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SUR LES PILES A ELECTRODES IDENTIQUES, ET SUR LES VALEURS
DES PRESSIONS DE DISSOLUTION ;

Par MM. B. BRUNHES et J. GUYOT.

Nous allons montrer qu'on peut donner une démonstration de la
formule de Nernst relative aux piles a électrodes identiques, spé-
cialement aux piles de concentration de premiere et de seconde
espéce, sans invoquer explicitement I'hypothése de la pression de
dissolution, qui se présente au contraire plus naturellement comme
une conséquence de la formule de Nernst. Nous ferons ensuite
quelques remarques relativement aux nombres généralement consi-
dérés comme représentant les pressions de dissolution.

I. — LA FORMULE DE NERNST POUR LES PILES A KELECTRODES IDENTIQUES.

1. Entre deux solutions d'un méme électrolyte de concentrations
différentes, ayant des pressions osmotiques &, et @,, existe une dif-
férence de potentiel nulle si les ions, supposés de méme valence, ont
méme nombre de transport (K et Cl par exemple), mais qui prend une

valeur proportionnelle au logarithme du rapport % s'il y a une dif-
B}

>

férence entre les nombres de transport des deux ions. Comme cas

limite, si 'un des ions était immobile, le rapportu’ — -
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se réduirait
v
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& 4= 1, I'électricité ne serait transportée que par I'autre ion et on
aurait simplement logg—' pour la différence de potentiel.
2

C'est ce qui se trouve réalisé si, entre les deux solutions de con-
centrations différentes, on intercale une électrode de I'une ou 'autre
espéce. Comme exemple, prenons deux solutions de ZnCl? avec,
entre elles, une électrode de zinc. A travers la cloison de zinc, le
chlore ne pourra pas passer. Seul le zinc pourra passer. Comme, par
hypothese, le dépdt de zine d’un c6té de I'électrode et sa dissolution
de I'autre c6té ne changent rien a I'électrode, il reste au total que
tout se passe, entre les deux solutions séparées par I'électrode de
premiére espéce. comme si I'anion avait un nombre de transport
nul. Doncla différence de potentiel entre les deux solutions, calculée
d’aprés le travail de dilution, est :

RT

«»

Ly | Ly — log%-

. ©w—v . . -,
simplement ( sans facteur . + En d’autres termes, si on désigne
v

par M I'électrode métallique, par L, L, les deux solutions, on a:
RT @
(1) Ly | M-+ M| L = p logc—y;a

R étant la constante des gaz et des solutions;

T, la température absolue;

p, la valence du cation;

¢, la charge de l'ion-gramme univalent.

Or, que I'on mette la cloison de zinc entre les deux solutions ou
qu'on la mette en dehors de fagon a constituer une chaine de con-
centration, la différence de potentiel Zn | L, indépendante du reste
du circuit, est toujours la méme ; et, par suite, la somme des diffé-
rences de potenticl au contact des électrodes dans une pile de con-
centration est donnée par la formule :

RT @
2 M|L —}——L;{M:——-]o‘r——z.
(2) ) 2 o 8o

d’oti I'on conclut que la force électromotrice d'une chaine de concen-
tration de premiére espéce est :

(3) E=—log=?.L ¢
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e représentant la différence de potentiel L, | L, au contact des
solutions 1 et 2. Sil'on remplace e par la valeur dela différence
L, | L, déduite de la théorie de Nernst, on arrive pour E & I'expres-
sion ordinaire, bien connue, pour la force électromotrice de la pile,
etcela sans avoir eu a faire intervenir la notion de pression de
dissolution. .

2. Nous allons montrer que les formules (2) et (3) s’appliquent
dans le cas ou l'on remplace la seconde solution par une solution
d'un autre sel de zinc, de méme concentration en ions 7Zn.

A cet effet, disposons une lame de zine entre une solution de
ZnClI? et une solution de SOZn (w, et w,, pressions osmotiques des
ions Zn). Le courant passant de la solution 1 a la solution 2, il
y'a dépot de zinc dun coté de la cloison, dissolution du coté
opposé, de sorte que rien n'est changé a I'électrode. Celle-ci étant
imperméable aux anions, tout se passe, en définitive, comme s'il y
avait simplement passage des ions Zn de la solution 1 & la solation 2,
et le travail électrique mis en jeu dans le transport d'une quan-
tité pe d'électricité de la solution 1 a la solution 2 n’est autre que le
travail effectué par un cation qui passe de la pression osmotique w,
a la pression osmotique w,.On en conclut aisément que :

X RT @
L,|M+Mn,2:—s-ﬁlog;;;
par suite, les équations (2) et (3) sont générales et supposent sim-
plement deux électrolytes de méme cation, pouvant présenter des
anions communs ou différents.
En particulier, si z, = w,, on a:

(2 bis) MIL+L M=o ou ML =M]| Ly,
(3 bis) E=e=1L| Ly,

c’est-a-dire que :

1° La différence de potentiel au contact d'un métal et d'une solu-
tion d'un de ses sels est indépendante de 'acide du sel, pourvu que
la concentration de la solution en ions positifs demeure constante.

<Exemp]e :7n

% 7ZnCl2 = Zn H so=Zn->

2° La force électromotrice d'une chaine dutype M | L, | Ly | M,
dans laquelle L., L, sont deux solutions salines du métal M égale-
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ment concentrées en cations, est égale a la différence de potentiel
au contact de ces deux solutions. Il en résulte une méthode trés
pratique de mesure des dilférences de potentiel au contact de deux
électrolytes, mais seulement dans le cas ou ces électrolytes ren-
ferment le méme cation & la méme concentration ().

3. Ces raisonnements sont généraux; ils s’appliquent également
au cas des électrodes de seconde espece (mercure recouvert d’un sel
mercureux de méme anion que 'électrolyte de la solution en con-
tact) et conduisent a des conclusions analogues.

Ils supposent, en somme, quele travail de dilution isothermique
d’un ion (cation ou anion), pour passer de la pression osmotique @,
a la pression osmotique w,, estle méme, que le passage se fasse sans
transition autre que la paroi poreuse ou la couche de passage, ou
qu'il se fasse par l'intermédiaire d'une éleclrode solide constituée
par l'ion lui-méme (sel mercureux pour 'anion, métal pour le cation)
et imperméable & I'ion de signe opposé. Mais, comme on le voit, ils
ne subordonnent pas la démonstration de la formule de Nernst a
I'hypothése préalable de la pression de dissolution.

II. — LA NOTION DE « PRESSION DE DISSOLUTION ».

Reprenons les deux solutions de ZaClI? (5, &,) séparées par une
lame de zinc : si la pression osmotique w, prend une valeur P telle
que la différence de potentiel L, | M s’annule, I'équation (1)devient :

RT P
! _ —_
(%) M|Ly= o Iogwa’

c’est-a-dire que l'on retrouve la formule de Nernst donnant la diffé-
rence de potentiel au contact d'un métal et d'une solution d’un de
ses sels.

Dans ces conditions, le travail électrique correspondant au pas-
sage d'union Zn de la solution 1 & la solution 2 se réduit au tra-
vail :

P
(M | Ly) pe = RT log—>»
@2

mis en jeu par le passage de la quantité d'électricité pe de la lame a

(1) Cette méthode, dans le cas d'électrodes de seconde espéce, a été appliquée
par I'un denous (C. R., t. CXLIV, p. 1035).
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la solution 2. Or, quand la quantité d’électricité ps passe de la lame
a la solution, un atome de zinc est arrachéa la lame pour se retrou-
ver dans la solution a I'état d’ion, et on peut dire que I'électrode
métallique envoie un ion en solution. L’expression

RT logﬁ%
3

du travail correspondant, montre que tout se passe comme si
I'ion Zn existait déja dansla lame sous la pression osmotique P et
passait simplement, sous l'influence du courant, de cette pression
‘osmotique a la pression osmotique w, de la solution. Par suite,
le systéme métal | solution serait I'équivalent du couple de deux
solutions présentant un ion commun (cation) aux pressions osmo-
tiques P et @,, ces deux solutions étant séparées par une cloison im-
perméable a I'ion de signe contraire.

Or, si on considére un tel systéme de solutions, par suite de la dif-
férence des pressions osmotiques, il y aura diffusion des cations de
la solution la plus concentrée vers la moins concentrée, qui prendra,
de ce chef, une charge positive ; c’est-a-dire qu’il s’établira une cer-
taine différence de potentiel entre ces deux solutions.

Il semble donc que I'on puisse expliquer de maniere analogue la
production d'une différence de potentiel au contact d’'un métal M et
d’une solation d'un de ses sels; et alors, le métal M étant considéré
comme un systeme producteur d’ions positifs sous la pression osmo-
tique P, snivant que w << P ou que w > P il y aura diffusion des
ions métalliques de 1’électrode dans la solution ou inversement,
c’est-a-dire dissolution de U'électrode ou précipuation sur U'électrode
des iouns positifs de la solution. On retrouve donc ainsi compléte-
ment la théorie de Nernst, la pression P jouant, par rapport a la
dissolution ou la précipitation du métal,le méme réle que la pres-
sion maxima dans les phénomeénes de vaporisation et de liquéfaction
— ce qui justifie bien la dénomination ordinaire : pression maxima
de dissolution.

1. — LA MESURE DES DIFFERENCES DE POTENTIEL AU CONTACT
DES ELECTBODES, ET LES VALEURS DE LA PRESSION DE DISSOLUTION.

1. Les physiciens allemands ont donné une méthode de mesure des
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différences de potentiel au contact des électrodes, et ont déduit de ces
résultats des valeurs pour la pression de dissolution.
La méthode est la suivante :

On construit, avec le métal M plongeant dans la solution L
d'un de ses sels et ’électrode normale au calomel d’Ostwald

(Hg.Hg2Cl? | % KCl), une pile répondant au schéma :
ML % KCl | Hg2Cl2.Hg;
soit E la force électromotrice que 'on mesure. On a :
E—M|L--L| % KCl - % KCl | Hg*CI2.Hg - Hg | M.

En se reportant aux nombres donnés par la théorie de Nernst-
Planck pourles différences de potentiel au contact de deux électrolytes,
on peul admettre, comme conséquence d'une étude précédente (1),

que le terme L —1 KClI est de 1'ordre de 1/100 de volt et par con-

séquent négligeable devant E. Il reste donc :
(1) E=M|L+ % KCl | Hg2C12.Hg -+ Hg | M.

Cela étant, les physiciens allemands admettent que :
1° La différence de potentiel% KCl | Hg?Cl*.Hg est 0v,56, nombre

fourni par la méthode dite du maximum de tension superficielle;

20 La différence de potentiel au contact des deux métaux est de
Pordre de 10-%volts, et par conséquent négligeable.

Dans ces conditions, on a :

(2) M|L=E— 0v,56,
ou:
RT P !
% IOg;: E — 07,56,

c'esl-a-dire, 4 18°, en supposant p — 2:

125 >< 107" log —g = E — 0%,56;

() Comptes Rendus, t. CXLIV, p. 1035 ; p. 832 et 1079 ; 1907.
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d’ou l'on tire:
E — 0,56

(3) logP = P

< 10t 4 log =,
formule qui donne la pression de dissolution.

Si on se reporte alors aux résultats fournis par les formules (2) et
(3), on trouve que ces résultats sont les suivants :

Les pressions de dissolution sont exprimées par des nombres
parfois trés petits (cuivre, 4,8 >< 10720 atmosphéres: palladium,
1,3 > 10-3), parfois excessivement grands (zinc, 9,9 >< 108 atmo-
sphéres), — d'ou 'ona souvent conclu que ces nombres ne pouvaient
représenter une réalité physique.

L'objection ne nous parait pas fondée, si on admet l'analogie
développée précédemment entre la pression de dissolution et la
pression de vapeur maxima.

Considérons en effet un flnide, tel que I'hydrogéne liquide, qui
bout 4 20° absolus sous la pression atmosphérique, dont la pression
de vapeur a4 20° est, par conséquent, 1 atmospheére, et supposons
que ce corps puisse étre maintenu liquide, a I'état de faux équilibre,
au-dessus de sa température critique (32°); a la température de la
glace fondante (273°), il aurait déja une pression de vapeur consi-
dérable.

Nous avons fait le calcul de la maniére suivante :

La température critique de I'hydrogéne étant 32°, et celle de I'an-
hydride carbonique 304°, la température de I’anhydride carbonique
qui correspond & la température 273° de I'hydrogéne est 2395°. Or
la pression de vapeur de CO?Z est donnée par la formule :

819,77

T

logp = 6,41443 — - 0,41861 log T.

En extrapolant, on trouve a 2593°:

Peor = 3,4 >< 107 mm. — ;—’2 >< 10 atmospheéres.
Les pressions de vapeur des divers fluides étant correspondantes
a des températures correspondantes, il en résulte que Ja pression
de vapeur de H liquide a 0° C., en supposant qu'il puisse exister
a celte température, serait :

p= flé 105 X 1—? = 10% atmosPhéresA
7,6 71

J. de Phys., 4¢ série, t. VIL. (Janvier 1908.) 3
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(77 et 15 étant, en atmospheres, les pressions critiques de CO2et H).
Iuversement, en admettant qu'un corps peu volatil puisse rester

liquide, en surfusion, a la température ordinaire, sa tension de va-

peur serait alors trés faible. Nous avons fait le calcul pour le soufre,

au moyen de la formule :

4 684,492

logp == 19,10740 — T — 3,40483 log T (1),

et nous avons trouvé, a 0° C. :
p = 6> 10710 atmosphéres,

et avec des corps beaucoup moins volatils, tels que le carbone, on
devrait arriver 4 des valeurs de p encore plus faibles.

En définitive, si tous les corps pouvaient rester liquides, en faux
équilibre, 4 la température ordinaire, on aurait pour ces liquides des
tensions de vapeur trés grandes quand on considere des fluides diffi-
cilement liquéfiables (hélium, hydrogéne), ou excessivement petites
pour les corps qui sont solides dans des conditions ordinaires de
température (carbone, soufre). Des lors, si on tient compte de 'ana-
logie entre la tension de vapeur et la pression de dissolution, les
nombres trouvés semblent devoir s’interpréter en considérant le zinc
comme ’équivalent d’un fluide trés volatil, le palladium, au contraire,
comme un solide trés réfractaire; de telle sorte que les valeurs don-
nées pour les pressions de dissolution ne nous apparaissent pas
comme étant absurdes a priori, eu égard simplement a leur ordre
de grandeur.

2. Mais ily a des critiques plus graves a faire a 1'application des
formules (2) et (3).

Les valeurs de M | L, déduites de U'équation (2), ne vérifient pas
toujours la loi précédemment énoncée, a savoir que la différence de
potentiel au contact d'un métal et d’'une solution d’un de ses sels est
indépendante de I'acide du sel.

Le tableau (?) suivant l'indique :

Solutions & | molécule-gramme par litre

Métaux - —
Sulfates Chlorures Nitrates Acétates
Aluminium.. -+ 1,040 1,01% 0,775 »
Manganése.. -- 0,815 0,824 0,560 »
Zinc........ 40,526 0,503 0,473 0,522
Cuivre...... — 0,515 » —0,615  —0,580

() BertraND, Thermodynamique, p.98 et 101,
(2) HovLLarp, la Théorie des ions el I'Electrolyse.
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Les différences entreles résultats consignés dans une méme ligne
horizontale sont évidemment trop grandes pour étre attribuées a des
valeurs différentes du degré d'ionisation des solutions normales
considérées. Mais ce désaccord n’a rien de surprenant, si on tient
compte de ce fait que la détermination des différences de potentiel
au contact d’'un métal et d’'une solution d’'un de ses sels est subor-
donnée a deux hypothéses, sur lesquelles il importe d’attirer
I'attention.

3. La méthode précédente suppose en premier lieu que :

i— KC] | Hg2CI2.Hg = 07,56,

07,56 étant la différence de potentiel qu’il faut établir entre les deux
mercures de 1'électromeétre capillaire pour réaliser le maximum de
tension superficielle, quand on y remplace 'acide sulfurique par une
solution normale de KCI.

Or 'un de nous a montré dans un précédent mémoire (1), en se
fondant sur le résultat des expériences de M. Gouy, que la différence
de potentiel existant entre les deux mercures, au moment du maxi-
mum de constante capillaire, représente, &« une constante pres seule-
ment, la différence de potentiel au contact du large mercure.

On a done, en réalité :

% KCl | Hg2CI2.Hg — 07,56 — ¢,

¢ étant une constante qui mesure la différence de potentiel au contact
du mercure capillaire, dont nous ignorons la valeur et qui peut ne
pas étre négligeable.

En effet, V désignant la différence de potentiel entre les deux mer-
cures, on a dans tous les cas :

(Hgl ! KCI> T (1 KCl | Hg?Gl?.Hg) = V.

1 capull. 1 large merc.
Quandonaugmente V, on polarisedavantage le mercure capillaire,

sans polariser sensiblement le large mercure; dans ces conditions,

le second terme du premier membre reste fixe et la variation de V

(Y) J. Guvor, la Théorie de Nernstet U'Eleclrocapillarité (J. de Phys.. 4° scrie,
t. VI, p. 530: 1907).
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est égale & la variation de la différence de potentiel & la pointe. 11 en
résulte que, V variant de 0 & 0v,56, le terme

(Hg l i KCI)MP? = ek

atteint certainement des valeurs qui sont de 'ordre du dixieme de
volt; et, pour certains électrolytes, ceci peut méme se produire au
moment du maximum de tension superficielle, comme nous allons le
montrer par un exemple numeérique.

Le large mercure de I'électrometre étant recouvert de calomel et
d’une solution normale de KCI, on fait plonger la pointe dans une
solution normale de IK au contact de la précédente, et on détermine
la différence de potentiel qui correspond au maximum de tension
superficielle ; elle est égale a 0v,82("). On a donc :

(Hg “ IK) +% IK /} KCl +% KCl | Hg*CI?> = 0v,82;
cap. |

or, si on admet la théorie de Nernst-Planck :

1

1

1 IK / n KCl =o;

comme
(Hgl% KCI) + % KCl | Hg*CI? = 07,56,

cap.

on voit que
<Hgl4 II<> N (Hg ’1 Kcl> = 07,82 — 0,56 = 07,26,
1 cap. 1 cap.

c’est-a-dire

ek — cxa = 0,26,
ceci indépendamment de toute théorie.

D’autre part, sion admet avec M. Gouy (?) que la différence de
potentiel au contact capillaire, lors du maximum de tension superfi-
cielle, est due al'existence d'une couche double existant dans I'inté-
rieur de l'électrolyte au voisinage du contact capillaire, et formée
d'une couche d’anions contigué au mercure, suivie d’'une couche de

(!) Gouy, Sur la fonction électrocapiliaire (Annales de Chimie et de Physique
T série, t. XXIX; 1903).
(%) Comptes Rendus, 3 décembre 1900.
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cations, on voit que les deux termes de la différence précédente sont
de méme signe (positif). Par suite,

cik > 0Y,26,

c’est-a-dire que, dans le cas de I'iodure de potassium, la constante ¢
serait de l'ordre du quart de volt.

Cela indique quelle erreur on peut commettre sur I'évaluation de
la différence de potentiel au contact d'un métal et d'une solution
d’un de ses sels, quand on adopte 0v,56 pour valeur de I'électrode
normale au calomel.

D’autre part, a-t-on effectivement le droit de négliger dans I'équa-
tion (1) la différence de potentiel Hg | M ?

On ne doit donc pas considérer les nombres déduits des équa-
tions (2) et (3) comme représentant effectivement, les uns les diffé-
rences de potentiel métal-électrolyte et les autres les pressions de
dissolution ; et il y aurait intérét a reprendre d’une maniére systé-
matique toute I'étude expérimentale de la question.



