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DE LA THEORIE DES ELECTROLYTES.
I. ABAISSEMENT DU POINT DE CONGELATION ET PHENOMENES ASSOCIES.

(Zur Theorie der Elektrolyte. I. Gefrierpunktserniedrigung und verwandte Erscheinungen) 

P. Debye et E. Hückel
(Soumis en février 27, 1923) 

Traduit de
Physikalische Zeitschrift, Vol. 24, No. 9, 1923, pages 185-206


Les considérations présentes ont été stimulées par une conférence de E. Bauer sur des travaux de Ghosh, tenue au Physikalische Gesellschaft.  Les points de vue généraux pris comme base pour le calcul de l'abaissement du point de congélation aussi bien que de la conductivité me mènent, entre autres, à la loi limite impliquant la racine carrée de la concentration.  J'ai pu rendre compte de ceci pendant l'hiver 1921 au " Kolloquium. "  Avec l'aide active de mon aide, Dr E. Hückel, une discussion en profondeur des résultats et de leur collecte ont eu lieu pendant l'hiver 1922.  


§ 1. Introduction.

Comme on le sait, l'hypothèse de dissociation d'Arrhenius explique les valeurs anormalement grandes de la pression osmotique, de l'abaissement du point de congélation, etc., observées pour des solutions d'électrolytes, par l'existence d'ions libres et l'augmentation consécutif du nombre de particules séparées.  La théorie quantitative se fonde sur l'extension, présentée par van't Hoff, des lois des gaz idéaux aux solutions diluées pour le calcul de leur pression osmotique.  Puisqu'il est possible de justifier cette extension sur base de la thermodynamique, il ne peut y avoir aucun doute concernant la validité générale de ces fondements.  

Cependant, pour des concentrations finies, nous obtenons de plus petites valeurs pour l'abaissement du point de congélation, de la conductivité, etc. que ce que l'on prévoirait à première vue, en présence d'une dissociation complète de l'électrolyte dans des ions.  Soit Pk , par exemple, la pression osmotique résultant de la loi classique de van' t Hoff pour la dissociation complète, la pression osmotique réellement observée sera en fait plus petite, de sorte que :  

P = foPk 

où, selon Bjerrum, le " coefficient osmotique "  fo présenté ainsi est destiné à mesurer cette déviation indépendamment de toute théorie - et peut être observé comme fonction de la concentration, de la pression, et de la température.  En fait, ces observations ne sont pas directement relatives à la pression osmotique mais à l'abaissement du point de congélation, et à l'élévation du point d'ébullition, respectivement, qui peuvent tous deux être dérivés sur la base de la thermodynamique, et au moyen du même coefficient osmotique fo , de leur valeur limite découlant de la loi de van't Hoff pour la dissociation complète.  

L'hypothèse la plus immédiate pour expliquer la présence du coefficient osmotique est la supposition classique, selon laquelle toutes les molécules ne sont pas dissociées en ions, mais qui suppose un équilibre entre les molécules dissociées et non dissociées qui dépend de la concentration globale, aussi bien que de la pression et de la température.  Le nombre de particules séparées libres est ainsi variable, et devrait être directement proportionnel à fo .  La théorie quantitative de cette dépendance, dans la mesure où elle se rapporte à la concentration, se fonde sur la loi d'action de masse de Guldberg-Waage ;  la dépendance de la constante d'équilibre vis-à-vis de la température et de la pression apparaissant dans cette loi peut être déterminée thermodynamiquement, conformément à van' t Hoff.  L'ensemble complet des dépendances, y compris la loi de Guldberg-Waage, peut être prouvé par la thermodynamique, comme il a été montré par Planck.

Puisque la conductivité électrique est déterminée exclusivement par les ions, et puisque, selon la théorie classique le nombre d'ions découle immédiatement de fo , la théorie requiert la relation bien connue entre la dépendance vis à vis de la concentration de la conductivité d'une part et vis à vis de la pression osmotique d'autre part.  

Un grand groupe d'électrolytes, les acides forts, bases, et leurs sels, collectivement désignés comme électrolytes " forts ", présente des déviations marquées par rapport aux dépendances requises par la théorie classique.  Il est particulièrement remarquable que ces déviations soient d'autant plus prononcées que les solutions sont plus diluées.  [ une présentation résumée de ce sujet a été donnée par L. Ebert, "Forschungen ueber die Anomalien starker Elektrolyte," Jahrb. Rad. u. Elektr., 18, 134 (1921).] 

Ainsi, comme a été reconnu au cours des développements et selon la théorie classique, il est possible seulement avec un certain degré d'approximation de tirer une conclusion de fo  quant à la dépendance de la conductivité vis à vis de la concentration.  D'ailleurs la dépendance du coefficient osmotique fo vis à vis de la concentration est également rendue d'une façon complètement inexacte.  Pour les solutions fortement diluées, fo approche la valeur 1 ;  si 1 - fo est tracé en fonction de la concentration c, la théorie classique exige pour les électrolytes binaires, tels que KCl, que cette courbe rencontre l'origine avec une tangente finie (déterminée par la constante de l'équilibre, K). Dans le cas général, si la molécule de l'électrolyte se scinde en  ions, nous obtenons à partir de la loi de l'action de masse pour de basses concentrations :   
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de sorte que dans les cas où la décomposition en plus de deux ions se produit, la courbe en question devrait présenter même un ordre supérieur pour le contact avec l'abscisse.  L'ensemble de ces dépendances constitue la loi de dilution d'Ostwald.  

En fait les observations sur les électrolytes forts montrent un comportement complètement différent.  La courbe expérimentale commence à partir de l'origine à angle droit (cf. le schéma 2) par rapport à l'abscisse, indépendamment du nombre d'ions,  Toutes les formules pratiques d'interpolation proposées essayent de représenter ce comportement en supposant 1 - fo proportionnel à une puissance fractionnaire (plus petite que 1, telle que 1/2 ou 1/3) de la concentration.  La même remarque vaut en ce qui concerne l'extrapolation de la conductivité à des dilutions infinies qui, d'après Kohlrausch, exige l'utilisation de la puissance 2.   

Il est clair que dans ces circonstances la théorie classique ne pourra pas être maintenue.  Tout le matériel expérimental indique que son point de départ fondamental devrait être abandonné, et que, en particulier, un équilibre calculé sur la base de la loi d'action de masse ne correspond pas aux phénomènes réels.  

W. Sutherland, 2 en 1907, a tenté de construire la théorie des électrolytes sur l'hypothèse d'une dissociation complète.  Son travail contient un certain nombre de bonnes idées.  N. Bjerrum3 est, cependant, le premier à être arrivé à une formulation distincte de l'hypothèse. Il a clairement énoncé et prouvé que, pour les électrolytes forts, aucun équilibre n'est apparent entre les molécules dissociées et non dissociées, et que, plutôt, il existe une évidence convaincante qui prouve que de tels électrolytes sont complètement dissociés en ions jusqu'aux concentrations élevées.  Ce n'est que lors de la considération des électrolytes faibles que les molécules non dissociées réapparaissent.  Ainsi l'explication classique comme base exclusive pour la variation de, par exemple, le coefficient osmotique, doit être abandonnée et il s'ensuit la tâche de rechercher un effet des ions, jusqu'ici négligé, qui explique, en l'absence d'association, une diminution de fo  avec une augmentation de concentration.  

Récemment, sous l'influence de Bjerrum, l'impression s'est renforcée que la considération des forces électrostatiques, exercée par les ions l'un sur l'autre et d'importance considérable en raison de la valeur comparativement énorme de la charge électrique élémentaire, doit fournir l'explication désirée.  La théorie classique ne discute pas ces forces, elle traite plutôt les ions en tant qu'éléments entièrement indépendants.  Une nouvelle théorie d'interaction doit être analogue à quelques égards à la généralisation de van der Waals de la loi des gaz idéaux au cas de gaz réels.  Cependant, elle devra recourir à des méthodes entièrement différentes, puisque les forces électrostatiques entre les ions diminuent seulement comme l'inverse du carré de la distance et sont ainsi essentiellement différentes des forces intermoléculaires qui diminuent beaucoup plus rapidement avec une augmentation de la distance.  

Milner4 a calculé le coefficient osmotique en suivant de telles lignes.  Son calcul ne peut pas être contesté en ce qui concerne son développement, mais il conduit à des difficultés mathématiques qui ne sont pas entièrement surmontées, et le résultat final peut seulement être exprimé sous forme graphique par une courbe déterminée pour la relation entre 1 - fo et la concentration.  Par la suite, il ressortira plus loin que la comparaison avec une expérience, exécutée par Milner, suppose l'admission de ses approximations pour des concentrations qui sont beaucoup trop hautes et pour lesquelles, en fait, les propriétés individuelles des ions, non prises en considération par Milner, jouent déjà un rôle important.  Néanmoins il serait injuste de rejeter le calcul de Milner en faveur des calculs plus récents effectués par Ghosh5 sur le même sujet.  Nous devrons revenir, par la suite, à la raison pour laquelle nous ne pouvons être d'accord avec les calculs de Ghosh, ni avec leur application à la conductivité ni dans leur application la plus évidente à la pression osmotique.   Nous devrons même rejeter entièrement son calcul de l'énergie électrostatique d'un électrolyte ionisé, qui sert de base à toutes ses conclusions consécutives.  

Les circonstances à considérer dans le calcul de la conductivité sont très semblables à celles pour le coefficient osmotique.  Ici également la nouvelle théorie d'interaction doit essayer de comprendre l'effet électrostatique mutuel des ions en ce qui concerne son influence sur leur mobilité.  Une tentative plus précoce a été faite dans cette direction par Hertz. 6  Il transcrit les méthodes de théorie cinétique de gaz, et, en fait, trouve une interférence mutuelle des ions.  Cependant, la transcription de cette méthode classique, et en particulier l'utilisation des concepts comme ceux du libre parcours d'une molécule dans un gaz pour le cas d'ions libres entourés par les molécules du dissolvant, ne semble pas être très fiable.  Le résultat final obtenu par Hertz ne peut pas, en fait, être réconcilié avec les résultats expérimentaux.  

Dans cette première note, nous nous confinerons au "coefficient osmotique fo " et à un " coefficient d'activité fa " similaire, utilisé par Bjerrum7 et soumis à une contrainte dans sa signification. Même pour de tels électrolytes (faibles), où un nombre notable de molécules non dissociées est présent, l'équilibre ne peut pas simplement être déterminé par la formule de Guldberg-Waage sous sa forme classique :   

c11 c22 . . . cnn = K 

(c1, c2, . . . cn, sont les concentrations, K la constante d'équilibre). Il sera nécessaire, en raison des forces électrostatiques mutuelles entre les ions, d'écrire : 

faK

au lieu de K, en introduisant le coefficient* d'activité fa . Ce coefficient, tout comme fo ,  dépendra de la concentration des ions.  Bien que, selon Bjerrum, une relation à prouver par la thermodynamique existe entre fa  et fo, leur dépendance vis-à-vis de la concentration est différente pour les deux coefficients.  


*  Le coefficient d'activité fa présenté ici n'est pas identique à celui introduit par Bjerrum.  Bjerrum dédouble notre coefficient fa afin de donner un produit de coefficients dont chacun est associé à un type d'ion distinct (cf. la section 8).  


Le traitement détaillé de la conductivité sera réservé pour une note postérieure.  Cette division semble justifiée, depuis la détermination de fo et de fa  exige seulement une considération des processus réversibles, tandis que le calcul des mobilités a à faire avec des processus essentiellement irréversibles pour lesquels aucune relation directe aux lois fondamentales de la thermodynamique n'existe.  

§ 2. Fondements

Comme il est bien connu, on montre en thermodynamique que les propriétés d'un système sont complètement connues, pourvu qu'un des nombreux potentiels thermodynamiques possibles soit donné en fonction des variables correctement choisies.  En raison de la forme dans laquelle le terme basé sur les effets électriques mutuels apparaîtra, nous choisissons la variable : **  
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* *  Le potentiel G diffère de l'énergie libre de Helmholtz   F = U - T S   seulement par le facteur -1/T .  Cette différence n'est pas essentielle du tout ;  nous le définissons comme dans le texte ;  pour avoir une connexion immédiate avec la thermodynamique de Planck.  


(S = entropie, U = énergie, T = température absolue). Comme variables, on a naturellement (à côté des concentrations) le volume et la température, soit
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Les calculs développés ci-après se différencient des calculs classiques par la considération des effets électriques des ions. Nous partageons conséquemment U en deux parties, une partie classique Uk et une énergie supplémentaire électrique Ue
U = Uk + Ue .

On considère que, selon (1),
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(2)

et on divise également le potentiel G en deux parties :

G = Gk + Ge ,

on trouve ainsi selon (2)
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Notre tâche principale consiste ainsi à déterminer l'énergie électrique Ue d'une solution d'ions.

Pour l'exploitation pratique, toutefois, le potentiel G n'est pas aussi bon que la fonction définie par Planck de manière appropriée
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(4)

Comme la forme différentielle de cette définition
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(4')

le montre, la pression et la température sont en effet les variables naturelles avec le potentiel  , et puisque la majorité écrasante des expériences sont effectuées à pression constante (et non à volume constant),  doit être préféré.

Une comparaison de (4) avec (1) fournit
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ainsi, G étant connu, il s'agit encore de trouver et ajouter le terme additif 
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Conformément à (1'), on peut détailler
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(6)

et on a ainsi obtenu l'équation d'état qui lie pression, volume et température dans la solution d'ions. Celle-ci peut être interprétée comme un ajout à la pression extérieure, suite aux effets électriques des ions, d'une pression additionnelle calculée par la relation
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Nous aurons plus tard la possibilité de déterminer cette pression électrique pe (voir remarque près de la formule 28), elle atteint par exemple, pour une solution aqueuse de KCl avec une concentration de 1 mol par litre, environ 20 atmosphères.

Ainsi, il n'est pas strictement correct d'utiliser pour V (comme fonction de p et T) l'approche classique sans la prise en considération des effets électriques des ions, puisque la pression pe provoque aussi une modification de volume. Eu égard toutefois au fait que la compressibilité de l'eau est si faible que 20 atmosphères ne provoquent qu'une modification relative de volume de 0.001 , pour la plupart des applications, la contribution électrique à V (comme fonction de p et T) peut être négligée.

Conformément à cette remarque, nous diviserons aussi  en une partie classique et un terme additionnel électrique

 = k + e 

(7')

et nous pouvons selon (3) poser
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L'élément classique k a selon Planck la forme
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où

No , N1 ,…Ni ,…Ns 

signifient les nombres de particules particulières dans la solution et où No doit se référer spécialement au solvant* .


*  Notre désignation s'écarte de celle de Planck, dans la mesure où nous ne comptons pas en nombre de moles, mais en vrais nombres de particules, ce qui se révèle plus approprié eu égard à ce qui suit.  


Le potentiel thermodynamique appliqué à la particule particulière est de plus
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une grandeur indépendante des concentrations ; k est la constante de Boltzmann k = 1.346 10-16 erg et ci est la proportion de particules i, de sorte que
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dont on tire l'équation
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Ayant réglé ces remarques thermodynamiques préliminaires, nous arrivons à la discussion de la tâche principale : le calcul de l'énergie électrique Ue . Il semble à première vue qu'il faut obtenir cette énergie directement par la voie suivante. Soit, dans un solvant de constante diélectrique D, deux charges électriques de valeur  et - à la distance r , leur énergie mutuelle est
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On peut croire alors à la simplicité de par cette réflexion générale que les électrolytes binaires, comme par exemple KCl, sont complètement désagrégés en ions, de sorte que dans le volume V de la solution existent immédiatement N1 = N ions K de charge + et N2 = N ions Cl de charge - .

On peut alors s'imaginer que la distance moyenne r qui joue un rôle pour le calcul énergétique équivaut approximativement à la distance moyenne des ions, et puisque le volume revenant à un ion est V / 2N , considérer
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En utilisant cette valeur pour r, on estimerait l'énergie électrique de la solution à
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J. Ch. Ghosh procède en effet de cette manière.

La réflexion est toutefois erronée dans son principe et (marquée pratiquement par l'introduction de la racine troisième de la concentration) la théorie développée ci-dessus doit être entièrement rejetée.

L'énergie électrique (négative) d'une solution d'ions provient du fait que, si l'on considère l'environnement d'un ion, des ions de nom contraire y sont trouvés plus fréquemment que des ions du même nom, comme une conséquence directe des forces électrostatiques efficaces entre les ions.

Un exemple caractéristique, dans un autre domaine, d'un tel cas se trouve dans les cristaux, comme NaCl, KCl etc., étudiés par Bragg, où chaque atome, apparaissant (ici aussi) comme ion, est directement entouré d'atomes de nom différent.

Il est dans ce cas prouvé (conformément aux calculs précis effectués par M. Born) qu'estimer l'énergie électrique du cristal par l'établissement de la distance entre deux atomes voisins de nom contraire la sous-estime fortement, le cas analogue pour la solution étant de faire jouer le rôle prépondérant à la distance moyenne 
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En effet, c'est une longueur tout à fait différente qui importe pour l'énergie, car les ions sont ici librement mobiles et la longueur cherchée peut par conséquent seulement être évaluée sur base des temps de séjour des ions du même nom et de nom contraire dans le même élément de volume à proximité d'un ion considéré.

De là s'ensuit déjà que la température doit jouer un rôle essentiel dans le calcul de l'évaluation de Ue .

De façon purement dimensionnelle, on ne peut plus fermer comme ce qui suit : admettant que la grandeur des ions n'a pas besoin d'être prise en compte pour de grandes dilutions, alors l'expression de l'énergie peut être celle indiquée plus haut*
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* On montrera ci-après que cette hypothèse s'applique en effet.  


En outre, les autres énergies de mesure kT du mouvement thermique jouent toutefois un rôle égal. On s'attend donc ainsi à ce que Ue prenne la forme
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(8)

où f est une fonction du rapport entre ces deux énergies, sur laquelle on ne peut a priori rien énoncer**.


* *  Les réflexions d'O Klein concordent avec cette considération dimensionnelle : Meddelanden fran J. Vetenskapsacademiens Nobelinstituut 5, Nr.6, 1919 (publication 60ème anniversaire de S. Arrhenius) 

La considération du cas limite de hautes températures conduit également à la même conclusion. En effet, si l'énergie du mouvement thermique est grande et si on considère un volume à proximité d'un ion particulier considéré, la probabilité de trouver là un ion du même nom est égale à celle de trouver un ion de nom contraire.

Ainsi, à la limite des hautes températures, Ue doit disparaître, c'est-à-dire que l'expression de Ue comporte aussi T en tant que paramètre essentiel aux températures moyennes.

§ 3. Calcul de l'énergie électrique d'une solution ionique d'un sel mono-monovalent.

Soient, dans un volume V, N molécules d'un sel mono-monovalent (par exemple KCl) décomposées en ions, la valeur absolue de la charge d'un ion est  (4.77 10-10 e.s.E), la constante diélectrique du solvant est D.

Nous considérons un des ions de charge +e et cherchons à déterminer son énergie potentielle u relativement aux ions environnants.

Le calcul direct, tel qu'il a été tenté par Milner, en prenant en considération toutes les positions possibles des ions les uns avec les autres, et en appliquant le principe de Boltzmann dans le calcul correspondant, s'est avéré mathématiquement trop difficile. Nous le remplaçons par conséquent par une autre considération, dans laquelle le calcul vise d'emblée la moyenne du potentiel électrique produit par les ions.

Aux points P aux environs de l'ion considéré, en moyenne temporelle, règne le potentiel électrique  ; si on y apporte un ion positif, le travail fourni est +   , pour un ion négatif, en revanche, le travail effectué est  -   .

Dans un élément de volume dV, on trouvera par conséquent en moyenne temporelle selon le principe de Boltzmann
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ions négatifs, où on a posé 
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En effet, à la limite où T ( ( , la distribution des ions doit devenir égale, de sorte que le facteur avant la fonction exponentielle doit tendre vers 
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, c.-à-d. vers le nombre des ions d'un type par cm2 de solution. Avec ces indications, provisoirement, rien n'est encore obtenu puisque le potentiel  posé aux points P est encore inconnu.

Selon l'équation de poisson, ce potentiel doit satisfaire
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où  est la densité de charge électrique distribuée dans le diélectrique D.

D'autre part, selon l'équation ci-dessus
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de sorte que  peut être déterminé comme solution de l'équation
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Plus on s'éloigne de l'ion considéré, plus petit devient le potentiel, pour une plus grande distance, on pourra par conséquent remplacer avec une approximation suffisante 
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Comme cela, (10) prend la forme beaucoup plus simple que ci-dessus*
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* Nous avons aussi examiné l'influence des termes suivants dans le développement de 
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et avons pu constater que cette influence sur le résultat est très légère. On renonce pour la brièveté de la communication à ces calculs.


Dans le membre de droite, le facteur de  a la dimension inverse du carré d'une longueur. Nous posons
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(11)

de sorte que  est l'inverse d'une longueur et que (10') devient

 = 2 


(12)

La longueur
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est la dimension la plus essentielle de notre théorie et remplace la distance moyenne entre ions introduite par Ghosh et dont nous rejetons la considération.

Si on place des valeurs numériques (cf. plus tard) et si on mesure la  concentration comme communément en mols par litre de solution, on obtient, si la concentration ainsi mesurée est désignée par  ,
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pour l'eau à 0 °C . La longueur caractéristique prend ainsi pour une concentration  = 1 (1 mol par litre) une dimension moléculaire.

Nous voulons maintenant interrompre le cours des réflexions pour éclairer plus en détail l'importance physique de la longueur caractéristique.

Ayant immergé dans une solution électrolytique une électrode de potentiel 0 dont la surface donne à la solution une différence de potentiel  . La transition de  à 0 aura alors lieu dans une couche d'épaisseur finie donnée par les réflexions ci-dessus. Si nous utilisons (12) et si nous faisons choix d'une coordonnée z dans la direction perpendiculaire à la surface de l'électrode, on a en effet

 =  e-  z 

une solution qui satisfait (12).

Puisque le membre de droite de la loi de Poisson signifie 
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, la densité de charge liée au potentiel indiqué est
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Selon cette formule, 
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 mesure par conséquent la longueur sur laquelle la densité électrique de l'atmosphère d'ions supprime la partie exponentielle. Notre longueur caractéristique 
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 est une mesure de l'épaisseur d'une telle atmosphère d'ion, (c.-à-d. la bien connue double couche de Helmholtz) ; selon (11), celle-ci dépend de la concentration, de la température et de la constante diélectrique du solvant* .


* Les calculs de M. Gouy, Journ. de phys. (4), 9,.457,.1910 sur la théorie de l'électromètre capillaire, se sont avérés être un supplément de résultats pratiques sur la double couche. Peut-être pouvons nous encore attirer l'attention sur le fait que, dans ce cas, la formule (10) non simplifiée admet une solution simple.

 
L'importance de la longueur 
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étant à présent tirée au clair, on doit maintenant utiliser (12) pour déterminer le potentiel et la distribution de densité dans le voisinage de l'ion considéré avec la charge +  . Nous appelons r la distance à cet ion et introduisons dans (12) les coordonnées polaires spatiales. Alors, (12) devient
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et cette équation admet la solution générale
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(13)

Puisque  s'évanouit à l'infini, on doit avoir A' = 0 ; la constante A en revanche doit être déterminée par des relations à proximité de l'ion. Nous allons exposer cette détermination en deux étapes a) et b), en faisant l'hypothèse sous a) que les dimensions de l'ion ne jouent pas de rôle ; sous b) que la dimension finie des ions est à prendre en considération. Ces réflexions fournissent alors a) la loi limite pour de grandes dilutions, tandis que sous b) les modifications à apporter à cette loi limite dans le cas de plus grandes concentrations.

a) Diamètre ionique ponctuel.

Le potentiel d'une charge ponctuelle isolée  dans un milieu de constante diélectrique D serait
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si dans le milieu aucun autre ion n'existait. Notre potentiel (13) doit correspondre à cette expression pour des distances infiniment petites, donc
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et le potentiel cherché devient :
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(14)

Nous avons divisé le potentiel en deux termes, dont le premier n'est pas influencé par les ions environnant, et dont le deuxième représente le potentiel provenant de l'atmosphère d'ions. Pour de petites valeurs de , la valeur de ce dernier potentiel devient immédiatement
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L'énergie potentielle u que l'ion +  considéré possède vis à vis de ses environs, s'élève ainsi à*
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(15)


* À part le résultat graphique mentionné dans l'introduction, le travail de Milner contient une note en bas de page (Phil. Mag. 23,.575,.1912), selon laquelle dans le cas du texte ci-dessus, dans nos notations,


[image: image49.wmf]2

D

u

2

p

k

e

-

=


.

Une mise en évidence de cette formule montre qu'elle se différencie de notre résultat par le facteur 
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Si on a maintenant une série de charges ei et si le potentiel s'élève respectivement à l'endroit des charges à i , d'après les lois de l'électrostatique, l'énergie potentielle totale est.
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Dans notre cas, où il existe N ions positifs, dont chacun a vis à vis de ses environs la différence de potentiel 
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, et où il s'y ajoute en outre N ions négatifs avec la différence de potentiel 
[image: image53.wmf]k

e

D

, l'énergie potentielle cherchée devient par conséquent*
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Le  est donné par (11) en fonction de la concentration, de sorte que l'énergie potentielle de la solution d'ion devient proportionnelle à la racine deuxième de la concentration et pas comme selon Ghosh à la racine troisième de cette grandeur.

b) Diamètre ionique fini.

Nous avons remarqué plus haut que la longueur caractéristique 
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 atteint la petitessse de dimensions moléculaires pour la concentration de 1 mol par litres. Il doit par conséquent être inadmissible avec de telles concentrations de remplacer l'ion de dimension finie et moléculaire par une charge ponctuelle, comme nous l'avons fait en a). La signification de notre calcul développé  au sens de l'équation de Poisson ne correspondrait pas au cas où on voudrait introduire des représentations détaillées sur les distances de rapprochement mutuel des ions. Nous voulons plutôt nous fonder ci-après sur une image, selon laquelle un ion est considéré comme une boule de rayon a dont l'intérieur doit être traité comme un milieu de constante diélectrique D au centre duquel il existe une charge ponctuelle +, ou - . Alors, la dimension a ne mesure manifestement pas le rayon ionique, mais représente une longueur moyenne pour la distance jusqu'à laquelle les ions négatifs environnant peuvent s'approcher de l'ion positif considéré. Le a serait conforme pour cela au complet dimensionnement des ions positifs et négatifs p. ex. de l'ordre de grandeur du diamètre d'ion attendu. Ce diamètre global d'ion ne peut pas encore être considéré en général comme le diamètre réel de l'ion, puisqu'il faut probablement en vertu de leur hydratation penser à entourer les ions d'une couche tenant solidement des molécules d'eau. Nous ne pouvons atteindre ainsi, par la prise en considération schématique de la situation présentée ci-dessus à l'aide de la longueur a , qu'une approximation à la réalité. La discussion de cas pratiques (cf. plus tard) montrera toutefois que cette approximation est pratiquement assez bonne.

Pour le potentiel autour d'un ion souligné, on a comme précédemment
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 seulement la constante A doit maintenant être déterminée différemment. Selon notre supposition, il doit devenir à l'intérieur de la boule (pour un ion positif)
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(17')

Les constantes A et B doivent être déterminées à partir des conditions aux frontalières à la surface de la boule. Là, en r = a , il faut faire se correspondre les potentiels, aussi bien que les intensités du champ 
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(18a)
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et ainsi
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La valeur de B représente le potentiel qui est produit au centre à la boule par l'atmosphère d'ions ; par conséquent, on obtient l'expression de l'énergie potentielle d'un ion positif vis à vis de son environnement
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(19)

Comme la comparaison avec (15) le montre, la prise en considération de la dimension de l'ion s'exprime seulement par le facteur 1/(1+a). Pour de petites concentrations (n petit), (11) montre que  aussi devient petit et l'énergie s'approche de la valeur indiquée précédemment pour des ions infiniment petits. Pour une grande concentration ( grand), en revanche, u s'approche progressivement de la valeur
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de sorte que notre longueur caractéristique 1/ perd son influence, au profit d'une nouvelle longueur mesurant la dimension ionique a.

À l'aide de (19), comme en a), l'expression de l'énergie électrique totale de la solution ionique ressort de façon semblable
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si nous, comme cela s'indique manifestement, caractérisons toutefois les ions positifs par un rayon a1 et les négatifs par un autre rayon a2 . Nous pourrions maintenant utiliser immédiatement (16) ou (20) pour déterminer notre fonction thermodynamique conformément aux développements effectués en § 2 . Cependant, nous voulons indiquer d'abord l'expression correspondant à (20) pour l'énergie d'une solution d'ion arbitraire, en écartant désormais la restriction introduite dans l'intérêt de la clarté à des sels mono-monovalents

§ 4. L'énergie potentielle d'une solution ionique arbitraire.

[Le reste de la communication apparaîtra ici par étapes] 

§ 10. Remarques générales 

De la discussion précédente, on peut conclure qu'il est inadmissible aussi bien d'un point de vue théorique qu'expérimental de considérer que l'énergie électrique d'une solution ionique est essentiellement déterminée par la distance mutuelle moyenne des ions.  Plutôt, une quantité qui mesure l'épaisseur de l'atmosphère d'ion ou, pour se relier à quelque chose de mieux connu, l'épaisseur d'une double couche de Helmholtz s'avère être une longueur caractéristique.  En raison du fait que cette épaisseur dépend de la concentration de l'électrolyte, l'énergie électrique de la solution devient également une fonction de cette quantité.  Le fait que cette épaisseur soit inversement proportionnelle à la racine carrée de la concentration est responsable de l'aspect caractéristique des lois limites pour les solutions fortement diluées.  Bien que nous devions refuser de parler en termes de structure de treillis de l'électrolyte dans le sens conventionnel, et cependant, comme montré par le développement du sujet, la prise de cette image trop littéralement mène à des erreurs inadmissibles, il contient encore un grain de la vérité.  Pour clarifier ceci, les deux expériences imaginaires suivantes sont effectuées. D'abord, nous prenons un élément de l'espace, et le considérons placé, à plusieurs reprises, en des positions arbitraires dans l'électrolyte.  Il est clair que, dans un électrolyte binaire, nous trouverons à l'intérieur des ions positifs et négatifs en fréquence égale. En second lieu, nous prenons le même élément spatial, et le plaçons encore à plusieurs reprises dans l'électrolyte, maintenant pas arbitrairement, mais toujours tels qu'il, par exemple, est situé à une distance finie (de plusieurs unités d'angström) d'un ion positif arbitrairement choisi. 
Maintenant nous ne trouverons pas des charges positives et négatives en fréquence égale, les charges négatives prévaudront en nombre.  Parce que les ions de charge opposée, en moyenne, prévalent en nombre dans les environnements immédiats de chaque ion, nous pouvons voir, correctement, une analogie à la structure en cristal du type de NaCl, où chaque ion Na est immédiatement entouré par 6 ions Cl et chaque ion Cl par 6 ions Na.  Cependant, il faut considérer une caractéristique essentielle de la solution électrolytique que la mesure de cet ordre est déterminée par l'équilibre thermique entre forces d'attraction et le mouvement thermique, alors qu'elle est parfaitement prédéterminée pour le cristal.  

Les calculs et la comparaison avec l'expérience ont été effectués en prenant la constante diélectrique conventionnelle pour le solvant environnant.  Le succès justifie cette prétention. Bien que ce procédé soit justifiable pour de basses concentrations, il devrait causer des erreurs pour des concentrations plus élevées.   En fait, il découle de la théorie de dipôle qui pour des intensités de champ élevées, des diélectriques doit montrer des phénomènes de saturation semblables à la saturation magnétique connue.  Les expériences récentes par Herweg15  peuvent être prises comme confirmation expérimentale de cette condition théorique.  Puisque à une distance de 10-7 centimètres d'un ion portant une simple charge, une intensité de champ d'approximativement 200.000 volt/cm est attendue, nous devrions être préparés à observer quelque chose de ces phénomènes de saturation.  Il serait, naturellement, très intéressant si une tentative de mettre en évidence cet effet via ses conséquences à partir d'observations était réussie, à plus forte raison que la nature met à notre disposition des intensités de champ d'une grandeur autrement difficilement atteignable avec les moyens expérimentaux conventionnels.  

A un autre égard les solutions concentrées devraient montrer un comportement spécial.  Si beaucoup d'ions sont présents dans les environnements de chaque ion simple, ceci peut être considéré comme un changement du milieu environnant en ce qui concerne ses propriétés électriques, un effet qui n'a pas été pris en considération dans la théorie précédente.  La façon dont ceci peut devenir effectif peut être indiquée par les considérations suivantes.  Considérons un ion fixé et un autre ion mobile, de charge opposée, et étudions la quantité de travail requise pour enlever l'ion mobile.  Ce travail peut être considéré comme composé de deux parts :  (1) l'ion exigera une certaine quantité de travail pour son déplacement, et (2) nous gagnerons du travail en remplissant espace, précédemment pris par l'ion, par du solvant.  Les expériences au sujet de la chaleur de la dilution fournissent réellement une indication de l'existence de telles conditions.  Prenons, par exemple, une solution  de HNO3 de concentration initiale basse et diluons la avec une grande quantité de l'eau (c.-à-d., tellement que davantage de dilution ne causerait aucun effet calorifique), le refroidissement aura lieu, c.-à-d., que du travail doit être effectué au sens des considérations précédentes pour séparer les ions les uns des autres. Si la solution initiale a une concentration plus élevée, alors, dans la même expérience, de la chaleur est produite, c.-à-d., du travail est obtenu, si l'entourage de chaque ion est libéré d'un nombre suffisant d'autres ions qui sont remplacés par des molécules d'eau.  En langage conventionnel, on dit qu'une hydratation prédominante des ions se produit, et qu'elle doit être considérée comme un  processus exothermique. 
Évidemment, les considérations ci-dessus prévoient une explication de cette prétendue hydratation sur une base purement électrique.  En fait un calcul approché peut être réalisé lequel donne théoriquement la règle de Berthelot, valide à cet égard pour la dépendance de la chaleur de la dilution de la concentration initiale, et lequel rend plausible l'ordre de grandeur du coefficient numérique de cette règle déterminé expérimentalement.  Ces considérations ont une certaine portée sur les observations de point de congélation puisqu'elles suggèrent que la possibilité de calculer pourquoi et dans quelle mesure les courbes trouvées pour le pourcentage de déviation  (comparer le cas de KCl) s'incurvent vers le bas pour des concentrations plus élevées et peuvent même croiser l'abscisse pourvu que la concentration soit assez élevée.   Dans ce cas, l'abaissement du point de congélation excède celui prévu de la théorie classique (même, comme il peut être énoncé explicitement, si la théorie classique est employée sous sa forme complète). Jusqu'ici, on a renoncé, dans de tels cas, à parler de l'hydratation. 

Cependant, avant que des conditions pour les solutions concentrées puissent être étudiées, il faut montrer que le processus irréversible de la conduction électrique dans les électrolytes forts peut également être compris quantitativement de notre point de vue.  Nous réservons la présentation détaillée de ce sujet pour un futur article.  Ici seulement les idées fondamentales, qui seront discutées plus complètement en ce que papier, peuvent être indiquées.  Si un ion se déplaçant un liquide est soumis à l'influence d'un champ externe, les ions environnants devront se déplacer constamment afin de former l'atmosphère d'ion. Si nous supposons maintenant pendant un moment qu'une charge est soudainement produite dans l'électrolyte, une atmosphère d'ion devra apparaître ce qui nécessite un certain temps de relaxation pour sa formation.  De même, pour un ion mobile, l'atmosphère environnante n'atteindra pas sa distribution d'équilibre et ne peut donc pas être calculée sur la base du principe de Boltzmann-Maxwell. 
Cependant, la détermination de sa distribution de charge peut être exécutée sur la base d'une interprétation évidente des équations pour le mouvement brownien. Il peut être estimé qualitativement dans quelle direction cet effet, provoqué par la présence d'un temps fini de relaxation, sera opérant.  À un point en avant de l'ion mobile (c.-à-d., un point vers lequel il se déplace) la densité électrique de l'atmosphère d'ion doit augmenter avec le temps ;  elle doit diminuer pour un point en arrière de l'ion.  Comme conséquence du temps de relaxation, la densité devant l'ion sera légèrement plus petite que sa valeur à l'équilibre ;  derrière lui, cependant, elle n'aura pas encore diminué à sa valeur d'équilibre.  En conséquence, pendant le mouvement, il existe toujours une densité électrique de l'atmosphère d'ions légèrement plus grande derrière l'ion que devant lui. Puisque la densité de charge dans l'atmosphère et la charge de l'ion central portent toujours des signes opposés, une force freinant le mouvement d'ion se produira, indépendamment de son signe, et évidemment cette force augmentera avec l'accroissement de la concentration.  

C'est un effet qui opère dans le même sens qu'une diminution de la dissociation calculée sur la base de la loi de dilution d'Ostwald.  Cependant, un autre effet est toujours le présent qui doit être pris en compte.  À proximité d'un ion, prévalent des ions du signe opposé, qui, sous l'influence du champ externe vont, naturellement, se déplacer dans la direction opposée.  Ces ions vont, à un certain degré, entraîner le solvant environnant, ce qui fait que l'ion simple considéré ne se déplace pas relativement à un solvant stationnaire mais relativement à un solvant se déplaçant la direction opposée.  Puisque, apparemment, cet effet augmente avec l'augmentation de la concentration, nous avons un deuxième effet opérant dans le même sens qu'une diminution de dissociation.  L'effet peut être calculé quantitativement selon les principes employés par Helmholtz pour le traitement de l'électrophorèse. 

Le facteur commun des deux effets juste mentionnés consiste, comme est montré par les calculs, dans le fait que tous les deux sont étroitement liés à l'épaisseur de l'atmosphère d'ion, et que, donc, les forces produites sont proportionnelles à la racine carrée de la concentration de l'électrolyte, au moins dans la limite pour des concentrations très basses.  Ainsi nous obtenons une loi, trouvée par Kohlrausch16 selon laquelle pour de basses concentrations la déviation de pourcentage de la conductivité moléculaire de sa valeur limite à dilution infinie est proportionnelle à la racine carrée de la concentration.  Le facteur de proportionnalité trouve donc ainsi une interprétation moléculaire 

Anticipant la représentation détaillée de la conductivité électrolytique dans la perspective d'un article ultérieur, nous pouvons énoncer comme résultat global que la vue, selon laquelle des électrolytes forts sont complètement dissociés, est entièrement étayée. 
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