-

naisons de cet acide avec quelques alcalis organiques, et principalement

avec la quinine. (M. Barreswil.)

CARACTÈEES BISTINCTIFS BES SELS BE FROTOXYBE
DI CHROME,

Les sels de protoxyde de chrome ont été découverts par M. Péligot; on

ne connaît jusqu’à présent que l’acétate, le protochlorure, et le sulfate

double de protoxyde de chrome et de potasse.

Ces sels sont peu stables, l’oxygène de l’air les transforme très rapide-

ment en sels de sesqui-oxyde. Ils se reconnaissent aux caractères sui-

vants :

Potasse. — Précipité brun de deutoxyde de chrome Cr3Q 4
,
accompagné

d’un dégagement d’hydrogène.

Ammoniaque. — Précipité blanc verdâtre.

Monosulfure de potassium. — Précipité noir.

Cyanoferrure de potassium. — Précipité jaune verdâtre.

Chromate de potasse. — Précipité brun.

Bichlorure de mercure. — Précipité de protochlorure de mercure.

Pic/dorure de cuivre. — Précipité blanc de protochlorure de cuivre.

C/dorure d'or. — Précipité d’or accompagné d’un dégagement d’hy-

d rogène.
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CARACTÈRES DISTINCTIFS DES SELS DE SESQUI-OXYDE
DE CHROME.

Les sels de sesqui-oxyde de chrome sont d’un beau vert-émeraude, ou

de couleur améthyste ou d’un rouge carmin. Il est à présumer que les

sels de chrome verts, violets et rouges, sont formés par des hydrates de

sesqui- oxyde de chrome dilférents. (M. H. Lœwel.)

Les sels de chrome ont une saveur douceâtre et astringente; ils se com-

portent de la manière suivante avec les réactifs :

Potasse et soude. — Précipité verdâtre, soluble dans un excès de réac-

tif, et donnant alors une liqueur d’un beau vert, d’où l’oxyde se précipite

par l’action de la chaleur.

Ammoniaque. — Précipité d’un gris verdâtre, insoluble dans un excès

de réactif si le sel de chrome est vert, mais se dissolvant complètement

en donnant une liqueur rougeâtre si le sel est violet.

Carbonate alcalin. — Précipité vert, se dissolvant dans un excès de

réactif.

Phosphate de soude. — Précipité vert, soluble dans un excès de réactif.

Acide oxalique , cyanoferrure de potassium, cyanoferride de potassium.

— Pas de précipité.

Sulfhydrate d'ammoniaque. — Précipité d’hydrate de sesqui-oxyde de

chrome.

Acide sul(hydrique .
— Pas de précipité.

Les sels de sesqui oxyde de chrome, fondus avec du borax, le colorent

en vert foncé
;
chauffés avec de l’azotate de potasse, ces sels se transfor-

ment en chromate neutre de potasse qui est caractérisé par un pouvoir

tinctorial très intense, et par les différents précipités qu’il forme dans les

dissolutions métalliques.

Dans les analyses, le chrome est toujours dosé à l’état de sesqui-oxyde

de chrome anhydre.

PROTOCHLORURE DE CHROME. GlCl.

Cl- 328,50 /i2,56

Cl 443,20 57,44

771,70 100,00

Ce chlorure, signalé d’abord par M. Moberg et ensuite étudié par

M. Péligot, on l’obtient en faisant passer un courant d’hydrogène pur et

parfaitement sec sur le sesquichlorure de chrome chauffé au rouge.

(M. Péligot.)

Le protochlorure de chrome maintenu au rouge vif dans un courant

d’hydrogène est en partie ramené à l’état métallique; il se dégage de l’a-

u. 36
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eide chlorhydrique, et l’on obtient du clnôme réduit sous la forme de

pellicules brillantes. (Berzelius.)

Le protochlorure de chrome est blanc; il est moins volatil que le ses-

quichlornre; il se dissout dans l’eau sans laisser de résidu, quand il est

pur. Sa dissolution est bleue
;
elle absorbe l’oxygène beaucoup plus rapi-

dement que les protochlorures de fer et d’étain, et le protochlorure qu’elle

contient se change en un oxychlorure Cr2Cl 20 qu’on peut considérer

comme du sesquichlorure de chrome dans lequel 1 équivalent de chlore

est remplacé par 1 équivalent d’oxygène. (M. Peligot.)

La potasse donne avec la dissolution de protochlorure de chrome un

précipité de deutoxyde de chrome en dégageant de l’hydrogène. Le cya-

nure de potassium y produit un précipité blanc de protocyanure de

chrome insoluble dans un excès de réactif.

L’acétate de soude forme dans la dissolution du protochlorure de

chrome un précipité rouge cristallin d’acétate de protoxyde de chrome

qui a pour formule : CaO^lhO^HO. Ce sel est peu soluble dans l’eau et

dans l’alcool.

Le succinate de soude donne avec le protochlorure de chrome un pré-

cipité rouge écarlate qui devient bleuâtre par la dessiccation et présente

la composition suivante : C4H 20 3,Cr0,H0.

Le benzoate de potasse forme aussi un précipité rouge de benzoate de

protoxyde de chrome C l4H 0 3,CrO.

Le protochlorure de chrome présente, comme les sels de fer au mini-

mum
,
la propriété d’absorber le bi oxyde d’azote.

En mettant du protochlorure de chrome en contact avec une dissolu-

tion de sulfate de potasse saturée à froid, et en ajoutant à ce mélange une

quantité d’alcool suffisante pour y faire naître un léger précipité, on ob-

tient, au bout de quelques semaines, des prismes rhomboïdaux de cou-

leur bleue. La dissolution doit être placée dans un flacon à l’émeri entiè-

rement rempli et bien fermé, afin d’éviter l’accès de l’air. Le sel qui s’est

déposé est isomorphe avec le sulfate double de protoxyde de fer et de po-

tasse
;
sa composition est représentée par la formule :

(GrO,S03
) ,
(K0,S03),6110.

La dissolution de ce sel est bleue, elle verdit rapidement par le contact

de l’air.

SESQUICHLORURE DE CHROME. Cl 2Cl3.

Cr2 657,00 33,07

Cl3 1329,60 66,93

1986,60 100,00

A l’état anhydre, ce chlorure est d’une belle couleur fleur de pêcher:
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il cristallise en larges lames, qui ont une certaine transparence et sont

douces au toucher comme le talc.

Le sescjuichlorure de chrôme anhydre est presque insoluble dans l’eau

froide, et ne se dissout qu’avec une extrême lenteur dans l’eau bouillante
;

mais lorsqu’on le met en contact avec la plus faible quantité de proto-

chlorure de chrôme, le mélange s’échauffe et le sesquichlorure se dis-

sout rapidement dans l’eau. Il suffit de 4-5-000 de protochlorure pour

produire ce singulier phénomène. (M. Péligot.)

Plusieurs corps, et principalement le chlorure d’étain, peuvent agir

comme le protochlorure de chrôme et déterminer la dissolution du ses-

quichlorure dans l’eau, mais avec plus de lenteur. (Pelouze.)

La dissolution ainsi préparée est verte, et ne différé en rien de celle

qu’on obtient en dissolvant dans l’acide chlorhydrique le sesqui-oxyde de

chrôme hydraté.

Préparation.

On prépare le sesquichlorure de chrôme anhydre en chauffant au

rouge, dans un courant de chlore, un mélange d’oxyde de chrôme et de

charbon. On forme avec ce mélange et une petite quantité d’eau, des

boulettes que l’on calcine dans un creuset de terre, et qu'on introduit

ensuite dans un tube de porcelaine, à. travers lequel on fait passer un

courant de chlore sec
;

il se sublime de belles lames, de couleur fleur de

pêcher, qui viennent se déposer pour la plus grande partie au-dessus du

mélange, ou qui se condensent dans une allonge adaptée au tube de

porcelaine.

Lorsque le chlore n’a pas été employé en grand excès, on trouve dans

le mélange de charbon et de sesqui-oxyde non décomposé des aiguilles

blanches de protochlorure de chrô ne. (M. Péligot.)

Le sesquisulfure de chrôme est attaqué par le chlore à une tempéra-

ture peu élevée et transformé en sesquichlorure.

On peut aussi obtenir du sesquichlorure de chrôme anhydre en chauf-

fant du chlorhydrate de chrôme à 250° dans un courant de chlore ou

d’acide chlorhydrique.

CHLORHYDRATE DE SESQUI-OXYDE DE CHROUIE. Cr203,3HCl,6H0.

Ce corps fut considéré pour la première fois par M. Chevreul comme
un chlorhydrate d’oxyde, cette opinion a été confirmée par les expérien-

ces récentes de M. H. Lœwel.

Qn obtient le chlorhydrate de sesqui-oxyde de chrôme ;
1° en dissol-

vant dans l’eau le sesquichlorure de chrôme anhydre au moyen d’une

petite quantité de protochlorure
;
2° en traitant l’hydrate de sesqui-oxyde

de chrôme par l’acide chlorhydrique ;
3° en faisant chauffer du chromate

de potasse avec un excès d’acide chlorhydrique.
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La transformation du chromate de potasse en chlorhydrate de chrême,

sous l’influence de l’acide chlorhydrique, est beaucoup plus rapide lors-

qu’on ajoute dans la liqueur une petite quantité d’alcool qui réduit l’acide

chromique.

Le chlorhydrate de chrome se présente sous la forme d’une masse

verte, déliquescente, dont la composition correspond à la formule :

Cr20 3,3HCl,6H0 quand on l’a desséchée à luü°. Une température qui

dépasse 100° le décompose et produit des oxychlorures de chrome qui

sont représentés par les formules suivantes :

Gr203,ZiCr2Cl3. — Cf203,3Cr2Cl3. — Cr203,2Cr2Cl3. — 2Cr203,Gr2Cl3.

Ces oxvchlorures contiennent en outre de l’eau d’hydratation en pro-

portion variable avec la température. Les trois premiers sont solubles

dans l’eau et donnent des dissolutions vertes; le dernier est rouge et

insoluble dans l’eau. (M. Moberg.)

Lorsqu’on chauffe le chlorhydrate de chrome à 250° dans un courant

d’acide chlorhydrique ou de chlore, il perd à l’état d’eau tout l’hydro-

gène qu’il contient et se change en sesquichlorure anhydre violet Cr2Cl 3
.

La dissolution de chlorhydrate de sesqui-oxyde de chrome récemment

préparée ne laisse précipiter à froid par un sel d’argent que les deux tiers

du chlore qu’elle contient. La liqueur séparée du chlorure d’argent se

trouble au bout d’un certain temps sous l’influence d’un excès de sel

d’argent, et fournit par une évaporation spontanée des cristaux verts,

dont la composition est représentée parla formule :Cr202Cl, (HC1)2,10HO.

On obtient le même composé cristallisé en évaporant dans un air sec le

liquide formé par l’action d’un mélange d’acide chlorhydrique et d’al-

cool sur le chroma te de plomb, ou bien de l’acide chlorhydrique sur le

sesqui-oxyde de chrome hydraté. Ces cristaux, chauffés dans une étuve,

laissent d’abord dégager de l’eau et de l’acide chlorhydrique, puis se

transforment en une masse d’une couleur gris lilas, spongieuse, très

avide d’humidité. Cette masse, entièrement soluble dans l’eau quelle

colore en vert, n’abandonne qu’une partie du chlore qu’elle contient,

quand on la met en contact avec un sel d’argent
;

elle a pour formule :

Cr20 2Cl,HCl,H0.

On obtient le composé Cr202Cl en ajoutant 2 équivalents de baryte

à la dissolution de Cr2Ü2Cl,(HCl)2
;
on traite la liqueur par l’alcool

qui précipite le chlorure de baryum, et on l’évapore dans le vide
;

il reste

une substance d’apparence résineuse, dont la composition est représen-

tée par la formule : Cr20 2Cl,3H0= Cr203,HCl,2H0, quand on l’a dessé-

chée à 120°. Ce même composé se forme quand on fait bouillir pendant

longtemps une dissolution de chlorhydrate de chrome avec un excès

d’oxyde de chrome hydraté; en évaporant la liqueur dans le vide on
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obtient une masse verte qui renferme 2 équivalents d’eau de plus que le

composé précédent. (M. Pélïgot.)

Le chlorhydrate de sesqui-oxyde de chrome peut exister dans un état

isomérique particulier
;

il possède alors une couleur bleue-violette, et

sous cette nouvelle modification, le chlore qu’il contient est entièrement

précipité à froid par les sels d’argent. (M. H. Lœwel.)

La dissolution bleue de chlorhydrate de chrome passe rapidement à

la modification verte par l’ébullition, et lorsqu’elle est froide, elle cesse

d’être entièrement précipitée par l’azotate d’argent.

Le chlorhydrate de chrome d’un bleu violet se prépare en traitant par

le chlorure de baryum la dissolution violette de sulfate neutre de chrome

Cr20 3,3S03
,
ou en décomposant l’un des sels violets de sesqui-oxyde de

chrome par la potasse, lavant le précipité d’hydrate d’un gris bleu qui

se forme, et le dissolvant à froid dans de l’acide chlorhydrique.

On obtient aussi un chlorhydrate de chrome bleu en traitant le carbo-

nate de plomb par un mélange d’acide chlorhydrique et d’alcool que l’on

maintient dans un mélange réfrigérant. (M. Berlin.)

Le chlorhydrate de chrome forme avec les chlorures alcalins des com-

posés qu’on obtient en traitant les bichromates alcalins par un grand

excès d’acide chlorhydrique auquel on ajoute une petite quantité d’al-

cool. La liqueur, soumise à l’évaporation, abandonne une masse violette,

incristallisable, représentée parla formule MCI,Cr2Cl 3
;
ce chlorure dou-

ble se dissout dans l’eau qu’il colore en rougé foncé; mais cette disso.u-

tion verdit très rapidement et dépose par l’évaporation spontanée des

cristaux d’un chlorure alcalin, tandis que le chlorhydrate de chrome

reste sous la forme d’une masse sirupeuse verte. Si l’on ajoute de l’acide

chlorhydrique au mélange et qu’on l’évapore à sec, le premier sel double

se reproduit.

On obtient d’autres combinaisons (MCl)3,Cr2Cl 3 en traitant les composés

précédents par l’alcool anhydre
;

elles se précipitent sous la forme de

poudres cristallines d’un beau rouge rose.

BICHLORURE DE CHROME.

On a signalé l’existence d’un bichlorure de chrome qui se forme quand

on dissout le bi-oxyde de chrome dans l’acide chlorhydrique; on obtient

ainsi une dissolution rouge qui se conserve sans altération, mais qui se

transforme en chlorhydrate de chrome par l’action de la chaleur ou par

l’évaporation.

Plusieurs chimistes, entre autres Berzelius, ont admis l’existence d’un

perchlorure de chrome CrCl 3
,
correspondant à l’acide chromique, qui se
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formerait quand on mélange de l’acide chlorhydrique et de l’acide chro-

mique ou quand on décompose le chromate d’argent par l’acide chlorhy-

drique.

BICHROMATE DE PERCHLORIJRE DE CHROME, OU ACIDE CHLOROCHROMIQUE.
(Cr03)

2,GrCl3, ou Cr02Ch

Ce corps a été considéré pendant longtemps comme un perchlorure de

chrome correspondant à l’acide chromique
;
on le représentait par la

formule CrCl3
. Sa véritable composition fut établie par M. H. Rose.

L’acide chlorochromique est liquide, d’un rouge foncé; sa vapeur est

d’un jaune rouge
;

sa densité est 1,71. Il entre en ébullition à 121°
;
sa

densité de vapeur est 5,558. Versé dans l’eau, il tombe au fond de ce

liquide et se décompose bientôt en acide chlorhydrique et en acide chro-

mique
: (Cr03

)

2,CrCl3 + 3HO = 3Cr0 3 + 3HCI.

Ce corps agit comme un oxydant et un chlorurant énergique
;
il oxyde

les éléments de l’acide sulfhydrique
,
des phosphures d’hydrogène, du

gaz oléfiant, des huiles essentielles, etc.; il enflamme l’alcool, attaque le

phosphore, le soufre et le mercure : il éprouve à la longue une décom-

position spontanée, même lorsqu’il est enfermé dans des tubes de verre

scellés à la lampe.

Le chlorure de soufre le décompose avec effervescence en formant du

chlorure de chrome anhydre de couleur rouge.

L’ac de chlorochromique absorbe le chlore et forme ainsi une masse

solide, brune, qui se décompose au contact de l’eau. (M. Dumas.)

Si l’on fait passer de l’acide chlorochromique en vapeurs dans un tube

de porcelaine chauffé au rouge, on le décompose, et les parois intérieu-

res du tube se tapissent de beaux cristaux octaédriques de sesqui-oxyde

de chrome. (M. Wœhler.)

Le bichromate de perchlorure de chrome peut être considéré comme
de l’acide chromique dans lequel 1 équivalent d’oxygène serait remplacé

par 1 équivalent de chlore : (Cr03
)

2,CrCl3 = 3(Cr02Cl).

D’après cette hypothèse, on donne à ce corps le nom d’acide chloro-

chromique.
Préparation.

On fait fondre d’abord dans un creuset de Hesse un mélange de 1 0 par-

ties de sel marin et de 17 parties de bichromate de potasse. On coule la

masse dans un têt, et on la divise en petits morceaux qu’on introduit dans

une cornue de verre avec 30 parties d’acide sulfurique concentré. L’ac-

tion de cet acide sur le mélange est très vive, et se continue d’elle-même

pendant quelque temps, sans qu’il soit nécessaire de chauffer la cornue
;

on voit bientôt distiller un liquide rouge de sang qui se condense dans le

récipient qu’on a eu soin d’entourer déglacé.
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Le bromure de chrome OBr 3
,
YMure Cri 3

,
et le fluorure OLP, sont des

composés verts, difficilement cristallisables, qu’on prépare en dissolvant

l’oxyde de chrome hydraté dans les acides bromhydrique, iodhydrique

et fïuorhydrique

Quand on distille 33 1 /2 parties de bichromate de potasse et 165 1 /2 par-

ties d’iodure de potassium avec 70 parties d’acide sulfurique fumant, on

obtient un liquide oléagineux, rouge grenat, plus lourd que l’eau et

bouillant à 150°
;

ce composé paraît être de Yacide iodocbromique

(CrO3
)

2
,Cri 3

.
(M. Giraud.)

Le brome ne produit pas de composé analogue à l’acide chlorochro-

mique. (M. H. Rose.)

FERFLCORURE de chrome. CrFl3.

Quand on chauffe dans un vase de platine un mélange de spath tluor,

d’un chromate anhydre et d’acide sulfurique concentré, il se dégage un
gaz rutilant qui attaque le verre et que le roid condense en un liquide

rouge de sang, dont la composition n’est pas encore définitivement éta-

blie. D’après M. Unverdorben, ce composé serait un fluorure de chrome

CrFl3
,
correspondant à l’acide chromique, et se décomposerait dans l’eau

en acides chromique et fluorhydrique : CrFl3
-f- 3HO = CrO3

-J- 3HF1.

D’après M. H. Rose, ce gaz contiendrait pour 1 équivalent de chrome

5 équivalents de fluor.

CYANURES DE CHROME.

Le protocyanure de chrôme est un précipité blanc qu’on obtient en

vers ant du cyanure de potassium dans une dissolution de protochlorure

de chrôme. Ce précipité est insoluble dans un excè , de cyanure alcalin.

Le sesquicyanure de chrôme s’obtient en versant une dissolution deses-

quiclilorure de chrôme dans une dissolution de cyanure de potassium.

Ce composé est blanc griàtre, insoluble dans l’eau, soluble dans les aci-

des et dans les dissolutions de chlorure de chrome ou d’alun de chrôme;

il devient d’un gris bleuâtre par la dessiccation. Il n’est pas décomposé

quand on le chauffe au rouge à l’abri du contact de l’air.

Quand on fait digérer du sesquicyanure de chrôme récemment préci-

pité avec une dissolution concentrée de cyanure de potassium, il se dis-

sout peu a peu en communiquant à la liqueur une teinte jaune due à la

formation d’un cyanure double qu’on peut isoler au moyen de l’alcool

qui le précipite de la dissolution.

Le cyanoferrure de chrome s’obtient sous la forme d’une masse gélati-

neuse d’un vert foncé quand ou fait bouillir un sel de chrôme avec du

cyanoferrure de potassium et du chlorhydrate d’ammoniaque. Il se dégage

du cyanhydrate d’ammoniaque et il se forme un précipité de cyanofer-

rure de chrôme. (Berzelius.)
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PROTOSULFURE DE CHROME. ClS.

Ce composé s’obtient sous la forme d’un précipité noir quand on verse

un sulfure soluble dans une dissolution de protochlorure de chrome. Il

est insoluble dans les sulfures alcalins.

Le sulfate de chrome chauffé dans un courant d’hydrogène, au rouge

sombre, dégage de l’eau, de l’acide sulfureux et du sou re, et laisse un
résidu pyrophorique d’un sulfure de chrome brun noirâtre, qui paraît

avoir pour formule CrS, et qui correspondrait ainsi au protochlorure de

chrome CrCl. (M. Kopp.)

Le sulfure de chrome est insoluble, insipide, amorphe, d’un gris terne,

pouvant acquérir de l’éclat par le frottement, insoluble dans la potasse

et dans le sulfure de potassium, soluble dans l’acide azotique, et surtout

dans l’eau régale.

Lorsqu’on verse un sulfure soluble dans un sel de sesqui-oxyde de

chrome, il se dégage de l’acide sulfhydrique, et il se dépose de l’hydrate

de sesqui-oxyde de chrome, qui ne contient pas de sulfure de chrome :

Cr203,3S0 3
-f SMS + 3ÜO = 3HS -f 3(M0,S03

) -f Cr203
.

Dans cette réaction, les sels de chrome se comportent donc comme les

sels d’alumine.

On prépare ordinairement le sulfure de chrome en exposant le sesqui-

oxyde de chrome, dans un tube de porcelaine chauffé au rouge, à l’ac-

tion des vapeurs de sulfure de carbone, ou en fondant à une température

très élevée de l’oxyde de carbone avec du persulfure de potassium; il

présente alors l’aspect du graphite et paraît cristallin.

On obtient du sulfure de chrome pur en décomposant au rouge le ses-

quichlorure de chrome par l’hydrogène sulfuré. Le sesqui-oxyde de

chrome est également décomposé au rouge blanc par l’hydrogène sul-

furé et donne du sulfure de chrome. (M. Harten.)

On a signalé l’existence d’un sulfure de chrome correspondant à l’acide

chromique; ce composé est très peu stable.

SESQUISULFURE DE CHROME. Cl'2S3 .

657.00

600.00

52,26

hljlx

1257,00 100,00

Préparation
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AZOTURE DE CHROME. Cr2Az5
.

On obtient l’azoture de chrome en chauffant le sesquichlorure de

chrôme dans un courant de gaz ammoniac sec; ce corps a l’aspect d’une

poudre brune, insoluble; il s’enflamme lorsqu’on le chauffe à l’air, et

brûle avec un grand éclat en se changeant en sesqui-oxyde de chrôme et

en dégageant de l’azote. (M. Schrœtter.)

PHOSPHURE DE CHROME. Cr2Ph.

On prépare le phosphure de chrôme en unissant directement le chrôme

au phosphore, ou mieux en chauffant au feu de forge le phosphate de

chrôme dans un creuset brasqué.

On a aussi obtenu le phosphure de chrôme, en exposant le sesquichlo-

rure de chrôme anhydre à l’action d’un courant d’hydrogène phosphoré,

sous l’influence d’une température élevée; le phosphure ainsi produit a

l’apparence d’une poudre noire; sa composition est représentée par la

formule Cr2Ph; il est insoluble dans les acides, et inattaquable par les

dissolutions alcalines. (M. H. Rose.)

AZOTATE DE SESQUI-OXYDE DE CHROME. Cr203,3Az05
.

Ce sel se prépare en dissolvant l’hydrate de sesqui-oxyde de chrôme

dans l’acide azotique. Il est vert, très soluble dans l’eau, et facilement

décomposable par la chaleur. Quand on fait bouillir sa dissolution, elle

se change en azotate de chrôme violet. Les alcalis en précipitent un sous-

sel rouge brun, qu’on peut aussi obtenir en décomposant l’azotate neu-

tre par une chaleur ménagée.

SULFATES DE SESQUI-OXYDE DE CHROME.

L’acide sulfurique forme avec le sesqui-oxyde de chrôme plusieurs sels

qui ont pour formules :

Cr203,(S03
)
3 — Cr203,(S03

)

2 — (Cr203
)
3,(S03)

2
.

SULFATE NEUTRE DE SESQUI-OXYDE DE CHROME. Cl’203,(S03)
3
.

Cr203 957,00 38,95

3S03 1500,00 61,05

2457,00 100,00

Ce sel se présente sous trois modifications isomériques. 11 peut être

violet, vert ou rouge
;
nous l’examinerons sous ces trois états.
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1° Sulfate neutre de couleur violette. — Pour obtenir ce sel, ou aban

donne pendant quelques semaines, dans un vase mal fermé, un mélange

de 8 parties d’hydrate de sesqui -oxyde de chrome desséché à 100°, et

de 8 à 10 parties d’acide sulfurique concentré. La dissolution, d’abord

verte, bleuit peu à peu et se change en une masse cristalline d’un bleu

verdâtre, qu’on redissout dans l’eau. Cette liqueur, mêlée avec de l’al-

cool, laisse précipiter une poudre cristalline d’un bleu violet qu’on dis-

sout une dernière fois dans de l’eau alcoolisée et qui laisse peu à peu

déposer des octaèdres réguliers, ayant pour formule : Cr20 3,(S03
)

3,15H0.

(M. SCHROETTER.)

On peut aussi préparer le sulfate de chrome violet en ajoutant de l’acide

sulfurique dans une dissolution alcoolique d’azotate de chrome violet.

(M. H. Lœwel.)

2° Sulfate neutre de couleur verte. — On produit ce sel, soit en dissol-

vant le sesqui-oxydede chrome à l'aide d’une légère chaleur, dans l’acide

sulfurique concentré, soit en faisant chauffer le sulfate violet.

Ce sel contient, comme le sulfate précédent, 15 équivalents d’eau de

cristallisation, et en perd 10 équivalents à 100° en éprouvant d’abord la

fusion aqueuse. Il se dissout dans l’alcool et communique à ce liquide

une couleur bleue, tandis que la dissolution du sulfate violet est précipi-

tée par l’alcool.

Le sulfate de chrome vert n’est pas complètement décomposé à froid

par un sel de baryte en excès : la dissolution se trouble fortement par

l’ébullition, et laisse précipiter une nouvelle quantité de sulfate de baryte.

Le sulfate de la modification violette est au contraire entièrement décom-

posé par une dissolution froide d’un sel de baryte (M. H Lœwel). Nous

avons déjà signalé une différence semblable entre le sesquichlorure de

chrome vert et le sesquichlorure violet, relativement à leur action sur les

sels d’argent.

3° Sulfate neutre de couleur rouge. — Ce sel se distingue des deux au-

tres sulfates par son insolubilité dans l’eau.

On l’obtient en chauffant le sulfate bleu ou vert avec un excès d’acide

sulfurique jusqu’à 200° environ. Le mélange entre en fusion et produit

une masse translucide d’un jaune clair, qui, après l’évaporation de l’a-

cide, laisse pour résidu du sulfate de chrome neutre de couleur rouge.

Ce sel est anhydre et insoluble dans les acides sulfurique, chlorhydrique,

azotique concentrés, et même dans l’eau régale. Par un contact prolongé

avec l’eau, le sulfate de chrome insoluble passe à la modiücation soluble.

Les sulfates basiques de sesqui-oxyde de chrome ne présentent que peu

d’intérêt.
ALUNS DE CHROME.

Le sesqui-oxyde de chrome forme, comme l’alumine, le sesqui-oxyde

de fer et le sesqui-oxyde de manganèse, avec lesquels il est isomorphe,
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plusieurs séries de sulfates doubles, neutres ou basiques, dont le plus

important correspond à l’alun ordinaire.

Le sulfate de sesqui-oxyde de chrome appartenant à la modification

violette s’unit aux sulfates alcalins, et produit des alüns qui présentent

les mêmes formes cristallines, et qui contiennent la même quantité d’eaü

que les sels correspondants à base d’alumine.

Les aluns de chrome appartenant à la modification verte sont au con-

traire incristallisables et présentent l’aspect d’une masse verte transpa-

rente.

Les aluns de chrême dont la composition a été déterminée sont les

suivants :

(K0,S03),(Cr203,(S03)
3),‘24H0 = Alun de chrome à base de potasse;

(Na0,S03),(Cr2ü3.(S03)
3),24H0 = Alun de chrome à base de soude;

(AzH3,H0,S03),(Cr2ü3,(Sü3
)
3),24H0 = Alun de chrême à base d’ammoniaque.

Il existe aussi des aluns de chrome basiques qui correspondent par leur

composition aux aluns basiques d’alumine et de sesqui-oxyde de fer.

Nous décrirons seulement l’alun de chrome à base de potasse.

ALUN DE CHROME A BASE DE POTASSE. (KO,SO3),(Cr203,3SO3),24HO.

KO 9,43

Cr203
. . . 15,32

4S03
. . . 2000,00 . . . . . . . 32,02

24HO . . . 43,23

6245,93 100,00

Ce sel cristallise en beaux octaèdres réguliers, d’un rouge pourpre

foncé, qui, vus par transmission, sont d’un rouge-rubis. 11 est insoluble

dans l’alcool
;
sa dissolution aqueuse est d’un bleu violet sale

;
elle repro-

duit par l’évaporation spontanée le même alun de chrome
;
mais à une

température de 70 à 80°, elle devient rapidement verte. Alors les deux

sulfates qui constituaient l’alun se séparent, ou, ce qui est plus vraisem-

blable, l’alun change de nature et passe de la modification violette à la

modification verte incristallisable. Cette dernière supposition se trouve

confirmée par l’expérience suivante. Si l’on traite la masse verte par l’al-

cool, ce liquide ne dissout qu’une quantité très faible de sulfate de chrome

vert, tandis que si ce dernier sel s’était produit lorsque l’alun a été

chauffé à 80°, il se serait entièrement dissous dans l’alcool.

L’acide azotique possède la propriété de ramener à la modification vio-

lette l’alun de chrome vert. (M. H. Lœvvel.)

Quand on verse goutte à goutte une dissolution d’alun de chrême dans
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un excès d’ammoniaque caustique, une partie du sesqui -oxyde de chrome

se précipite à l’état d’hydrate d’un vert grisâtre, tandis que l’autre partie

reste en dissolution et colore la liqueur en rouge. Le précipité produit par

l’ammoniaque diffère de l’oxyde de chrome vert ordinaire en ce qu’il

donne une dissolution violette lorsqu’on le dissout dans l’acide sulfuri-

que. La liqueur ne devient verte qu’à une température voisine de son

point d’ébullition.

Si l’on décompose l’alun de chrome par une quantité d’ammoniaque

caustique insuffisante pour déterminer la dissolution du précipité, l’hy-

drate qui se dépose présente une couleur violette tirant sur le gris. Ce

précipité, lavé et mis en contact avec un excès d’ammoniaque pendant

plusieurs jours, devient d’un violet pur, et forme ensuite avec l’acide

sulfurique une dissolution d’un rouge de vin. Ce sulfate, chauffé à 100°,

bleuit, mais ne devient pas vert, même après un temps assez long. L’am-

moniaque y produit un précipité violet; la dissolution retient du sesqui-

oxyde de chrome et reste rouge. Le carbonate de soude ne trouble ce

sulfate rouge qu’au bout de quelque temps, et y forme un précipité violet.

Le phosphate de soude y produit un précipité violet qui devient vert par

l’ébullition. (M. Hertwig.)

Ces diverses réactions démontrent qu’il existe plusieurs hydrates

d’oxyde de chrome pouvant former, avec les acides, des sels différents;

mais quelques points restent encore à éclaircir, et une nouvelle étude des

hydrates d’oxyde de chrome et des modifications que subissent les sels

de chrome sous l’influence de la chaleur présenterait beaucoup d’in-

térêt.

Préparation.

L’alun de chrome pourrait être préparé en abandonnant à l’évaporation

spontanée un mélange de sulfate de chrome violet et de sulfate de po-

tasse; mais il est plus facile d’obtenir cet alun, en chauffant légèrement

le bichromate de potasse avec un mélange d’acide sulfurique et d’acide

sulfureux, ou d’alcool. L’acide sulfureux ou l’alcool enlèvent à l’acide

chromique la moitié de son oxygène, et le convertissent en oxyde de

chrome qui s’unit ensuite à l’acide sulfurique et au sulfate de potasse.

Voici les proportions qu’il est bon d’observer pour préparer l’alun de

chrome par chacun de ces deux procédés :

1° On mêle 3 parties d’une dissolution saturée de bichromate de po-

tasse avec 1 partie d’acide sulfurique concentré, et l’on fait passer dans

la dissolution un courant d’acide sulfureux :

K0,2Cr03
-f SO3 + 3S02

-f- 2âHO == (KO,S03),(Cr203,(SO3 )

3),2âHO.

Alun de chrome.

La liqueur laisse déposer au bout de quelques heures des cristaux

octaédriques d’alun de chrême.
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2° On dissout à une douce chaleur 150 grammes de bichromate de

potasse dans un peu moins d’un litre d’eau, et 250 grammes d’acide

sulfurique; on laisse refroidir, puis on ajoute peu à peu au mélange

60 grammes d’alcool, on laisse refroidir lentement, et au bout de vingt-

quatre heures on trouve au fond du vase 140 à 160 grammes d’alun de

chrôme en cristaux octaédriques.

L’alun de chrôme est employé depuis quelques années en teinture.

CARBONATE DE SESQUI OXYDE DE CHROME.

Quand on verse un carbonate soluble dans un sel neutre de sesqui-

oxyde de chrôme, il se forme un précipité d’un gris verdâtre qui a pour

composition
: (CrW)4,C02,H0.

Ce sel basique se dissout à chaud dans un excès de carbonate alcalin.

Le carbonate neutre de sesqui-oxyde de chrôme n’est pas connu.

MINÉRAUX DE CHROME.

Les principaux minéraux qui contiennent du chrôme sont :

Le sesqui-oxyde anhydre
;

Le sesqui-oxyde hydraté (wolkonskoïte);

Spinelle rouge ou rubis

,

Plusieurs espèces de fer chromé
;

Combinaison d’oxyde de chrôme et d’oxyde de plomb
;

Chromate de plomb
;

Chromate de plomb et de cuivre
;

Vanadate de plomb
;

Emeraude verte
;

Diallage;

Se:pentines.

Le chrôme fait aussi partie des pierres météoriques.

Le spinelle roiuje ou rubis est un minéral rare; il cristallise en octaè-

dres réguliers, d’un très beau rouge, transparents et très durs. Sa den-

sité est 3,52.

11 est formé de :

Alumine 82,47

Magnésie 8,70

Acide chi’omique. . . 6,18

Le rubis, chauffé au chalumeau, noircit et redevient presque incolore

par le refroidissement.

\démeraude est ordinairement cristallisée en prismes hexaèdres régu-
liers. Sa densité est 2,6; elle est inattaquable par les acides. On connaît
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deux variétés d’émeraude : l’une contient de l’oxyde de chrome, l’autre

n’en contient pas.

Voici la composition de ces deux variétés :

I. If.

Silice 68,35

Glucine . . . 12,50 13,13

Alumine . . . . 15,75 17,60

Oxyde de chrome. . ,. . . . 3,00 »

Oxyde de fer. . . . . . . . 0,10 0,72

Oxyde de tantale. . 0,27

Le rubis et l’émeraude ne peuvent pas être considérés comme des

minerais de chrome. Le seul minerai de chrome que l’on exploite est le

chromite de 1er (fer chromé), dont nous avons donné la composition en

traitant du chromate de potasse.

Les diallages et les serpentines ne renferment ordinairement que des

traces d’oxvde de chrome.

riN DU TOME DEUXIEME.
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