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Elément de transition par excellence, l'osmium ne se rattache 3 la
triade des platinides lourds, Os - Ir -~ Pt, que par certaines propriétés physi-
ques; mais par la nature de ses sels et le nombre des degrés de valence, les
ressemblances s'atténuent vite avec l'iridium et encore plus avec le platine.
L'analogie chimique se manifeste davantage dans le sens vertical de la classi-
fication périodique, Fe - Ru - Os, ces trois éléments occupant le méme rang

dans chacune des trois triades qui constituent le groupe VIII.

La correspondance verticale apparalt particulidrement nette entre
1'osmium et le ruthénium avec 1l'existence des tétroxydes 0sO, et RuO, (valence
VIII) et des anions osmiate 0sO, et ruthénate RuO, (valence VI). Toutefois,
seul le ruthénium présente, da ce jour, des dérivés connus de 1'ion heptavalent

Ru0,.

Les grandes lignes de la chimie de 1l'osmium furent d&gagées au sié&cle
dernier et au début du XXéme sidcle. L'osmium donne de nombreux complexes qui
se répartissent sur neuf &tats d'oxydation, de 0 & VIII. Par contre, trés peu
de combinaisons simples sont signalées. Parmi celles—ci, nous nous sommes inté-
ressés aux composés des valences supérieures et plus précisément 3 1'&volution

en milieu aqueux du tétroxyde et des osmiates alcalins.

Trés soluble en phase organique, le tétroxyde se dissout &galement
dans 1'eau, ceci d'autant plus facilement que le milieu est plus basique. Ce
phénoméne s'explique par la formation d'un acide dont 1'ionisation assure
la solubilisation aux pH élevés. Certains auteurs déterminent les pK de deux
acidités.

Les osmiates alcalins ne sont stables qu'en milieu basique. L'acidi-
fication les décompose en tétroxyde et en un précipité noir supposé &tre le

dioxyde 0s0,.

Les contributions essentielles concernant 1'étude des solutions

d'osmium VI et VIII sont anciennes, parfois contradictoires et contestables:



les espéces chimiques correspondantes restent donc mal connues. En effet, les
recherches de ces derniéres décennies portent surtout sur la complexation de
1'osmium, sur les réactions nucléaires transformant 1'osmium naturel ou engen-
drant de l'osmium radicactif, sur le caracté@re oxydant du té&troxyde et son
emploi comme oxydant direct ou comme catalyseur d'oxydation. La large utilisa-
tion de 1l'osmium en chimie organique, en micrographie et en biologie contribue
probablement & limiter les recherches purement spéculatives au profit des seuls

travaux susceptibles d'applications pratiques.
PP p q

D'autre part, une lacune subsiste dans la série des degrés de valence
de l'osmium: 1l'existence des degrés V et VII en milieu aqueux n'est pas &tablie

avec certitude.

En conséquence, la présente thése se justifie par la rareté des don-—
nées fondamentales antérieures sur le comportement en solution des &tats d'oxy-—

dations supérieurs de 1l'osmium.

Les récents travaux de NOWOGROCKI, BREMARD et TRIDOT (1), (2), (3),
(4) et (5) marquent une étape importante dans la connaissance des valences
III & VIII du ruthénium en phase aqueuse et montrent l'opportunité d'une
mise au point semblable pour l'osmium et 1'intérét d'une &tude comparative

originale avec son homologue vertical.

Notre travail précise la nature et les domaines d'existence en fonc-
tion du pH des différentes formes ionisées des degrés d'oxydation VI & VIII de
1'osmium et examine leur filiation et leur stabilité. L'osmiate dé potassium
K»0s804,2H,0 et le tétroxyde 0s0,, composés oxygénés les plus représentatifs de
ces valences, constituent les intermédiaires utilisé&s pour la préparation des

solutions d'osmium VI et VIII et la mise en &évidence des valences V et VII.

Dans le cadre de nos recherches, 1'acidité des solutions aqueuses
d'osmium VIII est d'abord étudiée: la détermination spectrophotométrique de
quatre dissociations successives indique que l'hydratation du tétroxyde conduit
d 1'acide Hy0sOg que nous désignerons sous le nom d'acide osménique. Une tenta-—
tive de préparation des osménates de baryum, les sels les moins solubles de cet
acide, s'est imposée alors comme le prolongement logique de cette premidre &tu-—
de. La valence VII de 1'osmium est ensuite caractérisée en milieu trés basique

par réduction de la forme la plus dissociée de 1'acide osménique par les ions



OH et szoi'. Puis l'examen de l'acidification de 1'anion osmiate révéle qu'il
subit en réalité deux dismutations successives ol interviennent 1'osmium hepta-
valent et 1'osmium pentavalent. Enfin, par action des cations métalliques sur
les solutions basiques d'osmium VI, nous avons isolé certains osmiates, proposé
une structure anionique et envisagé leur hydrolyse. Les propriétés du cation

jouent un r8le prépondérant dans les phénoménes obscrvés.

Les résultats et les conclusions de nos travaux sont exposés dans les

chapTtres suivants:

-

Chapitre I: - Préparation des solutions d'osmium VIII et VI
- Méthodes analytiques

- Techniques expérimentales

ChapItre II: Etude de l'acidité des solutions aqueuses d'osmium VIII:
détermination des constantes des différents couples

acide — base
Chapitre III: Etude des sels de baryum de l'acide osménique

Chapitre IV: - Effet réducteur des ions OH™ sur les solutions aqueuses

d'osmium VIII

- Mise en évidence de la valence VII de l'osmium par ré-

duction de solutions basiques d'osmium VIII
- Applications & la chimie analytique de 1'osmium
Chapitre V: Etude de l'acidification des solutions d'osmiates

Chapitre VI: Action des cations métalliques sur les solutions basi-
ques d'osmiates: méthodes de préparation, filiation et

conditions d'existence des sels

Chapitre VII: Résumé et conclusions






CHAPITRE I

PREPARATION DES. SOLUTIONS D'OSMIUM VIII ET VI

~ METHODES ANALYTTIQUES - TECHNIQUES EXPERIMENTALES






PREPARATION DES SOLUTIONS D'OSMIUM DE VALENCE VIII ET VI

PREPARATION DES SOLUTIONS AQUEUSES D'OSMIUM VIII

L'une des plus gr2ies singularités de l'osmium réside dans l'existence
du tétroxyde stable 0sO,. Distillable (Eb = 130°C sous 760 mm de mercure), ce
composé présente déjd a la température ordinaire une tension de vapeur notable.
I1 peut &tre obtenu directement par oxydation du métal 3 600°C par 1'oxygéne
et recueilli dans un pi&ge refroidi avec de la glace. Mais le prix trés élevé
de 1'osmium a nécessité la mise au point d'une méthode de préparation appliqua-
ble a toutes les combinaisons én vue du recyclage de la plus grande partie de

1'élément.

La méthode d'attaque adoptée est celle préconisée par VAN DER WIEL
(6). L'osmium métal en poudre est mis en suspension dans la soude concentrée et

oxydé i ébullition modérée par le persulfate de potassium: la solution, consi-

Q.
v
[a]
o
1]
jov?

4 tort comme de l'osmiate par VAN DER WIEL, devient rouge foncée.

-~

Par ailleurs, le tétroxyde pur est délicat & manipuler et il est pré-
férable d'utiliser des solutions dans le tétrachlorure de carbone d'emploi plus

commode.

Le mode opératoire retenu s'inspire du procédé mis au point par
NOWOGROCKI pour RuOy (3). La solution d'attaque du métal est placée dans le bal-
lon A de 1'appareil de distillation (Fig 1) et additionnée d'un excé&s de persul-
fate de potassium solide. L'appareil étant monté, la solution est acidifiée len-
tement par l'acide phosphorique concentré&, ajouté@ par la tubulure latérale B.
Sous courant de gaz (azote ou oxygéne) le ballon est chauffé jusqu'd 1'ébulli-
tion. Le courant gazeux et la vapeur d'eau entraTnent les vapeurs blanches de
tétroxyde jusqu'auvpiége a condensation € renfermant le té&trachlorure de carbone
et refroidi par de la glace. Le compte-bulles D situé 3 la sortie du piége con-

tient de la soude et arr@te les petites quantités de tétroxyde qui s'é&chappent.
" Quelques remarques s'imposent sur la conduite de la manipulation:

~ Tout l'appareillage doit Etre en verre et monté avec des rodages car



le tétroxyde attaque rapidement le caoutchouc et le polyéthyléne.

- Oxydant puissant 3 chaud, le persulfate de potassium se montre trés
efficace. L'utilisation du persulfate d'ammonium est 3 proscrire: 1'ammoniac
dégagé réagirait violemment sur les vapeurs de tétroxyde avec formation de com-

posés trés difficiles a réattaquer.

- L'emploi de 1'acide phosphorique, de préférence & l'acide perchlo-

rique, évite un dégagement possible de chlore ou d'oxydes de chlore.

- Le courant gazeux sert surtout de fluide entralneur et régularise
le débit 3 travers le piége 3 condensation; en fin de réaction, il emp&che les

absorptions lors du refroidissement du ballon.

- Les impuretés réductrices du tétrachlorure décomposent partiellement

0s0y, en oxydes inférieurs avec formation d'un dépdt noir.

Aprés décantation et filtration, la solution de tétroxyde dans le té-
trachlorure de carbone peut &tre déshydratée sur perchlorate de magnésium anhy-

dre. Stable, cette solution ne présente aucune décomposition.

Les solutions aqueuses d'osmium VIII s'obtiennent par extraction du

tétroxyde de sa solution dans le té&trachlorure.

PREPARATION DES SOLUTIONS D'OSMIUM VI

La combinaison la plus accessible de l'osmium au degré d'oxydation VI

est 1'osmiate de potassium K,0s0,,2H,0.

Ce sel se prépare selon la méthode de FREMY (7), par ré&duction du
tétroxyde en solution potassique par un excés d'éthanol. L'osmiate de potas-
sium insoluble dans 1'alcool précipite en cristaux roses; ces cristaux, filtrés,

lavés 3 1'alcool, séchés sous vide, se conservent indéfiniment en dessicateur.

Les solutions d'osmiates se réalisent par dissolution d'un poids

connu d'osmiate de potassium en milieu basique.



FIGURE 1

Appareil de distillation du tétroxyde d'osmium

S



RECUPERATION DE L'OSMIUM

La récupération de quantités importantes d'un réactif trés colteux

s'impose pour des raisons d'économies.
Deux propriétés facilitent cette récupération:

~ L'attaque & chaud par le persulfate porte la plupart des composés

de 1l'osmium au degré d'oxydation VIII en milieu basique.

~ Aprés acidification, la distillation du tétroxyde assure la puri-

fication.
Le mode opératoire est le suivant:

Les solutions de lavage et de récupération (y compris les précipités),
attaquées par la soude concentrée et le persulfate de potassium 4 chaud, subis-

sent la distillation en milieu acide.

Seuls les composés volatils ou susceptibles de donner des produits
volatils lors de la préparation du tétroxyde, se révélent génants: c'est le
cas en particulier des halogénures qui, dans le traitement, s'oxydent partiel-
lement en halogénes qui distillent avec le té@troxyde et se solubilisent égale-
ment dans le tétrachlorure de carbone. Le recours 3 la solubilité plus €levée
des halogénures en milieu faiblement potassique et alcoolique permet la sépa-

ration de l'osmiate de potassium exempt de sels E&trangers.



METHODES ANALYTIQUES -

Parmi toutes les méthodes de dosage de 1'osmium, les plus importantes
sont les méthodes spectrophotométriques: 1l'osmium donne, en effet, un grand
nombre de complexes stables avec certains réactifs organiques comme la thiourée,
1'acide sulfanilique, la méthionine, i'acide rubéanique, etc... Ces dosages
requidrent 1'observation de conditions sévéres quant au pH et 3 1'état d'oxyda-
tion de l'osmium. De plus, ils nécessitent des manipulations en milieu acide et
dans le tétrachlorure de carbone oli, de par ses propriétés, le tétroxyde ne se
pr@te gudre aux dosages précis: la forte tension de vapeur de ses solutions
provoque des pertes par volatilisation et des dosages par défaut. Un autre in-
convénient est la complication des opérations de ré&cupération par suite de la

pollution des solutions par ces réactifs.

Nos besoins particuliers pour les études envisagées nous ont amené

a4 mettre au point un dosage spectrophotométrique rapide et précis, mieux adap-

P

té & nos exigences.

DOSAGE SPECTROPHOTOMETRIQUE DE L'OSMIUM SOUS FORME D'OSMIATE A 300 nm.

Les solutions d'osmiates, tré&s hydrolysables, n'existent qu'en milieu

trés basique (pH sdpérieur & 12).

Le spectre d'absorption de ces solutions manifeste un maximum 3 300 nm

et un poin£ d'inflexion presque horizontal & 340 nm.

Les valeurs des coefficients moléculaires™d'absorption ¢ se calculent
3 partir des mesures de la densité optique, de solutions préparées par dissolu-

tion d'un peids connu-d'osmiate de potassium:

e(300 nm) = 1214 €(340 nm) = 455



Ces valeurs sont indépendantes de la teneur en soude.

La loi de BEER se vérifie dans le domaine des concentrations en
. ae -3 -2 .
osmium utilisées (entre 10 ~ et 5.10 " M/%): les droites obtenues passent par

l'origine (Fig 2).

Le dosage de 1'osmium sous forme d'osmiate stable en milieu basique
apparalt donc possible. Cette méthode spectrophotométrique posséde l'avantage

d'une grande liberté& sur le milieu 3 partir de pH 12 jusqu'ad une concentration

€levée en soude.

Un article récent rend compte de 1'oxydation des solutions d'osmiates
par 1'oxygéne moléculaire (8), phénomene trés lent en milieu basique. Une 1&-
gére oxydation est visible au changement de la coloration violette habituelle
de 1l'osmiate qui devient rouge. L'unicité de la valence de 1'osmium est assu-
rée en présence de thiosulfate qui réduit 1'osmium octavalent en osmium hexa-

valent (9).

D'une maniére générale, la concentration en osmium total de toute
solution de degré d'oxydation supérieur & VI s'&value spectrophotométriquement

apr&s réduction par le thiosulfate de sodium.

DOSAGE DES SELS METALLIQUES DE L'OSMIUM VIII ET VI

I

Le déplacement d'une suspension d'un sel métallique d'osmium peu
soluble par un sel plus insoluble du cation considéré s'avdre un procédé com-

mode pour obtenir une solution et déterminer spectrophotométriquement 1'osmium.

Cette méthode s'applique aux osmiates alcalino-terreux. A titre
d'exemple, un osmiate de baryum est déplacé& par le sulfate de sodium, -le pro-
duit de solubilité du sulfate de baryum &tant inférieur 3 celui de l'osmiate,

selon la réactionf
—_ OH— -
Ba0OsOy,nHy0 + SOy - B§§8q_+ 0s0y

Aprés filtration, le sulfate de baryum est dosable par gravimétrie



mais, précipité en milieu basique, il est impur par suite des phénoménes
d'adserption. L'oxydation des composés par 1'acide pérchlorique concentré et
1'8limination définitive du té&troxyde par ‘chauffage sont préférables; les ca-

tions se dosent ensuite par gravimétrie classique.
Ce mode opératoire présente deux inconvénients majeurs:

- une perte importante en osmium
- le dosage de 1'osmium et du cation a lieu sur deux fractions dis=-.
tinctes du produit & analyser: un risque d'erreur s'introduit en cas de non

homogénéité du composé et une quantité double de produit est nécessaire.

Ces considérations défavorables nous conduisent 3 envisager une mé-
thode offrant 1'avantage de doser simultanément 1'osmium et le cation sur la

" » 1 .
meéme prise d'essal.

Une masse connue de sel d'osmium est attaquée par l'acide perchlori-
que concentré a l'@bullition dans l'appareil de la figure 3a. Le tétroxyde for-

mé est recueilli dans une solution de soude refroidie par de la glace.

Deux précautions importantes sont & respecter lors de cette manipula-

tion:

- la combinaison est pesée dans un petit tube en pyrex qui évite tout
contact immédiat et brutal avec 1l'acide susceptible d'entraTner une perte en

osmium par volatilisation de tétroxyde lors de 1'introduction dans 1'erlenmeyer.

- la soude doit &tre suffisamment.concentrée pour que les vapeurs

acides ne parviennent pas & la neutraliser.

Du chlore distille avec le tétroxyde mais sa pré&sence ne perturbe pas
le dosage ultérieur de 1'osmium par mesure de la densité optique de la solution

réduite par le thiosulfate.
Le dosage gravimétrique s'effectue dans la solution d'attaque:

- le baryum, le strontium et le plomb se séparent a4 l'&tat de sulfate
- le calcium est précipité en ajoutant de l'oxalate & la solution
acide. Aprés neutralisation et filtration, 1'oxalate de calcium se titre par

manganimétrie.

La reproductibilité et la précision de cette technique d'application

générale i tout composé insoluble de 1'osmium sont vérifiées par comparaison
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avec les dosages séparés de l'osmium et des alcalino-terreux et par analyse.

de 1'osmiate de potassium. K;0s0y,,2H,0 dont la formule n'est pas contestée.

L'intérét du procédé réside, de plus, dans sa rapidité par rapport

i la méthode de SCHATZ et STEPHAN (10), (11) qui comporte les &tapes suivantes:

- acidifica;ion par l'acide chlorhydrique dilué d'un sel alcalino-

terreux d'osmium VI ou VII en milieu alcoolique
- saturation par H,S de la solution de 0sCl, obtenue apré&s chauffage

- séparation de 0sS, précipité

dosage du baryum ou du strontium sur le filtrat

réduction du disulfure 3 haute température par 1'hydrogéne

- pesée de l'osmium métallique.

-~

Ces opérations multiples et souvent délicates 3 mettre en oeuvre

semblent difficilement compatibles avec une tré&s bonne précision.



TECHNIQUES EXPERIMENTALES

MESURES SPECTROPHOTOMETRIQUES

La spectrophotométrie se révéle la méthode la plus simple et la plus

efficace pour le type d'études envisagées.

L'étude de 1'&volution des réactions par des mesures point par point
3 une longueur d'onde, ainsi que le dosage spectrophotométrique de 1'osmium
sont effectués sur un Spectralux SAFAS (appareil monofaisceau i monochromateur
réseau). La mesure consiste & comparer les intensit&s lumineuses, par 1l'inter-—
médiaire d'un photomultiplicateur, d'un faisceau qui a traversé soit une solu-

tion témoin, soit la solution & doser: c'est une mesure &lectrique.

Les spectres d'absorption relatifs 3 1'8tude de l'acidité des solu-
tions aqueuses d'osmium VIII sont trac&s sur un appareil enregistreur Graphi-
spectral JOUAN (appareil double faisceau A monochromateur prisme). La compa-
raison des deux faisceaux a lieu ici automatiquement et 1'appareil compense
le faisceau le plus intense par un systéme de persSiennes neutres: c'est, en

fait, une méthode de z&ro que réalise le spectrophotométre.

Une technique particulidére est 3 signaler: l'utilisation de cellules
de faible trajet optique, de 0,1 ou 0,2 mm suivant les expériences.

Les propriétés oxydantes des composés de l'osmium VI, VII, VIII ren-—
dent impossible 1'emploi des cellules & épaisseur variable dans lesquelles la
solution se trouve en contact avec des parties métalliques qui réduisent les

composés &tudiés. Notre choix s'est porté sur les cellules "Vinca" des Etablis-—

sements JOBIN - YVON, constituées comme suit (Fig 3 b):

La partie A en quartz optique est un galet surmonté& d'un cylindre en
relief d'une hauteur de 10 mm. Sur ce cylindre s'emboitent des anneaux en verre
B d'épaisseur (10 + e) mm. Enfin un galet C en quartz optique s'applique sur la
face supérieure de B. Le jeu d'anneaux B détermine la longueur des trajets op-

tiques: 0,1lmm, 0,2mm, 0,5mm, lmm...

Un systéme de serrage maintient les divers éléments en place et assure
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Cellules de spectrophotométrie
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une épaisseur réguliére de la solution.

Dans cette cellule la solution n'entre en contact qu'avec du quartz

et du verre: aucune ré&duction n'est donc 3 craindre.
Les avantages de cette technique s'affirment nombreux:

- L'usage de faibles épaisseurs permet l'utilisation de solutions

d'osmium concentrées (de 0,005 d 0,08 M/%). A ces concentrations les réactifs

sont aisément dosables et peu susceptibles de se détitrer.

- Les mesures s'effectuent a partir d'un tré&s petit volume de solution
(une goutte pour la cellule de 0,] mm, deux pour celle de 0,2 mm). Si le volume

3 ou plus) il est possible de suivre

réactant de départ est assez élevé (50 cm
une réaction, apré@s chaque addition de réactif, sans modifier sensiblement le
volume total. Pour les cas ol un grand nombre de prélévements est nécessaire au

cours d'une expérience, une courbe de correction compense les pertes de solution.

- Les réactions avec précipitation s'@tudient de la maniére suivante:
aprés chaque addition de réactif, la solution est agitée pendant cing minutes
puis laissée 3 décanter pendant dix minutes. Avec un fin compte-gouttes, le vo-
lume nécessaire est prélevé délicatement dans la solution surnageante, puis dé-
posé sur la cellule; des grains de précipité ne doivent pas &tre entrainés. Ces
opérations ne sont &videmment pas applicables aux cas de précipités colloidaux

ou décantant trés mal.

METHODES ELECTROCHIMIQUES

Les méthodes employées sont classiques. L'@lectrode au calomel et au
chlorure de potassium saturé constitue toujours l'électrode de référence, sle
platine 1'électrode indicatrice. Ce choix est nécessité par le fait qu'a 1'ex-
ception des métaux précieux tous les autres métaux, y compfis 1'argent, sont
oxydés par le tétroxyde. L'électrode de verre offre l'avantage de déterminer le

pH en milieu méme oxydant.

Les mesures de potentiel 3 intensité nulle et de pH s'effectuent sur

un pH-métre RADIOMETER 22.



Les courbes intensité - potentiel sont tracées avec le polarographe
3 inscription manuelle, systéme DU BELLAY. A chaque valeur imposée du poten-
tiel d'électrode, 1'intensité dans le circuit est notée aprés que ce soit écou-
18 le temps nécessaire 3 1'établissement du régime stationnaire. La microélec-
trode inattaquable se réalise en soudant un fil de platine & l'extrémité et
dans 1'axe d'un tube de verre et se régénére par simple polissage sur papier
émeri 4/0. Elle vibre & la fréquence de 25 périodes par seconde avec une ampli-
tude de 2 mm. Un excentrique monté sur un moteur synchrone lui assure une vites-

se constante. La cellule &lectrochimique est munie d'une tubulure d'admission

d'azote permettant de désoxygéner les solutions.

Les études ampérométriques utilisent une &lectrode tournante a dis-—
que de platine de | mm de diamdtre et un fil de platine comme &lectrode auxi-
liaire. La polarisation et 1'enregistrement des courbes intensité - temps s'ob-
tiennent & l'aide du polarographe & trols &lectrodes TACUSSEL type PRG. Chaque
expérience se conduit de la facon suivante: une quantité connue d'osmium VIII
en milieu neutre est injectée dans une solution désoxygénée de soude de concen-
tration déterminée; simultanément commence l'enregistrement de 1l'intensité en

fonction du temps.

La conductimétrie ne procure que trés peu de renseignements sur les
réactions. Quelques mesures sont faites avec une cellule 3 &lectrodes de platine

sur un conductimétre WIW (Pont de Kolrausch a 1000 Hertz)

'ANALYSE AUX RAYONS X

L'examen radiocristallographique permet 1'identification des phases

solides (radiation Koj du cuivre, A = 1,5406 5.

Les diagrammes de poudre s'é@tablissent & l'aide d'une chambre & foca-

lisation NONIUS mont&e sur un générateur SIEMENS Krystalloflex IV.

L'obtention de monocristaux par précipitation directe des combinaisons
hydratées s'est avérée impossible. Dans certains cas, les systémes cristallins

se déduisent des clichés de poudre.
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SPECTROGRAPHIE INFRA-ROUGE

Le réseau du spectrophotométre & double faisceau BECKMAN IR 8 explore

la région 2,5 - 16u.

L'absence de réaction entre KBr et les composéds préparés autorise

1'emploi de la technique du pastillage.

ANALYSE THERMOGRAVIMETRIQUE

Une thermobalance A.D.A.M.E.L. 59 3 enregistrement graphique dé&finit,
en fonction de la température, les différents stades de l'évolution sous azote

et sous oxygéne des sels isolés.

L'étude des réactions s'accompagnant d'un dégagement de té&troxyde a
du €tre faite 3 partir de faibles prises d'essai en raison de la toxicité des
vapeurs de ce produit. De plus grandes quantités sont étudiées dans un four en
respectant exactement les conditions thermogravimétriques. Le tétroxyde est

alors piégé avec de la soude.

Les phénoménes observés sont confirmés par analyse thermique diffé-

rentielle.






CHAPITRE II

ETUDE DE L'ACIDITE DES SOLUTIONS AQUEUSES D'OSMIUM VIII:

DETERMINATION DES éONSTANTES DES DIFFERENTS COUPLES ACIDE — BASE






Peu de travaux concernent 1'acidité des solutions aqueuses de tétro-

xyde d'osmium.

YOST et WHITE (12) supposent que le té&troxyde 0s0O, s'hydrate en dia-
cide Hs0s05 (0sOy,H50). Le tétroxyde, trés soluble dans le tétrachlorure de

carbone, s'extrait par une solution aqueuse avec un coefficient de partage:

IOSOL‘_lCC].2+

IOSOHIHZO

qui se trouve tr@s abaissé en présence d'une solution basique. YOST et WHITE

en déduisent la premidre constante d'ionisation de l'acide H,0s05, soit
8.107 13,

Plus récemment, SAUERBRUNN et SANDELL (13) signalent une deuxiéme
constante de dissociation d'un acide qu'ils repré&sentent par la formule généra-

le HZnOsOu+n. Leurs mesures spectrophotométriques en milieu potassique donnent:

_ -12
K1apparent = 1,0.10

=15

Ko, = 3.10 a4 25°C et & force ionique &gale 3 1.

Une deuxiéme méthode indépendante de la premiére, basée sur la distribution

entre le tétrachlorure de carbone et une solution de soude, confirme ces valeurs:

- -12 _ -15
K1 pparent 1,0.10 Ko 1.10

Ces auteurs appliquent ensuite une ré&gle ''générale" suivant laquelle les cons—

tantes d'ionisation successives d'un acide oxygéné différent du facteur 10°°

~

Ils admettent que la vraie valeur de K; est supérieure & celle trouvée, 1'éva-

~

-10 . s . . - .
luent 3 10 , et considdrent avoir ainsi apporté& la preuve de l'existence

souvent postulée du tétroxyde surtout sous la forme 0s0, puisque la constante
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10

o -12 , -
apparente est de 10 ! . Selon eux, la valeur de 10 adoptée pour la constante

réelle est en accord avec celle des acides du type X(OH)n qui possédent "pour

la plupart” une constante de dissociation primaire comprise entre 1072 et 1071,

Cette derniére &tude comporte un certain nombre d'hypothéses et d'ap-
proximations discutables. C'est pourquoi il nous a paru‘intéressant de reconsi-
dérer 1'acidité des solﬁtionS»aQueuses d'osmium VIII: nous montrons que le tétro-
xyde forme en réalité I'aciéé“OsOQ,ZHZO désigné par la formule HyO0sOg en raison
de la simplicité de cette représentation. Les quatre constantes d'ionisation se
déterminent par 1'étude classique des diverses formes colorées au moyen des

réseaux de spectres d'absorption en fonction du pH.

I - VARIATION DU SPECTRE D'ABSORPTION U.V. EN FONCTION DU pH

A - Conditions expérimentales

La solution de té&troxyde dans le tétrachlorure de carbone est agitée
avec de l'eau distillée bouillie (exempte de CO») pour amener 08Oy en solution

aqueuse. .

Les solutions basiques de tétroxyde sont réalisées de la fagon sui-
vante: , :

x cm® de soude yN sont ajoutds’ 2 5 cm? de 0s0y en milieu aqueux, 1l'en-

semble est dilué 3 50 cm3.

Le volume total et par conséquent la concentration en osmium des dif-
férentes solutions sont identiques; seule la concentration en soude varie par

1'intermédiaire de x et de& y.

En milieu trés basique, la dilution précéde l'addition de soude pour

atténuer 1'effet réducteur des ions OH (voir chapltre 1IV).

Aux trés petites concentrations en tétroxyde utilisées, de l'ordre de
10 * mole par litre, la concentration en OH est imposée par la teneur en soude

de la solution dé&s qu'elle s'affirme tant soit peu notable.

Lorsque' le milieu devient tré&s basique, les déterminations de pK sont
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rattachées 4 une concentration de base et non d un pH, puisque celui-ci n'est

plus mesurable.

B - Classement des différents types de spectres

Les courbes d'absorptiqn des solutions de tétroxyde sont tracées en

fonction de la longueur d'onde pour des teneurs croissantes en soude (Fig 4).

L'allure de la courbe ne varie plus en milieu suffisamment basique

(pH > 13). Deux maxima sont & noter: l'un vers 260 nm, 1'autre & 325 nm.

La variation de la densité optique en fonction du pH est dtablie 3
325 nm pour cerner les zones de pH qui devront €tre particuliérement &tudiées.
Les domaines d'existence en milieu basique de trois couples acide-base sont
ainsi mis en &vidence (Fig 5) et leurs constantes d'équilibre désignées par

pPK , pK

n n+1 et pKn+

9"
La suite du travail s'attache 3 déterminer n et les valeurs des pK

avec le maximum de précision par un choix judicieux de la longueur d'onde.

En milieu peu basique (pH < 10), le speétre d'absorption se carac-

térise par un maximum a4 247 nm et une large bande d'absorption vers 280 nm.

Le rapport des densit&s optiques i ces deux longueurs d'onde différe
pour tout pH compris entre 6 et 9, selon le mode d'obtention de ce pH. Dési-

gnons par a ce rapport qui servira de critére d'évolution des réactions:

d(247nm)
d(280nm)
Dans le cas d'une solution aqueuse de tétroxyde de pH 6 par exemple, la valeur

de a se révéle nettement supérieure & celle qui est observ@e pour une solution

de méme pH obtenue par réacidification d'une solution basique de pH 12 (Fig 4)

L'observation de ce phénoméne laisse envisager, d'ores et déja, deux
répartitions possibles des espé@ces chimiques de l'osmium susceptibles d'exister

a ce pH, et par 13, nous conduit & examiner cet intervalle de pH avec une at-

tention particuliére.

o
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IT - CALCUL DES DIFFERENTS pK

A - Détermination de la premiére constante d'acidité

e e e e e e e e e e

La neutralisation d'une solution aqueuse de t&troxyde par une base
forte dilude (NaOH) permet de mettre en &vidence la premié&re constante d'ioni-

sation.

La variation du pH est suivie 3 20°C et & force ionique constante (mi-
lieu sulfate de potassium 0,25 M/%). Les mesures sont faites toutes les dix

minutes (Fig 6).
’ .
A la demi-neutralisation:

pH = pK = 7,24

lapparent
Certains points expérimentaux s'écartent de la courbe. Cette anomalie s’'expli-
que par l'évolution de la solution en fonction du temps: aprés chaque addition
de soude, le pH augmente brusquement (pH initial < 7), puis se met 3 décroitre

(Fig 7 a).

L'interprétation la plus logique de ce phénoméne se schématise par

les équations:
0sOy + 2Hp0 > Hy0sOg : (N
H,0s0g + OH -+ Hg0s0g + Hy0 (@

L'équilibre lent (1) est tr&s largement déplacé vers la gauche. L'acide H,0s04
existant en tr&s faible concentration par rapport a 1'osmium total, 1'addition
d'une quantité limitée de soude le neutralise aussitdt (réaction 2) et la solu-
tion prend un pH correspondant & 1l'excés de soude ajouté. Puis ce pH diminue,
la soude neutralisant l'acide H,0sOg qui se forme peu a peu par suite du dépla-

cement de 1'&quilibre (1) vers la droite.

La forte tension de vapeur du tétroxyde aux pH considéré&s interdit
toute accélération des réactions par chauffage. Cette grande volatilité& consti-
tue une source d'erreurs par suite de la diminution de concentration qu'elle

entralne.



(1:-1cm)

.0,5 mole . i’

1. (OH7)

6

2.pH

=€5moles.l’1

3.(OH")

6

4.pH

™ - N <
\\\-"‘H“\'l" """ -y s e an e en e, - o
\\ \\
’ s’
’ I'd
I'd /
7 ’
V4
/ 4
/ 4
fo e o ot s w0 et o e e e (SRS (IR AR
. /
/ \
\ \
\ Y
\ N
\ N
\ ~

345 Anm

325

260

240 247

-

FIGURE

Spectres d'absorption en fonction du pli



d Cl=1cm) 325nm

0,2

| pKn+2
PKns1
0,1

PKp

-1 0 +1 Iog(OH')

T 1 T T } . L >

9 11 13 pH
FLGURE 3
Mise en évidence des couples acide = base en nilieu basicue:

Courbe d'absorption en tonction du phl



Eq Eq-
2
)
' i
] ]
6 { :
1 ]
1 1
| '
| [
] ]
: i
| t
] ]
| . T — Y —P
2 4 6 cc NaOH 0,009
FIGURE 6

Neutralisation d'une solution aqueuse de tétroxyde par la soudc



P
1 Temps (heures)

FICURE 7

a: Evolution du pH d'une solution aqueuse de tétroxvde nartiellement

neutralisde

b: Lvolution d'nne solution aauense 4 tdtroxyde apris oxtraction gy

tétrachlorure



L'évolution anormale du pH d'une solution aqueuse de tétroxyde
aprés extraction du tétrachlorure de carbone (Fig. 7, b) peut s'expliquer
par une oxydation d'impuret&s réductrices, cette réaction faisant inter-

. o +
venir des ions H .

Par addition de quantités croissantes de soude 3 des solutions

de méme concentration en tétroxyde, la détermination de la courbe d'absorp-—
tion en fonction du pH & une longueur d'onde donnée s'avére difficile pour
la méme raison que précédemment. Le déplacement lent de 1'équilibre (1)
varie avec le pH et 1'&tat d'équilibre n'est pas encore atteint aprés plu-
sieurs jours. De plus, la variation de densité optique observée reste trés
faible, inférieure & 10%. Le spectre d'absorption demeure identique 3 celui
du tétroxyde en milieu acide (Fig 4, courbe 4), avec une valeur de a supé-

rieure 3 1,7.

Nous avons remédié & cet inconvénient en établissant la courbe
logIg/I = £(pH) 3 247 et 280 nm par acidification d'une solution basique de
pH 12 par 1'acide sulfurique N/100. Cette méthode donne une valeur de pK;

reproductible et voisine de 7,2 (Fig. 8).

Le rapport a, égal a 1,50 3 pH 10, diminue et se stabilise 3 1,23
3 partir de pH 6,5. Ce fait caractérise l'apparition d'une nouvelle espéce
chimique, en 1'occurence H,0s0g, dont 1'absorption & 280 nm est plus grande

que celle de 1'ion H30s0g (Fig. 9).

En raison de sa lenteur, la réaction de dé&shydratation de 1'acide
H,080¢ influe peu sur les valeurs de densité optique le temps que durent les

mesures. Ces valeurs sont ramenées 3 un volume constant aprés chaque dilution.

B - Détermination de la deuxidme constante d'acidité

La deuxiéme acidité n'est pas décelable par neutralisation d'une
solution aqueuse de tétroxyde par la soude ni par acidification d'une solu-

tion basique de pH 13 par 1l'acide perchlorique.
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Le pH des solutions de concentration identique en osmium est d'une

part mesuré 3 20°C et d'autre part déterminé 3 l'aide de la formule:

pH = 14 + logIOH_i

2

. . . - -4 2 - .
la constante d'autoprotolyse de l'eau étant prise égale 3 10 " M .g . L'influ-

ence de la force ionique et la soude consommée par l'acide sont ainsi négligées.

La détermination de pK, n'est possible qu'ad 325 nm: le changement

de 1'allure du spectre d'absorption de pH 11 3 13 introduit une trop grande

imprécision aux longueurs d'onde inférieures (3 260 ou 247 nm par exemple).

Les courbes logIg/I = f(pH mesuré) et logIy/I = f(10g|OH_!) se
confondent entre pH 12 et 13, ce qui ﬁermet de proposer une valeur de pKs

égale a 12,2 (Fig 10).

Au—dessus de pH 13, le pH mesuré demeure inférieur au pH réel car
1'indication de 1'électrode de verre nécessite une correction par suite de
. . + . . -
1'influence des ions Na dont la concentration devient trés grande devant

celle des iomns H+@

En dessous de pH 11,60, la neutralisation de la soude par 1l'acide

entralne une diminution sensible de la concentration initiale en soude.

C - Détermination spectrophotométrique de la troisidme constante

d'acidité

Les mesures de densité optique, a4 260 et 325 nm, de solutions de

tétroxyde dont le titre en soude varie de 0,6 & 1,2 N conduisent i une valeur

moyenne de pKj égale a 13,95 (Fig 11).

La figure 12 représente la variation de la courbe d'absorption

en fonction de la longueur d'onde & diverses concentrations de base.
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D ~ Détermination spectrophotomdtrique de la quatridme constante

dlacidité

A 260 et 325 nm, la courbe logly/I = f(logiOH—]) indique une valeur
de pKy, voisine de 14,7 (Fig 13).

L'étude du réseau des spectres révéle que la forme la plus dissociée
absorbe préférentiellement & 260 nm (Fig 14). La variation de densité optigque

est peu importante 3 325 nm.

La détermination de la valeur exacte de ce pK est compliquée par 1'ef-
fet réducteur des ions OH & ces concentrations élevées en soude, phénoméne dont
1'étude concerne le chapitre IV. Les caracté@ristiques de la courbe normale d'ab-
sorption peuvent se trouver alors perturbées, ce qui se traduit par une diminu-
tion de la densité optique aux longueurs d'onde de travail. Cette anomalie est

signalée par SAUERBRUNN et SANDELL qui n'en donnent aucune interprétation.

Le tracé du spectre de chaque solution s'affirme nécessaire pour con-

trdler le maintien au degré d'oxydation VIII de la totalité de 1'osmium.

En tout 8tat de cause, si l'existence d'une quatriéme constante ne
saurait étre mise en doute, la valeur obtenue doit &tre considérée comme appro-
ximative. Il est en effet impossible d'obtenir une solution de t&troxyde en

milieu basique supérieur 3 9 N sans qu'un certain taux de ré&duction soit observé.

E — Répartition des formes ionisées de 1'osmium VIIT en fonction du pH

Les mesures spectrophotométriques montrent donc l'existence de quatre
. ) . - 2- - .
formes acides en fonction du pH: H,0s0g, H30s0g, Hp0s0g4 , HOSOS , avec les dif-

férents &quilibres et leurs constantes:

- +
- 4 [H3080¢ | |1 | -8
H,080g 7 H30s0g + H Ky, = = 6,3.10
| H,0806 |
2— +
_ . |1,0502 | [1"] L
H3OSOG z H20806 + H K2 = = 6,3.10

|H30504 |
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3= (F
. - 4 : | {HOsO¢ ||H | . -1y
Hp0s05 7 HOsODg + H Ky = —= = 1,1.10
|H,0505 |
TR,
3= L= + |OSOG ||H I ' -15
HOsOg > 0sOg + H » Ky = — = 2.10
|HOsO¢ |

La répartition de 1'osmium VIII entre les différentes espéces ioniques

est établie 3 partir de ces résultats (Fig 15).

Symbolisons les anions H3Osog, HzOSO%_, HOSOS_ et 0so§— respectivement
par H3A, HpA, HA et A.

Si la concentration totale de 1'osmium en solution est Cy, la rela-

tion:
|Hga| + [HpA| + |BA] + [A] = ¢4

s'applique quand le pH est supérieur i 10: les formes 0sOy et Hy0s0g sont

alors négligeables.
Des rapports:

[A] Ky |HA | K3 [ HpA Ky

T TF Y n
|HoA| LM |H3A] u |

se déduisent sans difficulté les équations:

[H3A| 1

Co 1+ + By + aBy

|HoA| |H3A| 1

- =Y - =
Co Co _1-+1+g+a3
Y

| HA| |H2A] |H3Al !
< - B C = By o =

+ 1 + a
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al - [na] ESTN !
_EE i Co o Co i —i—-+ — 4+ — + 1

La faible variation de densité optique observée lors de la détermi-
nation de pKj trouve ainsi sa justification. En effet, la concentration de 1'ion
3- . . . ~ . . . e
HOsOg n'atteint jamais une valeur élevée par suite de la proximité des cons-

tantes d'ionisation voisines.

ITI - CONCLUSION

Les travaux antérieurs signalent deux constantes d'acidité:

12

K, = 1,0.10 , K, = 3.10 '°

sans préciser le degré d'hydratation de l'acide formé par le tétroxyde.

Notre &tude spectrophotométrique de l'&volution des ions en milieu

aqueux détermine quatre constantes de dissociation successives:

8 13

Ky, = 6,3.10  , K, =6,3.10 % , Ky = 1,1.10 , K, = 2.10°%°

Le tétroxyde donne donc naissance a 1'acide 0sOy,2H,0 que nous avons représenté

par la formule simplifide H,0s0g.

KRAUSS et WILKEN appellent osménates les composés OsOq,ZMOH (14). Par
analogie, 1'acide &tudié sera désigné sous le nom d'acide osménique pour &viter
i 1'avenir toute possibilité de confusion avec les appellations "acide osmique"
(correspondant 3 1'acide non isolé& Hy0s0y, valence VI de l'osmium) et "acide
perosmique" (correspondant 3 1'acide inconnu HOsO,, valence VII de 1'osmium,

homologue de 1'acide perruthénique ou permanganique).

Si 1'existence de la majeure partie du tétroxyde sous la forme 0sOy
en milieu acide est généralement admise, aucune preuve valable n'en avait jus-—

qu'alors apporté la confirmation.
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Notre examen de la premiére acidité de 1'acide osménique démontre sans

ambiguité que 1'équilibre:
0s0, + 2H,0 > H,0s0g

est en grande partie déplacé du cOté de 0sO, et rejéte 1'argumentation proposée

par SAUERBRUNN et SANDELL.

La faible variation de densité& optique observée lors de la neutralisa-
tion d'une solution aqueuse de tétroxyde, l'évolution de son pH en fonction du
temps, la variation importante de densit& optique constatée par contre par aci-
dification d'une solution basique de pH > 10 en sont autant de preuves irréfu-

tables.



CHAPITRE III

ETUDE DES SELS DE BARYUM DE L'ACIDE OSMENIQUE






Par suite du nombre restreint et de 1'ancienneté des données biblio-
graphiques sur les sels métalliques de l'acide osménique, un essai de prépara-
tion des composés correspondant aux différentes fonctions acides s'inscrit dans

la suite logique de motre travail.

TSCHUGAJEW (15), (16) a isolé une série de combinaisons du tétroxyde

avec des bases variées:
050y . 2KOH, 0s0,.RbOH, 0s0,.1,6RbOH, 0s0,.CsOH, 20s0,.CsOH.

Par analogie avec les tétroxodifluorocosménates de rubidium et de
césium Rb2IOSOMF2[ et Cs2l0s04F2], KRAUSS et WILKEN (14) attribuent une formule

-

hexacoordonnée ]OSOQ(OH)ZI—_ aux sels suivants cristallisés 3 -10°C:
0s0y.2CsOH, 0s0,.2KOH, 0sO,.2NH,0H, 0s0,.Ba(OH),

Ces auteurs signalent 1'impossibilité de les sé&cher sans qu'une dé&composition,
marquée par un dégagement de tétroxyde, intervienne. Aprés filtration et lava-
ge rapide 4 l'eau, ils ont dissous les précipités et effectué le dosage des élé-

ments constitutifs sur la solution obtenue.

Aucune mention de la stabilité des osménates & température ordinaire

n'est faite par TSCHUGAJEW. Ce point sera examiné avec une particuli&re attention.

Si 1'existence d'osménates métalliques ne peut donc &tre mise en doute,
- aucune identification par rayons X n'en a &té faite 3 ce jour. L'analyse chimi-
que a déterminé une formule globale x0s0,,yM»0 qui ne précise pas la structure
de l'anion des sels puisque le degré d'hydratation et la nature de l'eau présen-—

te sont ignorés.

Un vaste domaine d'investigation reste ouvert du fait de 1'absence
de toute mesure physique sur le comportement thermique des sels de l'acide osmé-

nique.

Nous nous sommes proposés d'entreprendre une étude systématique des

conditions de préparation et d'existence des osménates de baryum en solution’
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aqueuse, de caractériser par radiocristallographie les phases solides rencon-—

trées et de suivre leur &volution thermique sous différentes atmosphéres.

Le choix des sels de baryum est dicté& par leur relative insolubilité
qui autorise l'emploi de quantités raisonnables de tétroxyde et de volumes
réactionnels permettant une agitation mécanique valable. Les sels de potassium,
de rubidium, de césium et d'ammonium apparaissent d'une solubilité& trop grande
pour &tre valablement étudiés: 3 cet &gard, les conditions expérimentales de
TSCHUGAJEW sont trés révélatrices (par exemple, mélange de 2g. de tétroxyde

solide, 1,5g de potasse et 0,6g d'eau sur une plaque poreuse).

OBTENTION DE DEUX OSMENATES DE BARYUM DE RAPPORT 1/1

Dans un erlenmeyer muni d'un bouchon de verre sont introduits succes-
sivement le té&troxyde en solution dans le tétrachlorure, puis de la baryte
décimolaire. L'ensemble est agité vigoureusement par un barreau aimanté scellé
dans un tube de pyrex. Toute trace de gaz carbonique, entralnant la formation

de carbonate de baryum, est & éviter.

-~

En opérant l'extraction & 25°C, la formation d'un produit noir peu
soluble est observée. Par contre, & 0°C précipite un composé rouge. Aprés fil-
tration et lavage 3 l'eau distillée bouillie, les phases solides séchées sous
vide sur anhydride phosphorique sont caractérisées par leurs spectres de dif-

fraction X (Tableaux I et II).

L'analyse chimique montre que ces sels correspondent 3 des osménates

de rapport Ba/Os voisin de 1.
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4o I 49 I
24,20 mF 84,85 F
25,15 mf 86,47 mf
29,15 f 87,28 f
35,88 mF 87,71 mf
36,52 mF 89,10 tf
44,03 F 89,55 mf
50,30 TF 91,40 mf
52,35 tf 92,15 mF
53,27 mF 93,25 f
57,10 mF 93,75 f
57,80 f 95,55 mF
58,63 mF 96,35 f
64,95 mF 97,40 mf
69,67 mF 99,40 f
70,42 mF 100,15 tf
73,95 mf 103,17 mF
76,20 f 105,70 mF
79,00 f 107,45 mF
81,15 F 109,10 f
81,80 mf 110,00 mf

TABLEAU I

Diagramme de diffraction X de l'osménate de baryum rouge Ba0s0, (OH),.nH0
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0 d(A) I hkl 1/d2(mes.) |1/d2(calc.)
10,075 4,403 uF 111 0,0516 0,0517
11,65 3,814 F 200 0,0687 0,0689
13,062 3,408 TF 210 0,0861 0,0862
14,337 3,111 F 211 0,1034 0,1034
16,612 2,694 mF 220 0,1378 0,1379
17,662 2,539 F 2 21 0,1552 0,1552

{3 0 o!
19,60 2,296 uF 311 0,1897 0,1896
20,525 2,197 £ 222 0,2072 0,2069
22,237 2,035 TF 321 0,2414 0,2414
23,875 1,903 nf 400 0,2761 0,2758
24,637 1,847 F 322 0,2929 0,2931
{4 1o
25,42 1,794 mF 330 0,3107 0,3103
{11!
26,16 1,747 mF 331 0,3277 0,3276
26,92 1,701 £ 420 0,3455 0,3448
27,62 1,661 mF 42 1 0,3624 0,3620
30,40 1,522 £ (430 0,4316 0,4310
50
31,02 1,494 F 51 0,4478 0,4482
31,70 1,465 uF 511 0,4654 0,4655
32,97 1,415 nF 520 0,4992 0,4999
33,61 1,391 uF 52 1 0,5165 0,5172
a=7,6154
TABLEAU  II

Diagramme de diffraction de l'osménate de baryum noir BaOsO,(OH),
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ETUDE DE LA VARIETE ROUGE

EVOLUTION THERMIQUE

La courbe thermogravimétrique tracée sous azote ou sous oxygéne
présente 3 partir de 62°C un palier bien net dii 3 une perte d'eau (Fig 16). Un
examen aux rayons X du produit obtenu au-deld de B permet d'identifier la varié-
té de couleur noire. I1 y a donc eu passage d'un hydrate sup&rieur 3 une forme

moins hydraté&e (et non anhydre comme nous le verrons plus loin).

Cette eau perdue 3 temp@rature trés basse constitue trés probablement
de 1'eau traditionnellement désignée sous le nom d'eau de cristallisation. Pour
éviter une déshydratation partielle, 1'osménate rouge est séché sous vide trés

P

modéré 3 5°C. Le broyage du produit 3 température ordinaire est 3 proscrire.

Le double pic endothermique observé sur la courbe d'A.T.D. pourrait
faire croire 3 l'existence d'une modification structurale entre B et C (Fig 16)
I1 est did au fait que la temp@rature de transition entre les deux hydrates est
inférieure 3 celle de vaporisation de l1l'eau; le liquide issu de la décomposi-
tion du produit initial ne s'évapore pas complé&tement et n'est pas entrainé
entiérement par le balayage du gaz vecteur. Le second pic n'est autre que celui
qui, aux environs de 100°C, correspond au départ de 1l'eau qui stagne dans la

nacelle.

STABILITE ET DEGRE D'HYDRATATION

Le dessicateur utilisé pour le séchage de 1'osménate rouge manifeste
une violente odeur de tétroxyde. Ce détail, joint aux conditions de prépara-
tion & froid, & la carbonatation du produit sec & l'air révélée par la présence
de la raie la plus intense du carbonate de baryum dans le cliché de poudre,
laisse supposer qu'il s'agit du composé& instable et altérable par le gaz car-

bonique signalé par KRAUSS et WILKEN.

I1 faut rappeler que 1l'odeur acre et pénétrante du tétroxyde d'osmium
est 3 1l'origine du nom de 1'élément, qu'elle est encore sensible & la dose de
2.10—5mg/cm3 et qu'elle dépasse en sensibilité celle de la plupart des substan—

ces odorantes. (17).
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Ce n'est pas, 3 notre avis, la tension de vapeur du tétroxyde résul-
tant d'un équilibre de dissociation tel que: '

/

0s04.Ba0.nH0 > 0sOy + BaO + nHy0

qui est responsable de la forte odeur émanant du précipité mais un dégagement
de tétroxyde provenant des formes ionisées de 1'osmium VIII adsorbées. Le phé-
noméne d'adsorption est aggravé par la dissolution importante qu'entralne tout

-

lavage du précipité.

Notre hypoth&se est justifide par le fait que l'hydrate inférieur
noir ne présente plus cette caractéristique de décomposition apparente, comme

le montrent les résultats des dosages consignés dans le tableau suivant:

- . ¢, -

précipité rouge, agité deux jours a 0°C, filtré, |Rapport moléculaire

lavé ' 0s0,/Ba0

une partie est dissoute et le dosage effectué sur

la solution obtenue 1,04
l'autre est séchée sous vide partiel 3 5°C - 1,01
puis portée 24 h. sous O, & 100°C ‘ 0,99
enfin remise 24 h. sous O, & 100°C 0,99 )

Le départ simultané d'eau et de tétroxyde rend impossible toute détermination
du degré d'hydratation de 1'osménate de baryum rouge. De fines goutelettes
d'eau mises en é&vidence & la sortie d'un tube laboratoire porté a 100°C sous
oxygéne confirment la déshydratation; la perte en tétroxyde est caractérisée

par la coloration d'un pidge contenant de la soude.

L'osménate de baryum noir est donc un composé stable. Il n'est pas
sensible 3 la carbonatation par le gaz carbonique atmosphérique et de ce fait
a pu etre conservé plusieurs mois. Il constitue naturellement le produit de

base de notre étude ultérieure.
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FIGURE 16

Déshydratation sous azote de 1l'osménate de baryum (variété rouge)
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Nous 1'avons préparé a température ordinaire. Un vieillissement du
précipité est opéré au contact de la solution - mére, ceci en vue de diminuer
une éventuelle adsorption. Puis 1'ensemble est maintenu plusieurs heures &
40°C dans le but d'exclure toute possibilité d'obtention partielle de 1'osmé-
nate rouge qui peut coprécipiter i température ambiante. Lorsque 1'osménate
noir ainsi obtenu est placé dans un tube laboratoire 3 100°C, on n'observe que

trés peu (ou pas) de dégagement de tétroxyde.

ETUDE DE LA VARIETE NOIRE

A - ANALYSE RADIOCRISTALLOGRAPHIQUE

Les raies du diagramme de poudre sont repérées d'aprés les angles de
diffraction mesuré&s par comparaison avec ceux correspondant aux raies du chlo-

rure de sodium choisi comme &lément de ré&férence.

L'indexation des différentes raies figure dans le tableau II. Les
extinctions ne semblent satisfaire i aucune régle. L'osménate de baryum cristal-

lise dans le systéme cubique simple, avec le paramétre:
]
a = 7,61 A

Les dimensions de la maille étant connues, le nombre n de molécules

dans la maille s'obtient par la formule:

n = V.d.N
M
avec
V: volume de la maille unité exprimé en cm3
d: densité
M: masse moléculaire
N: nombre d'Avogadro

La densité de 1'osménate est déterminée dans un picnométre classique

en prenant comme liquide du tétrachlorure de carbone de densité 1,593.
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Deux préparations conduisent aux valeurs suivantes:

d20,01°c 6,02

d19,80°c = >

En supposant le degré d'hydratation égal 3 1 (M = 425,54 g.) - la validité de
cette hypothése sera justifie plus loin - le nombre n de molé&cules par maille
serait alors de 3,75 et 3,71. I1 faut admettre la valeur Z = 4, ce qui donne

la densité théorique d = 6,41.

L'écart entre la densité théorique et la densité expérimentale s'ex-
plique par la non homogénéité du composé isolé: plusieurs ions osméniques co-
existent en solution dans le domaine de pH de précipitation et par consé&quent
les sels correspondants peuvent précipiter simultanément. HZOSO§— dtant 1l'es-
péce chimique prédominant en solution au pH voisin de 13 on obtiendra en majeu-

re partie de 1'osménate de baryum de rapport Os/Ba &gal 3 1.

Le tableau ci—dessous groupe les résultats d'analyse de diverses pré-
parations d'osménate de baryum noir. Un excédent en osmium et en baryum par

rapport & la composition d'un osménate de baryum monohydraté est 3 noter.

Analyse Ba0OsO¢,H,0

Os Ba Rapport moléculaire Os/B
Calc. 7 44,69 32,27 1
Tr. 7 46,18 34,62 0,96

47,24 34,34 0,99

47,96 33,53 1,03

En plus du phé&noméne de coprécipitation en faibles quantité&s de sels
e . . ++ o e

de rapport Os/Ba différent de 1, 1'adsorption d'ions Ba n'est pas 3 négliger.
De plus, rien ne permet de supposer que la totalité de 1'osmium adsorbé est

éliminée apré&s chauffage a 100°C;
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B - EVOLUTION THERMIQUE

1) Sous oxygéne

La décomposition thermique sous oxygéne se fait par différentes éta-
pes marquées sur les courbes thermogravimétriques par les phénoménes suivants

(Fig.17, 1): perte d'eau de A 3 B et dégagement de tétroxyde au-deli de B.

Le changement de pente trés net observé en B marque l'existence de
1'osménate de baryum anhydre BaOsOg, caractérisé par son cliché de poudre (Ta-
bleau III) et son spectre infrarouge (Fig.18). La perte en poids correspondant
i la déshydratation donne une indication de la teneur en eau de l'osménate de
baryum noir. Elle est supérieure & la valeur ré&elle par suite du départ simulta-

né de tétroxyde dii au chevauchement de la r&action suivante:

Perte de poids:
Ba0sOs, 1H,0: calculée 4,27
trouvée: 5,37

Ba0s0g,2H,0: calculée 8,17
L'osménate de baryum est donc selon toute vraisemblance monohydraté&. Son spectre
infrarouge ne présente aucune bande d'absorption relative aux molécules d'eau

. P . . ~ -1 .

libre dans la région des déformations H— O — H (1600 a 1650 cm ) (Fig.18).
L'existence d'eau de constitution de l'anion (groupements OH) est en accord avec

la température &levée de déshydratation (360°C).

L'osménate de baryum & 1 Hy0 peut donc &tre considéré comme le sel
= . 2= . -
de baryum correspondant 3 l'anion H,0sOg et sa structure envisagée sous la

forme développée BaOsO,(OH),.

L'hypothése d'un sel 34 1/2 Hy0 est d'ailleurs peu probable compte

tenu de la symétrie cubique et de la présence de groupements hydroxyles.

La courbe thermogravimétrique révéle un palier bien net 3 partir de

C. Le composé isolé résulte des réactions suivantes:
BaOSOL}(OH)Z g BaOsOS + Hzo

0 +
BaOsOs ~ BaOsl_X Sl x0s0y
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48 I 49 I
30,55 mF 74,75 f
38,90 mF 76,40 f
40,10 tf 81,75 F
43,60 mf 83,20 F
47,50 mf 90,45 mF
49,95 TF 94,45 mF
51,45 F 97,40 mf
54,35 f 98,90 mf
55,40 TF 100,20 mF
58,50 f 103,80 mf
60,25 TF 105,70 mF
62,30 F 106,85 mf
63,75 mf 109,80 mF
69,65 mf 111,20 mf
71,10 mf 115,55 mf

TABLEAU 11T

Diagramme de diffraction X de 1'osménate de baryum anhydre Ba0OsOg

L'analyse radiocristallographique met en évidence un domaine corres-—
pondant 3 une phase largement non stoechiométrique et s'étendant de part et

d'autre de la composition Ba/Os = 1,50.

Une variation des diffractogrammes en fonction du rapport Ba/Os est
observée: la structure de la phase ne reste pas la méme dans tout le domaine

(seuls varieraient dans ce cas les paramétres de la maille).

L'étude attentive des spectres de diffraction n'indique pas la présen-
ce de différents composéds définis (auquel cas on observerait des domaines bi-

phasés oli un systéme de raies se renforcerait, tandis qu'un autre disparaltrait)
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mais une é&volution continue, un certain nombre de raies initiales ne subissant

pas de modification (Fig 19).

Le tableau IV donne & titre indicatif le dépouillement du spectre

d'un composé de rapport Ba/Os égal a4 1,53 (rapport obtenu par thermogravimétrie)

48 I 49 I
18,65 mF 69,50 mf
32,40 mf 72,10 F

- 39,45 F 72,90
45,00 F 75,80 nf
48,85 mf 80,25 F
49,75 oF 82,65 mf
54,70 TF 85,20 F
55,75 TF 86,45 mf
56,55 TF 89,25 mf
58,85 F 91,80 mf

TABLEAU IV

~ Diagramme de diffraction X du composé BaOsl__XOS_l+x (rapport Ba/0s = 1,53)

Les spectres infrarouges traduisent la méme évolution: la position
des bandes d'absorption ne varie pas mais les perturbations dans les intensités

montrent des modifications structurales non négligeables (Fig 20).

I1 est extrémement difficile de définir avec précision les limites du
domaine d'existence de la phase déficitaire en tétroxyde, le mode de préparation
se prétant mal 3 la possibilité de faire varier de fagon continue et prévisible
les proportions relatives d'osmium et de baryum. Le déroulement de chaque expé-
rience est influencé par la tension de vapeur du tétroxyde en &quilibre avec

la phase solide; il est impossible, dé&s lors, de reproduire deux fois de suite
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1

des conditions opératoires rigoureusement identiques. De plus, de faux équili-

bres risquent de s'é@tablir au sein d'un échantillon volumineux.

L'hétérogénéité de 1'osménate de baryum monohydraté interdit en outre
tout dosage précis de la phase obtenue en C. L'&cart entre le dosage thermopon-—
déral - la masse initiale est supposée constituée de BaOs0,(OH), pur et 1'appau-
vrissement en osmium déduit de la perte en poids totale - et l'analyse chimique

en témoigne.

L'hydratation du produit obtenu en C a été entreprise d'une part dans
le but de s'assurer de la constance du degré d'oxydation VIII 3 400°C, d'autre
part avec l'espoir de préparer ainsi des combinaisons hydratées de rapport

Ba/0s > 1.

La transformation en composé&s rouge sombre relativement solubles est
totale aprés une agitation de quelques heures. Le spectre d'absorption de la
solution en &quilibre avec les phases solides ou provenant de la dissolution de

celles—ci est identique 3 celui du tétroxyde en milieu basique.

Les résultats d'analyse des sels isolés révélent que le rapport Ba/Os
différe selon les conditions d'alcalinité ol s'opére la mise en suspension: il

diminue avec la concentration en soude.

|oH | Ba/Os
0,11 1,61
0,055 1,47
0,027 1,40
0 1,22

L'examen des diagrammes de poudre différencie au moins trois formes
cristallisées. Les raies de la phase la plus riche en baryum s'effacent progres-
sivement lorsque le rapport Ba/Os varie de 1,61 3 1,40. Le cliché du mélange
titrant 1,40 résulte de la superposition de deux systémes de raies dont l'un se

renforce lorsqu'on passe au rapport 1,22.
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Il est possible d'envisager la formation d'un nombre non détermina-
ble de sels basiques désignés par la formule dualistique 0sO,,xBa0,nH,0. Leur
obtention 4 1'état de mélanges ne permet pas de définir leur composition exacte

et de délimiter leur domaine d'existence.

La complexité et la qualité des spectres de diffraction X sont telles

que nous avons jugé difficile d'en donner une représentation valable.

La précipitation exceptionnelle d'hydrates de ce type a pu étre obser-—
vée dans les conditions de préparation de 1'osménate de baryum Ba0sO,(OH),. Ce
dernier n'en est jamais totalement exempt méme lorsqu'il apparait "pur" i 1'ana-

lyse radiocristallographique.

La déshydratation de certains composés conduit & des formes anhydres

non identifides lors de 1'étude thermogravimétrique qui précéde.

Etude_du_produit obtenu en D

Une nouvelle libé&ration de tétroxyde se manifeste sur la courbe ther-
mogravimétrique au-deld de C. Si la réaction est arrétée en D, la phase défici-
taire en osmium isolée présente un rapport Ba/Os é€gal & 2,25. Mise en suspension
dans la soude N, elle se transforme en sel hydraté répondant 3 la formule glo-
bale 0s04,1,73Ba0,nH,0. Le maintien au degré d'oxydation VIII se trouve ainsi

confirmé.

La formation de composés 0sO,,xBa0 (x > 2) est donc acquise mais 13

encore aucune &tude sérieuse des domaines d'existence ne peut &tre entreprise.

La derniére réaction (D + E) est lente: elle n'est compléte qu'aprés
cessation du dégagement de tétroxyde et nécessite un chauffage prolongé a
800°C. Le dépouillement du spectre de diffraction X identifiant le produit bleu

noir obtenu est donné par le tableau V.

-~

Soumis 3 1l'analyse chimique, ce composé présente un rapport Ba/Os

voisin de 3 (trouvé: 2,90).

Une agitation de 48 heures dans l'eau distillée bouillie met en évi-
dence la formation d'un précipité d'osmiate de baryum vert Ba0sO,,4H,0 et une
coloration simultanée en jaune de la solution, caractéristique du tétroxyde en

milieu basique.
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Diagramme de diffraction X du sel double .(0OsVI, OsVIII) de rapport Ba/Os

40 I 48 I 46 I
17,85 tf 74,20 mf 97,10 tf
28,95 tf 75,65 £ 99,35 f
29,45 tf 77,05 £ 100,45 £
35,95 mF 78,05 tf 100,80 £
41,00 mf 78,75 tf 104,10 F
42,60 £ 80,05 mf 106,25 mF
45,60 nf 80,45 mf 108,00 £
47,40 £ 81,35 mf 109,60 £
50,75 mf 82,65 £ 110,40 £
51,75 tf 83,40 F 110,75 £
53,60 F 86,85 mF 111,75 £
54,20 mF 88,90 £ 113,10 tf
55,45 mF 89,65 tf 114,40 £
58,30 TF 90,55 tf 115,15 tf
59,50 TF 91,50 tf 117,30 tf
61,20 £ 91,90 wf 120,85 £
61,75 93,10 mf 122,35 tf
63,15 £ 93,90 tf 123,50 mf
65,75 £ 94,60 tf 124,50 tf
68,95 nf 95,85 tf 125,45 tf
69,45 tf 96,10 tf 127,25 mf
70,95 mf 96,45 tf 128,50 mf

TABLEAU  V

3
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SCHATZ (10), (18) a montré l'existence d'un sel de baryum de 1'osmium
heptavalent, Bag(0sOg),, qui subit une dismutation lente dans l'eau suivant 1'é-

quation:
Ba5(0306)2 + 8H20 -> Ba0s0.+,4H20 + OSO;_{, + 4Ba(OH)2

D'autres sels tels que Lig0sOg, NagOsOg, K30s05, Na30sOs, (10), (18), (19) ol
1'osmium existe aussi au degré d'oxydation VII, s'hydrolysent selon le méme
schéma réactionnel;

H20
20sVII -> OsVI + OsVIII

La dissociation en milieu aqueux de la phase isolée & 800°C semble avoir lieu
q

suivant un mécanisme identique.

L'osmium VI est dosé par gravimétrie sous forme de Ba0sO,,4H,0 insolu-
ble. L'osmium VIII est déterminé dans le filtrat par spectrophotométrie aprés
. . . ++ . PP,
réduction par l'alcool absolu, puis les ions Ba en solution sont précipités

3 1'état de sulfate.

L'analyse conduit aux résultats suivants:

. e . ++ .
Os VI(précipité@) Os VIII(solution) Ba (solution)

- - ’ -3
0,20.10 3 mole 0,03.10 3 mole 0,44.10  mole

La valence VII est dés lors peu probable compte tenu des quantités

trés inégales d'osmium hexa et octavalent.

L'existence d'un composé& oxygéné ternaire dans lequel l'osmium se

trouve 3 deux degrés d'oxydation différents doit €tre envisagée.

Sans exclure 1'hypothése d'une phase oli 1'osmium existerait i 1'état

VI et VII, il apparaft plus logique de proposer la formule:

x0s803,y0s04,3Ba0
avec
x +y=1

X >y (trouvé: x/y = 6,6)
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~

La formation i partir d'un sel d'osmium VIII subissant une réduction

partielle justifie ce choix.

Les conditions d'analyse sont peu compatibles avec une grande préci-

sion, ce qui rend aléatoire la détermination exacte de x et y.

STEPHAN (11) a préparé le composé Ba30s0g (0s03,3Ba0) dont le diagram-
me de diffraction X posséde un systéme de raies simple témoignant de la grande
symétrie du réseau cristallin. Lorsqu'il perte le produit i 1100°C sous oxygéne,
ces raies subsistent et d'autres plus faibles apparaissent sur le cliché qui
demeure ensuite inchangé. Les raies les plus intenses de la phase
|x0s04,y0s0,,3Ba0| correspondent aux raies de diffraction de Baj0sOg,ce qui sem-
ble indiquer 1'identité de cette phase avec celle obtenue par STEPHAN i 1100°C,

celui~ci n'en ayant entrepris aucune &tude.

Le sel double (0sVI, OsVIII) résulte donc aussi de 1l'oxydation de
certains atomes d'osmium dans le réseau cristallin de Ba30sOg. Le passage 3 la
valence VIII de ces atomes est le plus convaincant car le seul sel de baryum
heptavalent connu, Bas5(0sOg),, est instable au-dessus de 600°C sous oxygéne; il
se décompose de la fagon suivante:

/

3Ba5(0s0g), —+ 5Ba30s0g + 0sO, + O,
Sous la méme atmosphére, la dissociation en tétroxyde et oxyde de
baryum de la phase x0s03,y0s0,,3Ba0 intervient au-deld de 800°C mais avec une

vitesse extrémement faible.

2) Etude sous azote

Les deux premiers stades de 1'évolution thermique de 1l'osménate de -
baryum monohydraté sont identiques 3 ceux de 1'&tude sous oxygéne: la températu-
re de déshydratation apparalt cependant plus basse (325°C au lieu de 355) et
la vitesse de passage 3 la phase déficitaire en osmium BaOsl_XOS_l‘\X plus lente

(Fig 17, 2).

Une divergence est ensuite constatée: par maintien jusqu'ad poids
constant & 750°C, un produit noir de rapport Ba/Os proche de 2 est isold en D',
Le dépouillement du spectre obtenu par examen radiocristallographique figure

dans le tableau VI.
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40 I 46 I 46 I
28,60 £ 79,75 £ 115,10 ef
30,85 £ 81,45 mE 116,00 mf
39,25 tf 82,40 mf 119,00 £
42,20 £ 84,85 £ 121,00 ef
48,40 tf 86,15 F 124,50 mf
50,15 ef 87,85 £ 126,75 ef
50,95 mf 93,45 F 127,75 mf
52,50 ef 95,05 £ 129,00 ef
56,05 TF 98,95 mf 130,30 F
57,80 TF 103,05 tf 134,00 tf
59,90 F 103,95 ef 134,80 tf
61,30 tf 104,85 mF 137,20 tf
62,45 TF 106,15 me 138,00 tf
65,80 F 107,40 uF 141,00 ef
67,70 mF 108,35 me 142,55 £
69,00 ef 109,70 mF 143,75 ef
70,00 ef 111,15 uF 145,50
74,20 £ 113,25 F 146,85 £
74,90 tf 114,40 mf 147,85 £

TABLEAU VI

Diagramme de diffraction X de Ba,0s0g5 (0s03,2Ba0)

L'hydrolyse de ce composé n'entralne aucune coloration de la solution;
la formation d'osmiate de baryum vert est observée. Aprés séparation, les ions

- ++ . )
OH et Ba sont caractérisés dans le filtrat.

L'analyse donne les résultats:
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PN . ++ . Ba total
Os VI (précipité) Os VIII (solution) Ba (solution) s VI total
0,36.10 ’mole 0 0,34.10 ’mole 1,95

Le produit obtenu est donc un osmiate de baryum basique de formule Ba,0s0sg,

qui s'hydrolyse suivant la réaction:

. + -
Ba,0s05 + 5H,0 - BaOsOy,4H,0 + Ba'~ + 20H

1
Analyse de Bay0s0g
Ba Os Ba/0Os
Calc. 7% 50,41 34,90 2
Tr. % 49,95 35,97 1,92

L'existence de Ba,0s05 est signalée par STEPHAN qui le prépare par
chauffage de BaOsO,,H;0 amorphe et de BaO sous azote (11). Malgré une légére
oxydation de 1'osmiate de départ (par les traces d'oxygéne) se traduisant par
un dégagement de tétroxyde, le composé ainsi isolé accuse un défaut en baryum
par rapport i la composition théorique. STEPHAN suppose que la combinaison
contient encore de 1l'eau et qu'elle correspond 3 un sel de formule Ba,H,0s0¢,
par analogie avec le tellurate Ba,H,TeOg obtenu par hydrolyse de BajTeOg. Il

note cependant que cette hypothé&se est en contradiction avec le fait que

Ba,0s05, Ba,MoOs5 et Ba,WOg sont isomorphes.

L'obtention de Ba,0s05 3 partir d'un osménate de baryum anhydre exclut

définitivement cette possibilité.

A 700°C, 1l'oxydation sous oxygéne conduit au composé (x0s03,y0s04,3Ba0),

suivant la réaction:

3Bay0s05 + (1/2 + y) 0, -+ 2(x0s03,y0s0,,3Ba0) + OsOy
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CONCLUSION

Seul le sel de baryum BaOs0,(OH),,nH,0, de couleur rouge, correspon-—
dant i la deuxiéme fonction acide, a pu €tre isolé par action de la baryte sur
1'acide osménique (pH 12 - 13). Impur par suite de la coprécipitation d'autres
sels basiques, il ne s'hydrolyse pas en diosménate dérivé de 1'ion H3OSOE. La

solution en &quilibre avec la phase solide prend un pH nettement basique.

Le départ de 1l'eau de cristallisation s'opére en une seule &tape 3
60°C. Le dégagement simultané de tétroxyde adsorbé sous forme ionisée rend impos-

sible la détermination exacte du degré d'hydratation.

L'absence de la vibration de déformation angulaire de 1'eau dans le
spectre infra-rouge du selfdééhydraté de couleur noiremontre 1l'existence de
groupements hydroxyles constitutifs de 1'anion OSOH(OH)g_. Cette hypothése est
confirmée par la température élevée de formation de l'osménate anhydre par des-

truction de la structure anionique.
Ba0s0,(OH), cristallise dans le systéme cubique simple.

La décomposition thermique de BaOsOg débute par 1'apparition d'une

phase non stoechiométrique BaOs, dont le domaine d'existence s'étend de

xOS-kx
part et d'autre de la composition Ba/Os = 1,50. Ce composé se réhydrate en os-—
ménates de rapport Os/Ba inférieur i 1, en &troite dépendance avec la basicité
du milieu dans lequel il est mis en suspension. L'obtention directe en solution
de ces sels basiques est empé&chée par 1'impossibilité d'augmenter suffisamment

la concentration des solutions de baryte (ps = 1,8).

Sous azote, 1'évolution de la phase déficitaire en osmium se pour-

suit par une réduction en osmiate basique: BaOsCy,BaO.

Par contre, la valence VIII est maintenue sous oxygéne pour des rap-~
ports Ba/Os voisins de 2,2. A 800°C, 1'étape finale conduit 3 une combinaison
dans laquelle 1'osmium se trouve sous deux &tats d'oxydation différents: VI et
VIII. Le faible pourcentage en osmium octavalent interdit toute formulation
précise; seul le rapport baryum — osmium total, &gal & 3, est &valué avec cer-

titude.






CHAPITRE IV

- EFFET REDUCTEUR DES IONS OH SUR LES SOLUTIONS AQUEUSES D'OSMIUM VIII

- MISE EN EVIDENCE DE LA VALENCE VII DE L'OSMIUM PAR REDUCTION DE SOLUTIONS

BASIQUES D'OSMIUM VIII

~ APPLICATIONS A LA CHIMIE ANALYTIQUE DE L'OSMIUM



La valence VII de 1'osmium est encore peu connue. La préparation par
voie séche de sels dans lesquels ce métal se trouve au degré d'oxydation VII

est relativement récente. Citons:
- Lig0s0g, Nag0sOg, K30s05, Na30s05, Bag(0sOg),, (10), (18), (19)
- Ba,LiOsOg (20)
- 0sOF5 (21)

En milieu aqueux, la valence VII est envisag@e pour la premiére fois
par CROWELL et KIRSCHMAN qui ont &tudié la réaction entre l'acide bromhydrique

et le tétroxyde dans des conditions varides (22).

Le tétroxyde catalyse l'action de l'acide arsénieux sur les sels
cériques. HABIG, PARDUE, WORTHINGTON (23) proposent ce mécanisme: l'acide
arsénieux réduit le tétroxyde en osmium tétravalent réoxydé ensuite en quatre

étapes successives par le cérium IV.

A notre connaissance, ce sont les deux seuls travaux ol le degré

d'oxydation VII est supposé& exister en solution.

Au cours de la détermination des constantes d'acidité de l'acide
osménique (chapitre II de ce travail) il a &té remarqué qu'une concentration
élevée en ions OH modifiait les caractéristiques des courbes d'absorption en

fonction de la longueur d'onde.

Nous allons montrer que le phénoméne s'explique par 1'action réduc-
trice des ions OH et la formation d'osmium heptavalent. Le processus est trés
sensible & 1'alcalinité du milieu dont 1'influence s'exerce sur la répartition
entre les différentes formes ionisées de l'acide osménique. En conséquence,
la réduction du tétroxyde a 8té suivie 3 différents pH par spectrophotométrie,
potentiométrie et polarographie. Les ré&sultats s'interpréteront de la maniére
suivante: seule la réduction de la forme la plus dissociée OSOZ- fait inter-—

venir l'osmium 3 la valence VII; pour les autres ions, la réduction Os /0s

VIII® VI

s'effectue sans étape intermédiaire visible.
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A - ETUDE SPECTROPHOTOMETRIQUE

Le spectre d'absorption des solutions de tétroxyde de pH supérieur
3 14 présente, aprés un certain laps de temps, une atténuation du maximum
situé 3 260 nm et un déplacement plus ou moins grand du second maximum de

325 nm vers 350 nm.

En milieu NaOH 9N, le spectre &volue rapidement: aprés la disparition
des caractéristiques du spectre initial de l'osmium VIII, les courbes d'ab-
sorption en fonction du temps passent par un point isobestique 3@ 259 nm. Le

»

spectre final s'identifie & celui de l'osmiate.

L'étude de la réduction du tétroxyde par le thiosulfate met en
évidence les mémes phénoménes (Fig. 21): 1'dvolution spontanée des solutions
trés basiques correspond donc & une réduction de 1l'osmium VIII par les ions

OH .

L'effet réducteur n'est sensible qu'en milieu suffisamment alcalin:
1'ion Osog- atteint alors une concentration notable par rapport aux autres
formes ionisées de 1'osmium VIII. En conséquence, il apparait logique de
penser que l'action réductrice des ioms OH‘ s'exerce seulement sur la forme
la plus dissocide de l'acide osménique.

~

La variation non linéaire de la densité& optique 3 une longueur d'onde

donnée (Fig.22) montre que la réduction conduit d'abord & la valence VII.

La fraction d'osmium heptavalent présent dans la solution crolt avec
1'alcalinité, c'est-3a-dire avec la concentration en 0502'. En effet, l'écart
avec la courbe th8orique relative 3 une formation quantitative d'osmium VII
diminue lorsque la teneur en soude augmente (Fig.22). Ce fait suggére que le
processus de réduction impliquant un saut de valence unitaire concerne unique-
ment 1l'ion 0s02', la réduction des formes plus acides se faisant, par contre,

avec un saut de deux valences.

il

Une étude récente, mais avec une motivation différente de BEAUFILS,
HELLIN et COUSSEMANT (24), postérieure i notre publication sur 1l'existence de
1'osmium heptavalent (25), a déterminé la constante de 1'équilibre ionique

suivant:



- 56 - .

he - -
0s0¢~ + Hy0s05 3 2H,080%
(0OsVITII) (O0sVI1) (0sVII)

B - ETUDE POTENTIOMETRIQUE

La réduction par le thiosulfate est étudiée & des concentrations de
soude varides pour tenter de mettre en &vidence un passage éventuel par le
degré VII de 1'osmium. De méme que pour 1'étude spectrophotométrique, les so-
lutions réductrices utilisées possédent une concentration en basée identique

3 celle de la solution d'osmium VIII.

En milieu NaOH 0,5N et pour une concentration en tétroxyde de
10_3M.2-1, un seul saut de potentiel est observé: il correspond 3 la réduc-
tion directe de 1l'osmium octavalent en osmium hexavalent (Fig.23, A). En milieu
NaOH 6,5N, la présence de deux sauts de potentiel montre que la réduction

s'opére en deux &tapes (Fig.23, B):
Os VIIT + e =+ Os VII
Os VII + e > Os VI

En milieu basique 2N, le saut di & la réduction Os VIII/Os VII
apparait déja. Il s'affirme d'autant plus net que la concentration en soude

et la concentration en osmium total sont plus é&levées.

La réaction de réduction du tétroxyde d'osmium par le thiosulfate
en milieu basique est proposée par RYABCHIKOV pour doser potentiomé&triquement

1'osmium (9):
2= - . 2- — +
4]0s0gHy |© + S503 + SH0 ~ 4|0s0,(OH),|°” + 250, + 2H
Par suite des faits neuveaux obtenus, il nous a semblé nécessaire

de préciser les conditions opératoires et, en particulier, de déterminer la

concentration en soude la plus favorable & un dosage précis.
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Réduction du tétroxyde en milieu NaOH 5,5N par le thiosulfate
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Réduction d'une solution basique de tétroxyde par le thiosulfate ,___/
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Réduction d'une solution basique de tétroxyde
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Le titrage en milieu basique de pH compris entre 12 et 13 se révéle
le meilleur: le saut de potentiel est le plus net dans cette zone de pH. Le

point d'équivalence s'évalue alors facilement sur la courbe expé@rimentale.

A des pH supérieurs, la pente de la courbe avant 1'é&quivalence
augmente par suite de la formation d'osmium heptavalent et 1'interprétation
se complique. L'influence réductrice des ions OH intreduit, de plus, une er-
reur par défaut non négligeable en milieu trés basique: la constatation en
est faite sur la figure 23. L'utilisation d'un milieu faiblement alcalin et

d'une solution d'osmium fralchement préparée s'avére donc indispensable.

A pH voisin et inférieur & 11, 1'hydrolyse de l'osmiate contrarie

la réaction de réduction.

Ces conditions restrictives font perdre beaucoup d'intér@t i la mé-

thode de dosage.

En milieu acide sulfurique 3N, l'usage du systéme Os VIII/Os IV
peut €tre envisagé pour doser potentiométriquement le tétroxyde. Le thiosul-
fate s'oxyde alors quantitativement en tétrathionate. Nous avons vérifié
expérimentalement que la quantité de thiosulfate utilisée est exactement huit

fois Bupérieure 3 celle nécessaire pour le dosage en milieu basique.

C - ETUDE POLAROGRAPHIQUE v

En milieu NaOH 0,5N désoxygéné, la polarographie d'une solution
d'osmium VIII avec une microélectrode de platine vibrante met en &vidence deux
paliers de diffusion distincts. D'aprés les conclusions émises par PERICHON.
PALOUS et BUVET (8), ils correspondent aux réductions successives de l'osmium

VIII en osmium VI, et de 1'osmium VI en osmium IV.

*

La courbe intensité-potentiel tracée pour une solution de soude 5N
- 3 - - - N I3 : .
contenant 1,45.10 "M.2% 1 de tétroxyde présente, par contre, trois paliers de

diffusion nets (Fig.24; a).

Par comparaison avec la courbe déterminée en milieu NaOH 0,5N (Fig.24,b)
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nous identifierons les deux premi&res vagues obtenues en milieu NaOH 5N aux
vagues de réduction de Os.VIII en 0s.VII et de 0s.VII en OsVI. La hauteur
du premier palier est inférieure.3d celle du second, la solution d'osmium VIII

étant partiellement réduite par les ions OH du milieu.

Les potentiels de demi-vague relevés sur la courbe intensité-poten-
tiel sont respectivement pour les réactions:

0s.VIII + e - O0s.VII "= +0,14 V/e.c.s.

Ey/2

0s.VII + e =+ O0s.VI E = =0,11 V/e.c.s.

1/2
Notre étude polarographique laisse entrevoir la possibilité de

suivre la réduction de 1'osmium VIII par les ions OH au cours du temps, et

par conséquent de déterminer la cinétique de la réaction, par ampérométrie

3 1'aide d'une microélectrode de platine tournante polarisée 3 -0,3 V. par

rapport 3 une électrode au calomel. A cette valeur du potentiel, 1l'intensité

du courant électrique est proportionnelle 3 la concentration des espéces

réductibles.

La méthode ampérométrique a été utilisée aveec succé&s par BEAUFILS
dans son &tude de la réduction du tétroxyde d'osmium par 1'éthanol en solu-~

tion aqueuse alcaline (24), (26).

Un exemple de courbes expérimentales de 1'intensité@ i en fonction
: . - - . - -l -
du temps, relatives d la réduction du tétroxyde (2,7.10 M.% 1) dans un large
intervalle d'alcalinité (1 & 9N en soude) est montré sur la figure 25. Si le
taux de réduction de l'osmium est défini par:
ig - i
T = ———
10

ig et i étant les intensité&s correspondant 3 la solution d'osmium entidrement
4 la valence VIII et 3 la solution partiellement réduite, les résultats met-

1

tent en relief les faits suivants (Tableau VII):

~ Pour une comncentration en osmium et un temps fixés, le taux de
réduction croit avec 1l'alcalinité, c'est & dire avec la formation de 1'ion
4= . . , . -
0s0g..Cette constatation permet de supposer que la réduction par les ions OH

affecte la forme la plus dissociée de l'acide osménique.
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|os|.m.27! Temps mn | ¢ 10 15 | *20 25
| lon™ . 71 |
! 0 0 0 0 0
2 0,04 | 0,08 | 0,11 | 0,13 | 0,14
3 0,06 | 0,15 | 0,17 | 0,20 | 0,24
4 0,09 | 0,17 | 0,22 | 0,27 | 0,30
2,7.10 5 0,27 | 0,38 | 0,46 | 0,50 | 0,52
6 0,20 | 0,28 | 0,33 | 0,36 | 0,39
7 0,19 | 0,21 | 0,22 | 0,23 | 0,24
8 0,24 | 0,27 | 0,29 | 0,32 | 0,33
9 0,27 | 0,29 | 0,32 | 0,33 | 0,35
4 0,06 | 0,11 | 0,16 | 0,20 | 0,24
5 0,17 | 0,24 | 0,30 | 0,3 | 0,38
1,1.10 " 6 0,33 | 0,39 | 0,44 | 0,48 | 0,51
7 0,30 | 0,37 | 0,4l 0,44 | 0,46
8 0,26 | 0,3 | 0,37 | 0,40 | 0,42
9 0,31 | 0,40 | 0,43 | 0,45 | 0,45
3 0,08 | 0,14 | 0,18 | 0,21 | 0,24
4 0,20 | 0,27 | 0,33 | 0,36 ; 0,39
0,5.10 " 5 0,14 | 0,20 | 0,23 | 0,26 | 0,28
6 0,23 | 0,32 | 0,37 | 0,40 | 0,43
7 0,29 | 0,36 | 0,40 | 0,43 | 0,45
8 0,28 | 0,34 | 0,38 | 0,41 | 0,43
|

TABLEAU VII

Variation du taux de réduction en fonction du temps pour une

alcalinité et une concentration en osmium données.
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-

- Pour une concentration en base et un temps donnés, le taux de

réduction diminue avec la concentration totale en osmium.
L

- Un freinage important de la réaction, d'autant plus rapide que
1'alcalinité est plus élevée, s'ebserve aprés un certain taux de réduction.

La cause en est attribuée 3 1'osmium heptavalent formé.

Une interprétation cinétique coh@rente s'avére impossible par suite
de la non reproductibilité@ des résultats. L'évolution de deux solutions de
méme concentration en soude et en osmium total n'est jamais identique. Le
cas extréme est présenté par l'apparente stabilité de certaines solutions
durant un temps variable. A la lecture du tableau VII, des discontinuités
anormales sont relevées dans la variation du taux de réduction en fonction
de 1'alcalinité et de la concentration en osmium. Il nous a donc semblé rai-
sonnable de se limiter & cette &tude qualitative et de ne pas chércher &

proposer un mécanisme de réaction.

BARDIN et GONCHARENKO signalent 1l'effet réducteur des ions OH
sur les solutions d'osmium VIII (27). Nous avons relaté l'existence de ce

phénoméne trois ans auparavant dans le Bulletin de la Société Chimique de
France (24).

D - CONCLUSION

En milieu trés basique, 1l'osmium heptavalent apparait lors de la
réduction du tétroxyde par le thiosulfate ou les ions hydroxydes. Par suite
de 1'influence de la basicité du milieu sur les phénoménes observés, il.est
possible d'interpréter les résultats en considérant que la formation de 1'os-
mium & la valence VII s effectue uniquement 3 partlr de la forme la plus dis-

sociée de 1'acide osménique 0505 .

L'effet réducteur des ions OH explique la possibilité de préparer
les solutions d'osmiates par chauffage prolongé de l'osmium VIII en milieu

sodique ou potassiqﬁe, méthode proposée par CLAUS_(ZB) et VAN DER WIEL (6).
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Mais dans ces conditions, l'osmiate final est souven& souillé d'osmium hepta-
valent et un contr3le rigoureux de la présence de la totalité de l'osmium &
1'état d'oxydation VI se révéle ndcessaire. Le méme processus réactionnel

procure, par contre, un ruthénate trés pur.






" CHAPITRE V

ETUDE DE L'ACIDIFICATION DES SOLUTIONS D'OSMIATES



L'addition d'un acide & une solution violette d'osmiate provoque
1'apparition d'un précipité noir; simultan@ment la solution vire au rouge

sombre, puis se décolore par suite de la formation du tétroxyde.

L'ensemble des r&actions peut s'&crire de fagon schématique:

+
0s8.VI E 0s.VII + précipité noir

+

0s.VII E 0s.VIII + précipité noir

Nous sommes en présence de deux réactions consécutives de dismuta=-
tion: cette &tude spectrophotométrique, pHmétrique et conductimétrique a per-
mis la détermination des coefficients de réaction et 1l'identification du

précipité.
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Une dismutation progressive des solutions d'sshiates en 0s0, et 080,
est généralement admise dans toutes les publications. Cependant, aucune &tude ‘
systématique n'a été entreprise et cette hypothése repose uniquement sur le
fait que l'odeur caractéristique du tétroxyde se décéle nettement. L'absence

d'analyse du précipité s'oppose 3 toute certitude quant & sa nature chimique.

Nous avons suivi les ré@actions par spectrophotométrie, pHmétrie et
conductimétrie, en utilisant des solutions relativement concentrées qui pré-

sentent des avantages certains:

- L'acidification s'effectue avec des acides aisément dosables (de

. . + . v oA R
1'ordre de 0,IN): un bilan exact des ions H peut ainsl etre dressé.

- Le degré d'avancement des réactions est déterminé par spectropho-
tométrie grace & l'emploi d'une cellule de quartz de 0,2 mm d'&paisseur

n'utilisant qu'une goutte de solution pour chaque mesyre.

- L'hydrolyse lente par l'eau et 1l'acidification par le gaz carbo-

nique atmosphé&rique sont négligeables.

Les résultats apparaissent indépendants de l'acide utilisé (perchlo-

rique ou sulfurique).

Les solutions d'osmiates se préparent par dissolution d'osmiate de
potassium dihydraté dans la soude normale (1 & 4,10 ° mole) et dilution au
volume dé&siré. La dissolution en milieu neutre ou faiblement basique est 3
gviter: dans ces conditions, le changement d'état physique s'accompagne d'une

hydrolyse partielle équivalente 3@ un début d'acidification.

A - ETUDE SPECTROPHOTOMETRIQUE

Apré&s chaque addition d'acide, une goutte de la solution est prélevée
aprés d&cantation et son spectre tracé de 10 en 10 nm entre 220 et 360 nm.
L'ensemble des courbes d'absorption est représentd sur la figure 26, compte

tenu des corrections nécessitées par la dilution.

L'évolution des spectres révéle d'abord la destruction de l'osmiate
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et la formation d'une seule autre espéce colorée en raison de l'existence

d'un point isobestique & 251 nm. Celle-ci disparait ensuite 3 son tour et le
spectre final s'identifie 3 celui de l'osmium VIII en milieu aqueux. Dés le
début de 1l'acidification, la solution préalablement filtrée puis alcalinisée
oxyde le thiosulfate: l'attribution du degré d'oxydation VII & la forme inter-
médiaire semble donc logique. Il ne s'agit pas du composé heptavalent mis en

évidence en milieu trés basique (Chapitre IV).

Les densités optiques sont mesurées & 300, 325 et 340 nm en fonc-

tion de la quantité d'acide ajouté (Fig.27).

Le premier stade de l'acidification (A - B) consiste en la neutrali-
sation de la soude en excés: la deﬁsité optique ne varie pas et le spectre reste
identique 3 celui de l'osmiate en milieu alcalin. A partir du point B, 1l'os—
mium VI se transforme en osmium VII jusqu'au point C et simultanément la quan-
tité d'osmium en solution diminue par suite de la précipitation. De C & D,

1'osmium VII se détruit 3 son tour avec formation d'acide osménique qui reste

seul en solution & partir de D.

L'arrondi des courbes indique l'existence d'une certaine superpo-.
sition des réactions: au cours de 1'addition d'acide, des concentrations loca-
les &levées déplacent fortement les réactions. Il s'ensuit que l'odeur du
tétroxyde est sensible d&s le point B. Un équilibre entre les formes VI, VII

et VIII de 1'osmium peut &tre aussi envisagé.

» L'osmium mis en jeu au départ se trouve engagé d'une part dans les

réactions d'ions et d'autre part dans le composé noir. Le bilan analytique

de 1l'osmium en solution et précipité s'établit difficilement par suite des
propriétés du solide: celui-ci est colloldal lorsqu'il se forme dans un milieu
exempt d'électrolytes. Un voile noir dii & une sursaturation locale s'observe
alors & 1'endroit ol i'acide entre en contact avec la solution; il disparaft
aussitdt par agitation. La fin de 1'acidification s'accompagne d'un changement
d'état physique: apré&s le point D, il y a brusquement floculation de la solu-
tion colloidale qui, de bleue, devient incolore. Lorsque le milieu est pauvre
en électrolytes, la précipitation débute plus ou moins au~delid de B, selon

la concentration.

En conséquence, l'étude des réactions doit se faire & force ionique

élevée (milieu NaClOy ou NapSO,) mais elle se heurte, dans ces conditions, 3
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un nouvel inconvénient: le précipité adsorbe d'autant plus les formes ionisées
de l'osmium que la concentratipn du sel de fond est plus grande. Ce phénoméne
est marqué par un changemént de coloration du solide qui, de marron entre B

et D, devient noir en D.

La figure 28 illustre le cas extréme ol la densité optique observée
3 300 nm décreit 3 partir du point B en raison de la fixation par le précipité
d'une part importante des formes ioniques colorées, en particulier de‘l'osmium
heptavalent. Au-dell du point D et en présence d'un excé&s d'acide, la densité
optique s'&léve lentement par suite de la diminution de l'adsorption en fonc-

tion du temps.

L'évaluation exacte de la répartition de 1l'osmium au cours de 1l'aci-
dification s'affirme impossible, 1'analyse se trouvant cénfrontée a4 deux exi-
gences contradictoires: augmenter la force ionique pour favoriser la précipi-
tation, la diminuer pour supprimer l'adsorption. La figure 27 réalise un
compromis entre ces deux nécessités. Une adsorption non négligeable demeure
cependant inévitable: si l'addition d'acide est arr@tée lorsque la solution
devient incblore (en D), celle-ci reprend la teinte rouge violacée de 1l'os~
mium VII aprés une agitation de 24 heures; ce fait traduit le passage en

milieu aqueux de 1'ion adsorbé cofrespondant.

" I1 convient, par conséquent, de s'intéresser aux termes finaux des
réactions. Les phénoménes observés présentent de grandes analogies avec 1l'aci-
dification des solutions de ruthénates dont la dismutation fait intervenir
le ruthénium heptavalent en solution et le ruthénium pentavalent 3 1'état

solide (2). Par comparaison, nous supposerons que:

- la dismutation fait apparaitre l'osmium au degré d'oxydation V
dans le précipité, ce qui implique que la moitié de l'osmium de départ se
trouve & 1'état d'oxydation VII en C (en solution ou partiellement adsorbé):

208.VI -+ O0s.VII + 0s.V

- Suivant C - D se produit une deuxiZme dismutation:

30s.VII - 20s.VIIT + 0s.V

- En fin d'acidification, les 2/3 de l'osmium total ont précipité,
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ce qui est en accord avec la rédaction globale:
308.VI + 0s.VIII + 20s.V

tandis que‘l'équation généralement admise 3 ce jour:
208.VI ~» O0s.VIII + 0s.1IV

imposerait la présence sous forme solide de la moitié de l'osmium initial.

Les résultats des dosages de l'osmium en solution et précipité con-

firment la validité& du schéma réactionnel proposé:

0s.VI mole 08.VIII mole 0s.V mole 0s8.V/08.V1

1,086,103 Calculd:0,362.10 0| Calcul:0,724.10°°| Calculé:0,666

Analyse:0,316.10 °| Analyse:0,729.10 °| Analyse:0,671

1,029.10°° | calculs:0,343.10"°| Calculd:0,686.10"°| calculd:0,666.
' Analyse:0,29l.10-3 Analyse:0.690.10°3 Analyse:0,670

Les analyses se font en. deux é&tapes:

Un vieilligsement de 48 heures du précipité diminue les risques
d'adsorption. Il est ensuite filtré et lavé avec une solution de sulfate ou

de perchlorate de sodium.

Le dosage de 1'osmium en solution s'effectue sur le filtrat. Le
fétroxyde est réduit par le thiosulfate en milieu alcalin et l'osmiate obtenu
déterminé par spectrophotométrie. Lors de la séparation du précipité, une
volatilisation partielle in8vitable dé t&troxyde se produit; en conséquence,

. son dosage est toujours par défaut.

Le solide non séché est attaqué sur le verre fritté par le persul-
fate en milieu basique.a 40°C. Une quantité limitée de persulfate et un

chauffage modéré &vitent toute perte par volatilisation du tétroxyde ainsi



1.2,13.10-3 mole Os , (Na,S0O, )= 0,64M.1-1,H,50,0,186N.
d (1-:0,02cm)

2.1,00.10-3 mole Os, (NaClQ,)= 0,87 M.1-1, HCIO4 0,106 N.

| D D1 cc acide
T 12 T >
10 20 30

FIGURE 28

Variation de la densité optique & 300 nm au cours de l'acidification
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form&, L'osmium est ensuite dosé sous forme d'osmiate.

En choisissant de représenter l'osmium VI et VII par les ions simples
0503- et 0s0,, en considérant en outre que l'osmium V est fort probablement
un oxyde (ou un hydroxyde) hydraté 0s;05,nH;0 et que le tétroxyde existe en
milieu acide sous la forme 0s80,, les 8quilibres ioniques s'dcrivent:

40802" + 68" > 2080; + 08,05,nHy0 + 3H,0 (1)

6080, + 6H' -+ 4080, + 0s,05,nH,0 + 3H,0 (2)
La réaction globale devient alors:

30802 + 6H' - 080, + 08,05,nH0 + 3H,0 | (3)
Toute autre hypoth&se sur les charges réelles de l'osmium V, VI et VII se

répercuterait sur les équations qui s'en déduisent; celles-ci sont indé&pen-

dantes de la solvatation des espices chimiques.

La bilan acide est &tabli dans le cas d'une adsorption minimisée
(Fig.27):

rpt

+ + +
0s.VI mole (H') g, mole (H)gp mole (H >BD mole T

H total calculé

-5 |Cale.1,552.107° | cale.0,517.107° |cale.2,070.107°
1,035.10 - - s 182
Tr. 1,272.10 %] Tr. 0,424.10°° |Tr. 1,696.10

Un dé&faut en acide relativement prononcé se manifeste par rapport
aux quantité&s théoriques calculées selon les équations (1), (2) et (3). Il
est attribuable au fait que les formes adsorbées ne participent plus aux réac-
tions. Tout se passe comme si elles &taient retranchées du milieu réactionnel.
Dans cette optique, les valeurs trouvées permettent néanmoins de proposer rai-
sonnablement ce mécanisme d'acidification bien que les conclusions émises ne

puissent 8tre définitives.



- 70 =

Les quantités d'acide ajoutées entre B et C et entre C et D sont
relides par le rapport:

+*
q-.(..H_.?.‘iQ-a
+
(H )CD

Cette expérience correspond 2 un cas particuliZrement favorable; en
général, o est supérieur 3 3 (3,57 par exemple) mals sans que 1'Scart augmente
(16%).,

B - ETUDES pHMETRIQUE ET CONDUCTIMETRIQUE

les réactions précédentes peuvent aussi €tre suivies par des métho-
des §lectriques. Une difficulté se présente pour la mise en oeuvre de la con-
ductimétrie. Cette technique nécessite 1'emploi de forces ioniques trds faiblaes.
Il a fallu préparer une solution contenant un excis de soude limité& et un
minimum de sels étrangarl dissous. Ceci est réalisé& au détriment de la flocu-
lation du précipitd d'oamium pentavalent.

La figure 29 représente les variations du pH (a) et de la conducti-
vité (b) en fonction de 1'addition d'acide. Ces courbes r&vélent les mémes
points singuliers que les courbes spectrophotométriques., La neutralisation
des lons hydroxydes libres n'est pas d&terminable sur la courbe de pH: elle
correspond B une variation trés faible. Le point B n'apparalt pas non plus
sur la courbe de conductimétrie, contrairement & la spectrophotométrie.

La transformation osmiate - perosmiate se fait avec une chute impor=-
tante de pH: la fin de la rdaction est nettement marquée vers pH 8; corrdlati-
vement, la conductance augmente & nouveau 3 partir de C. '

La deuxidme réaction se termine par un autre saut de pH (vers pH
4,75) et une augmentation brutale de la conductivité dlle & la présence d'acide
libre (D). '

Les courbes confirment l'existence de deux réactions successives de
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dismutation. La fin de ces réactions est mise en évidence de fagon tré&s nette.

C - L'HEMIPENTOXYDE D'OSMIUM

Les réactions d'acidification indiquent sans ambiguité que le préci-

‘pité contient l'osmium 3 la valence V.

-~

Les combinaisons de 1'osmium pentavalent connues i ce jour sont trés

rares. Des travaux récents signalent trois types de complexes:
- MOsFg (M = K, Cs, Na, Ag) (29).
- des cations &thyléne diaminds de 1l'osmium V (30), (31).
- Li;0s0g, préparé selon deux modes distincts (11):

N2

N
20802 + LisOSOG + 8Li.20 -> 3Li70$06

Etant donné le nombre restreint de ces combinaisons, le composé& mis
en évidence suscite un intérét particulier. Compte-tenu des &quilibres ioniques
envisagés et du bilan acide établi, il semble &tre un oxyde hydraté de 1'osmium

pentavalent dont l'existence n'a pas été mentionnée jusqu'ici.

Sa propriété la plus remarquable est la dismutation en milieu basique:
la solution de soude devient violette par formation d'osmiate, caractdrisé par

son spectre d'absorption; un précipité noir subsiste.

Cette dismutation a lieu selon la réaction probable:

. - 2—
0s»05,nH,0 + 20H > 0802,11'1'120 + 080y + H,0
¥ +

-~

Ce mécanisme s'avére difficile 3 confirmer pour les raisons suivantes:

- le précipité d'osmium V n'est pas isolable; séché sous vide, il

présente une forte odeur de tétroxyde.
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- le précipité noir résiduel - supposé etre le dioxyde d'osmium-se

dissout lentement dans la soude. Le sel d'osmium IV ainsi formé est oxydable.

La dismutation en osmium hexavalent et té&travalent demeure cependant

la plus vraisemblable. En effet, Li;0s0g s'hydrolyse selon une réaction de ce

type:
2Li70s0g + 6Hp0 > Li,0s80, + 12LiOH + 0s0,,n'H,0

De plus, l'analogie avec les phénoménes présentés par le ruthénium

reste 'ainsi préservée.

CONCLUSION

Les &tudes spectrophotométrique, pHmétrique et conductimétrique de
1'acidification des solutions d'osmiates permettent d'@crire deux réactions
successives de dismutation faisant intervenir 1'osmium heptavalent en solu-

tion et 1'osmium pentavalent a 1'état solide.
20s.VI - O0s.VII + 0s.V
30s.VII -+ 208.VIII + Os.V

La réaction globale:

3050, + 6H <+ 080, + 0s,05,nHy0 + 3H,0
Ty
ol 1'osmium pentavalent figure sous forme d'oxyde hydraté, est la plus vraisem-
blable. Cependant l'existence de cet &quilibre ionique n'a pas été démontrée
d'une maniére irréfutable en raison des propriétés colloidales et adsorbantes
du précipité.
La particularité essentielle du précipité d'osmium V est sa dismuta-

tion en milieu basique selon le schéma probable:
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20s8.V > O0s.VI + 0s.IV

Les mécanismes d'acidification des solutions d'osmiates semblent

donc analogues 3 ceux observés pour le ruthénium.






CHAPITRE VI

ACTION DES CATIONS METALLIQUES SUR LES SOLUTIONS BASIQUES D'OSMIATES:

METHODES DE PREPARATION, FILIATION ET CONDITIONS D'EXISTENCE DES SELS.



En milieu basique, 1'osmium VI existe sous forme d'osmiate, sel
dérivant d'un acide osmique hypothétique considéré généralement comme un
diacide H,080,. La densité optique d'une solution d'osmiate alcalin restant
constante au-deld de pH 12, nous pouvons concevoir la présence en milieu
suf fisamment basique de la forme la plus dissociée 080:—,mH20 et l'existence

de sels neutres MOsO,,nH50 pour les cations divalents.

La précipitation directe de sels "acides" s'avére impossible car
1'ion HOsOE,pHZO est inconnu en solution aqueuse: 1'acidification d'une
solution d'osmiate provoque en effet une dismutation immédiate de 1'osmium
VI (chapitre V de ce travail). Ces composés seront préparés par hydrolyse

ménagée des osmiates MOsO,,nH,0.

L'analyse chimique attribue aux sels isolés la formule globale
x0803,yM0,qH0. L'analyse thermogravimétrique associée 3 une &tude infra-
rouge permettra de proposer une formule "développée'", c'est 3 dire d'envi-
sager la nature et les proportions des différentes formes de l'eau présente

dans les sels.

Ce chapitre comprend trois parties:
I - Sels de rapport Osmium/métal égal & |
II - Sels de rapport Osmium/métal supérieur & !

III ~ Essai d'interprétation structurale des résultats obtenus.
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I - SELS DE RAPPORT OSMIUM / METAL EGAL A 1

Les seules données bibliographiques récentes concernant les osmiates
du type MOsOy,nH,0 sont les travaux de SCHATZ sur les sels de baryum et de
strontium (10). Apré&s de vains efforts de préparation en milieu aqueux selon
la méthode de FREMY (32), SCHATZ a isolé les osmiates tétrahydratés Ba0OsOy,4H,0
et Sr0s0,,4H50 par voie indirecte: chauffage d 300°C sous azote de 1'osmiate
de potassium anhydre K,0s0y avec les oxydes de baryum et de strontium BaO et

Sr0, puis hydratation des produits réactionnels.

L'absence de toute &tude systématique de l'action des cations métal-
liques sur les solutions alcalines d'osmiates nous a incité 3 mettre en &vi-
dence l'existence de certains sels, & vérifier leur degré d'hydratation, et
par suite 3 expliquer la non existence des autres (ou l'impossibilité de les

isoler suffisamment purs).

Un grand nombre de facteurs influence les réactions observées et en

particulier:
~ le pH de précipitation des hydroxydes.
- la solubilité des osmiates susceptibles de se former.
- la possibilité de formation de sels basiques.

Suivant le mode de réaction, les cations &tudiés se répartissent

en trois catégories distinctes:

\ ++ ++ ++ : )
- les alcalino-terreux Ba , Sr , Ca : les osmiates de baryum, de

strontium et de calcium sont nettement plus insolubles que les hydroxydes et
peuvent donc précipiter sélectivement. Il est nécessaire de différencier 1l'ac-

tion des trois cations.

; ++ ++ + ++ ++ ++ ++ +++ L+t
- les ions Mg , Cu , Ag ,Zn ,Cd , Co , Cr , Fe s, NI
+++

Al : 1'osmiate et l'hydroxyde précipitent simultanément.

. ++ . . . . .
- 1'ion Pb se distingue des cations précédents par la formation

de sels basiques.



_78— .

Les solutions d'osmiates sont prépérées par dissolution d'osmiate
de potassium dihydraté dans la soude normale (1.'10-3 mole) pour éviter 1'hy-

drolyse et dilution au volume désiré.

Les ions métalliques sont introduits sous forme de solution déci-
molaire de nitrate ou de sulfate et la réaction est suivie par spectrophoto-

métrie, aprés décantation, avec des cellules de faible trajet optique.

A - ACTION DES CATIONS ALCALINO-TERREUX Ba' ', Sr'', ca' '

De nombreux complexes de 1'osmium VI dérivent de 1'ion lOsOulz_ et

se représentent par les formules générales:

2..
- |0s03X,] : un atome d'oxygéne est remplacé par deux radicaux

négatifs monovalents (2C1 , 2Br , 2NO,) ou par un radical divalent (CZOE—).
- lOsOZXq]Z— : un deuxidme atome d'oxygéne subit la méme substi-
. - - - - - 2-
tution par 2Cl1 , 2Br , 20H , 2NOjp, 2CN ou Cp04 .
Tous les osmiates alcalino-terreux isolés seront identifiés comme

des hydroxo - sels possédant l'un ou 1l'autre de ces anions complexes (X = OH).

Afin d'éviter au maximum la carbonatation des précipités, les solu-
tions et les lavages ultérieurs des osmiates sont réalisés avec de 1'eau bouil-
lie exempte de gaz dissous. Pour la m@me raison, le séchage s'effectue sous

vide 3 la température ordinaire.

1 - Osmiates de baryum

- Caractérisation des différents hydrates

Lors de 1'addition de nitrate de baryum 3 une solution d'osmiate
alcalin, les densités optiques décroissent réguliérement (Fig. 30); le spectre
d'absorption reste celui de l'osmiate. Simultanément apparalt un précipité

marron. La réaction est totale pour le rapport:

++ .
Ba ajouté

080, initial



Milieu NaCIO4 M
a. 300nm.

b. 340nm.

—
K;ﬁ'ﬁbs
FIGURE 30 s

Addition de nitrate de baryum & la solution d'osmiate
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Il s'agit de la réaction simple:

- ++
0s0; + Ba -+ BaOsOy
¥

La preuve de l'existence de 1l'osmiate de baryum insoluble est ainsi faite.

LY

La composition du précipité marron, amorphe aux rayons X, est celle

d'un dihydrate non encore identifié i ce jour.

Analyse Ba0sO,,,2H,0

. Os Ba
Calculé 7 44,48 32,12
Trouvé 7 44,36 32,28

Ce composé évolue spontanément in situ, le plus souvent trés rapi-
dement ce qui rend sa séparation délicate, en un produit cristallisé vert
dont les raies de diffraction aux rayons X sont portées dans le tableau VIII.
L'analyse chimique lui attribueée la cbmposition d'un osmiate de baryum tétra-

hydraté qui semble identique 3 celuil signalé par SCHATZ.

Analyse Ba0sO,,4H,0

Os Ba
Calculé 7 41,03 29,62
Trouvé 7 40,86 29,53

‘Stable en suspension dans 1'eau 3 0°C, le tétrahydrate se trans-
forme peu i peu 3 température ambiante en un précipité jaune caractérisé
par son spectre de rayons X (Tableau IX). La lenteur de cette ré@action (24
3 48h.) explique que ce composé& n'ait pu €tre mis en évidence dans les con-
ditions opératoires employées par SCHATZ (agitation durant deux heures du
mélange BaOsO, + K,0).

-

L'analyse montre qu'il s'agit d'un osmiate de baryum 3 une molé-

cule d'eau:

Analyse BaOsOy, 1H,0

A Os Ba
Calculé 7 46,44 33,53
Trouvé 7 45,88 33,68
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49 I 40 I 48 I
23,55 £ 50,10 nf 67,95 | mwF
29,10 nf 51,40 £ 69,00 | tf
31,00 nf 51,95 F 69,45 £
35,10 ff 56,95 £ 69,95 wF
36,05 TF 58,55 F 70,50 | tf
36,70 TF 58,95 oF 71,00 nf
40,70 £ 61,85 F 71,70 | tf
45,55 £ 62,50 nf 72,15 | tf
46,55 wF 63, 60 tf 73,05 | uF
47,35 £ 63,85 | mf 74,25 | uF
47,85 F 64,65 | £ 75,35 l £
48,85 | tf

TABLEAU  VIII

Diagramme de diffraction X de 1l'osmiate de baryum tétrahydraté

Sa formation constitue une &tape irréversible: il n'est pas réhydratable en

tétrahydrate méme par maintien prolongé de plusieurs mois en suspension & 0°C.

La solubilité de 1l'osmiate de baryum monohydraté est é&valuée par
déplacement 3 l'aide d'une solution de sulfate.
Posons:
- ++
IOSOQ |lBa ] = 8

— ++
|so, |[Ba™"] = s

++| ] _ S0

|oso,” | |s0,” |

]Ba

Désignons par:

ns(x) le nombre de moles en solution de la forme x
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46 I 46 I 40 1
17,50 | £ 62,50 tf 77,60 F
26,50 mf | 62,85 nf 78,35 £
34,95 | of 64,25 £f 78,85 | f
36,25 | F 65,80 tf 80,10 £
39,50 | tf 66,60 ef 80,95 | mf
39,95 | TF 67,75 F 81,95 F
49,20 TF 68,70 |  tf 83, 60 £
51,90  TF 70,10 tf 86,15 £
52,65 | mf 70,80 mf 86,75 £
53,35 | uf 72,00 nf 87,85 £
53,95 mf 73,40 F 88,50 £
56,55 £ 74,80 tf 88,95 nf
60,50 tf 75,80 F 89,40 F
61,00 F

TABLEAU IX

Diagramme de diffraction X de 1'osmiate de baryum monohydraté

np(x) le nombre de moles de x précipité

nt(x) le nombre total de moles de x

nt(x): = ns(x) + np(x)

Par suite:

loso, | nS(OsoZ')

0 fsoy | ny(s05)

D'autre part:

nt(Ba++) = =n (BaS0y) + n_(Ba0s0,) + n_(8a"")
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ns(Ba++) est nédgligeable si les produits de solubilité@ sont trés faibles.
np(BaOsOu) = nt(OSO“ ) - ns(Osou )

++
np(BaSOq) = nt(Ba ) - np(BaOsOu)

np(BaSOg) nt(Ba++) ~ Igt(030:~) - ns(OSOZ-)]

ns(SQ:-) = nt(SOZ_) - np(BaSOQ)
= n,(505) - nt(Ba++) + nt(Osoz_‘) - n, (0s0,,)

- 80
= ns(OSOq) ;—'

—-— So - ——
n (0s03) (1+—) = n.(S0;) - n (Ba") + n (0s0;")

L'expérience est menée comme suit:

Une quantité quelconque d'osmiate de baryum monohydraté est mise
en suspension dans la soude N. Une solution de sulfate de potassium de con-
centration connue est ajoutde progressivement. Un dosage spectrophotométrique
permet de suivre la quantité d'osmiate libérée en solution & 1'équilibre.

La densité optique de la solution n'évolue plus apré&s une agitation de 24 h.
p

++ - - -
Les termes nt(Ba det nt(Osou ) sont constants et égaux; en consé-

quence, l'équation précédente s'exprime:

ns(030q ) = nt(SOg ) sg 5
En portant sur un graphique la quantité d'osmiate en solution en
fonction de la quantité de sulfate ajout&e, nous devons obtenir une droite

de pente passant par l'origine. C'est effectivement ce qui a é&té

s8g + s
trouvé (Fig. 31).

s = 5,3 s

s = 5,7.10 1% 3 22°C
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Déplacement de 1'osmiate de baryum par le sulfate de potassium
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En fin de réaction, une légére oxydation de 1l'osmiate est obser-
vable; elle est die 38 la difficulté de maintenir la solution parfaitement

désaérée jusqu'id la fin de la manipulation qui dure environ 15 jours.

Cette méthode a été utilisée par NOWOGROCKI pour la détermination

des produits de solubilité des ruthénates de baryum et de strontium (3).

- Evolution thermique

~ Sous_azote désoxygéné

La déshydratation du monohydrate en sel anhydre noir débute 2
160°C et s'achave a 220°C. Le diagramme de rayons X, trés flou, témoigne

d'une mauvaise cristallisation de cette phase (Tableau X)

= | 1 .
4o 1 49 1 40 1
26,10 nf 54,95 mF 81,80 £
30,50 nf 57,50 oF 106,25 £
39,00 TF 61,15 | F 108,00 £
39,90 TF 62,80 | tf 110,55 £
48,00 |  tf 65,90 tf 113,60 £
51,25 oF 68,65 | mt 120,00 £
52,65 oF 78,85 ¥
TABLEAU X

Diagramme de diffraction X de 1'osmiate de baryum anhydre BaOsOy

Analyse BaOsQ,

Os Ba
Calculé 7 48,57 35,07

Trouvé 7 48,30 35,14

BaOsO, est réhydratable en BaOsO,,4H,0 & 0°C.
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Le dihydrate manifeste dé&s 50°C une perte d'eau qui conduit 3 un

monohydrate noir amorphe (Fig. 32, a).

Le méme composé est obtenu 3 partir du tétrahydrate par perte de
trois molécules d'eau (Fig. 33, a): la temp@rature de début de déshydrata-
‘tion est supérieure 3 celle du dihydrate; 1'évolution thermique s'effectue
apparemment en une seule &tape, sans formation d'une phase intermédiaire
amorphe, comme l'atteste la courbe d'analyse thermique différentielle carac-
térisée par un seul pic endothermique (Fig. 33, b). Des prélévements examinés
par analyse radiocristallographique & différents degrés de déshydratation

confirment la présence du tétrahydrate jusqu'en fin de réaction.

Analyse Ba0sO,, 1H,0 amofphe

Os Ba

Calculé % 46,44 33,53

—- obtenu par déshydratation du dihydrate Trouvé 7 46,65 33,71

- obtenu par déshydratation du tétrahydrate Trouvé 7 46,70 33,88

Perte de masse
Calculée 7 Trouvée %

BaOsOy , 2H,0 4,21 | 4,20
Ba0s0, , 4H,0 11,65 11,51

Mis en suspension dans l'eau légérement basique 3 0°C, le monohy-

drate amorphe se transforme 3 nouveau en tétrahydrate.

L'analyse thermogravimétrique donne une premi&re indication sur
les différentes formes de 1'eau présente dans les osmiates de baryum 3 2 et
4 H,0.

Les pertes enregistrées au-dessous de 120°C correspondent en géné-
ral 3 de 1'eau de cristallisation. La molécule d'eau du monohydrate apparalt

plus fortement liée que les autres.

Les osmiates de baryum sont oxydés en osménate anhydre BaOsOg vers
280°C. Dé&s 100°C, se manifeste un dégagement de tétroxyde, dont 1'importance

croit avec la température: les sels d'osmiun VIII obtenus 3 température plus
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FIGURE 32 a - Déshydratation sous N, de l'osmiate de baryum dihydraté amorphe
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élevée sont souillés d'oxyde de baryum qui se carbonate & l'air. Un tel

mode de préparation est donc & exclure.

Une faible teneur en oxygéne de l1l'azote produit des effets iden-
tiques lors de la dé&shydratation des osmiates. Bien que l'oxydation sous forme
de tétroxyde volatil soit tré&s lente, elle perturbe les courbes thermogravi-
métriques et en fausse les résultats en raison de la masse moléculaire élevée
de 1'osmium comparée 3 celle d'une molécule d'eau. Une purification soigneuse
de 1'azote utilisé minimise cette oxydation: la détermination du degré d'hydra-
tation du sel et 1'analyse du produit issu de la déshydratation ne se trouvent

pas compromis.

D'une maniére géndrale, 1l'oxydation avec libération de tétroxyde
affecte tous les sels d'osmium VI 3 partir de leur température de déshydra-

tation.

- Etude_Infrarouge

Les spectres infrarouges de sels 3 différents états d'hydratation

permettent de préciser la nature de 1l'eau.

Les molécules d'eau dans les sels hydratés cristallisés présentent

trois principaux domaines d'absorption dis:

1°) aux vibrations de valence v; et v3 dans la région 3700 -
3000 cm !

2°) 3 la vibration de déformation v, dans la région 1700 - 1600 em !
3°) aux vibrations de rotation génée au-dessous de 800 cm—1

L'utilisation de composés deutériés présente plusieurs avantages

pour 1'é@tude de ces différents domaines. D'une part, le déplacement important
des bandes de vibration permet de reconnaltre sans ambiguité les bandes diies
aux molécules d'eau. D'autre part, les bandes de valence 0D sont situées dans
une région du spectre oii les phénoménes de diffusion dlis aux particules solides
sont beaucoup plus faibles que dans le domaine des bandes de valence OH.Enfin,
lorsque le taux de deutériation est suffisamment €levé, les espdces molécu-
laires en présence sont principalement D,0 et HDO; les molécules d'eau existant
en faible quantité, leurs vibrations ne peuvent donner lieu A des couplages,

ce qui entraine une simplification considérable du spectre.
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La synthése des sels deutériés est réalisée 3 partir de D,0, NaOD,
K20s0y et Ba(NO3)j.

Aucune absorption dans la région des fréquences de déformation des
molécules d'eau n'est observable pour le monohydrate cristallisé (Fig. 34, c):
la totalité de l'eau de ce solide entre dans la constitution de 1l'anion sous
forme de groupements hydroxyles OH. Le spectre I.R. se compose de deux bandes
d'absorption intenses et fines a 3460 et 3380 cm--1 attribuables aux vibra-
tions de valence des groupements OH, sans que 1l'on puisse préciser s'il s'agit

des vibrations de deux groupements OH équivalents (en ce cas v; et vj) ou non.

TARTE (33), SCARGILL (34), NAKAMOTO (35) ont montré que les hydroxo-

0
/\
M H) dans le

domaine 900 - 1200 cm—l, mals aucune bande vers 1600 em b, oOr le spectre de

sels présentent la bande dlie 3 la vibration de déformation & (

1'osmiate de baryum monohydraté révéle trois bandes dans ce domaine, respec-
tivement 3 1025 (F),'1120 (mf) et 1170 (mf) cm_l. Ces bandes disparaissent
dans le spectre du sel deutérié (Fig. 34, d) et viennent se superposer i la
bande trés intense située 3 800 cm-1 dans le spectre du sel léger; ceci per-
met de les attribuer i la vibration de déformation § (oéo\n) et confirme
1'existence de groupements OH constitutifs de 1'anion. Les doublets apparus

3 2320, 2420 (vy) et 2520, 2560 em b (v3) laissent supposer que les deux
groupements OH ne sont pas &quivalents. Le doublet bien défini & 2320 et

2420 cm-1 semble provenir du déplacement des deux épaulements observés &

3100 et 3240 cm-l. En conséquence, les bandes et les épaulements de la région

3500 - 3000 ctn-1 se sont déplacés par deutériation dans le rapport 1,35.

Le spectre du dihydrate amorphe posséde les bandes d'absorption
caractéristiques de l'eau de cristallisation: 1'une large et forte avec maxi-
. -1 . . . e
mum aux environs de 3400 cm ~ dde aux vibrations de valence OH symétrique (v;)

1

et antisymétrique (v3), l'autre plus faible & 1625 cm & attribuable & la vibra-

tion de déformation v, de 1'angle ﬁ/O\H (Fig. 32, b). Ces bandes disparais-
sent dans le spectre du monohydrate amorphe: 1'absorption est diffuse, seul

subsiste le maximum d'absorption a 800 cm_l.

Le spectre infrarouge du tétrahydrate fait é&galement apparaitre
les bandes d'absorption résultant des vibrations de 1'eau de cristallisation
(Fig. 34, a): les bandes de vibration de valence sont étalées entre 3660 et

2200 cm-l, avec des épaulements plus ou moins larges et intenses 3 3530, 3460,
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3380, 3000 et 2250 cm—l; la bande caractdristique de la vibration de défor-
mation angulaire est &tendue mais faible, avec un maximum 3 1580 cm |, la
deutériation (Fig.34, b) déplace ces bandes dans le rapport 1,35 (2600,'2560,
2500 et 1180 cm—l). En outre, la large et importante bande d'absorption exis-
tant vers 1000 cmfl, dans la région de déformation plane § (ﬁ/o‘n) est treés
atténuée (deutériation non totale) et mieux définie & 1020 cm (absence de
couplages) dans le spectre du sel deutérié ol 1'on note une nouvelle bande
d'absorption & 750 cm due a4 la vibration de déformation 6( /’ \~) De ce
fait, la présence simultanée d'eau de cristallisation et de groupements
hydroxyles doit 8tre envisagée dans 1'osmiate de baryum tétrahydraté. Compte
tenu des résultats de 1'dtude thermogravimétrique et de 1'absence des bandes
de vibration de 1'eau dans le monohydrate amorphe, le tétrahydrate et par
extension le dihydrate peuvent €tre considéré&s comme des dihydroxo-osmiates

de baryum 3 3 et | molécules d'eau.

En résumé, la filiation des osmiates de baryum se schématise de la

maniére suivante:

++ 20°C 20°C

0s0, + Ba = ——> BaOsO3(OH)2,]H20 —_ BaOsO3(0H)2,3H20~_____
OH OH i
metastable réaction stable a 0°c
amorphe rapide cristallisé
réaction lente
110°C 110°C 20°C OH
() (aN) L
Ba0s03(0H) 5 Ba0s03(0H)
amorphe cristallisé

I1 apparalt intéressant de souligner les possibilités analytiques
de la spectroméﬁrie infrarouge qui se révéle &tre une méthode de choix pour
contrdler la pureté des osmiates alcalino-terreux isolés. La présence de
carbonate est immédiatement décelable & partir d'une concentration de 1 &

2% (forte bande d'absorption entre 1400 et 1500 cm‘-1 die 3 la vibration v
de 1'ion COE— (35). Synthétisés en présence de NaOD, tous les sels deutériés

manifestent une légére carbonatation.
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2 — Osmiates de strontium

L'addition de nitrate de strontium 3 une solution d'osmiate provoque
la précipitation d'un composé marron, amorphe aux rayons X et partiellement

soluble. L'analyse lui attribue la composition d'un osmiate de strontium dihy-

draté:

Analyse Sr0s0,,2H,0

Os Sr
Calculé 7% 50,34 23,19
Trouvé 7 49,94 22,57

.- . . . . . ++
Si a4 la solution d'osmiate de concentration Cy est ajouté Sr i la
concentration totale xCy, la concentration fictive de la phase précipitée €Cy
peut 8tre considérée comme 1'&cart entre la concentration théorique pour une

réaction nulle et la concentration réelle.

Nous sommes en présence de la réaction:

— ++
0504 + Sr : SL'OSOL‘_

¥

et des é&quations:

i
w

oo, | |sx™]

|0s0, | + €Cg

i
@]
o

o tHy
St | + eCy = xCp

La résclution de ce systéme permet le calcul du produit de solubilité s.

|0s0, |{(x - 1)Cy + |0s0,]}

C%(l - e)(x = &)

n
7>}

i

Ise™ {1 - x)cqy + [Sr++l}



pitation sont suivies par spectrophotométrie (Fig 35). Les densités optiques

ont 8té légérement corrigées en raison de la trés faible absorption de l'ion

NO5.

ment quelle que soit la tempdrature, en une poudre microcristalline rose ca~
ractérisée par son spectre de diffraction X (Tableau XI). C'est 1l'osmiate

préparé par SCHATZ et sa composition est celle d'un tétrahydrate:

Les variations de la concentration en osmiate au cours de la préci-

La valeur moyenne du produit de solubilité est &valude 3 0,5+0,1.10
(18°C, en milieu NaOH 0,IN).

En suspension dans 1'eau, le dihydrate é&volue plus ou moins rapide~

Analyse Sr0s0,,4H,0

-_89_

Os Sr

Calculé 7 45,96 21,17

Trouvé 7% 45,62 21,10
49 I 46 I 40 T
19,25 F 48,40 mf 67,00 tf
29,00 51,65 TF 67,75 tf
31,15 F 52,55 TF 69,65 13
31,70 TF 55,30 mF 70,30 mF
32,95 £ 55,85 mF 71,00 f
34,70 TF 58,15 m¥ 71,75 mf
36,85 f 58,60 mf 72545 f
38,00 TF 58,95 F 73,20 tf
38,35 F 61,50 73,90 cf
40,65 tf 62,70 mf 74,45 3
42,85 mf 63,75 mf 75,10 mf
43,70 mf 65,35 f 75,80 mf
47,40 mf 66,40 f

TABLEAU

Diagramme de diffraction X de l'osmiate de strontium tétrahydraté

I
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Le déplacement d'une suspension d'osmiate de strontium tétrahydra-

té par une solution de carbonate conduit au produit de solubilité s (Fig 36):
s (Sr0s0y,4H,0) = 9s((SrCO3)
s = 1,4.10 % (18°C - milieu NaOH 0,2N)

La solubilité des osmiates 3 2 et 4 Hy,0 apparalt donc nettement

différente.

- Evolution_thermique_sous_azote_désoxygéné

Elle présente de grandes analogies avec celle des osmiates de

baryum de méme degré d'hydratation.

Pour le dihydrate, la perte d'eau commence vers 50°C et se stabilise
a 120°c.

Les courbes thermopondérale et d'analyse thermique différentielle
du tétrahydrate (Fig 37, a) mettent en évidence une étape unique de déshy-

dratation entre 120°C et 160°C. A cette température, le composé formé se
p

révéle particuliérement oxydable.

Dans les deux cas, le terme de 1'évolution thermique est un mono-
b

hydrate noir amorphe.

Analyse Sr0s0,,1H,0 amorphe

Os Sr
Calculé % 52,85 24,35
Trouvé 7% , 52,72 24,15

Les osmiates de strontium & 4 et 2 H,0 ne peuvent pas @tre consi-
dérés comme appartenant & la méme série d'hydrates supé@rieurs du monohydrate
amorphe. Aucune filiation n'est possible entre eux par voie thermique, la
température de déshydratation du té&trahydrate &tant nettement supérieure 2
celle du dihydrate. Ce sont deux formes hydratées complétement différentes,

ce qui explique 1'écart existant entre leurs produits de solubilité.

La méme remarque s'applique aux sels de baryum homologues.
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Déplacement de l'osmiate de strontium tétrahydraté par le carbonate de sodium
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- Etude_infrarouge

Le spectre du dihydrate amorphe se compose essentiellement des
bandes dies aux vibrations de valence (3400 cm_l, F) et de déformation des
molécules d'eau (1625 cm_l, f) dans le domaine 4000 - 1000 cm—l(Fig 38, a).
Cette dernidre bande disparalt dans le spectre du monohydrate amorphe; la
premiére y est trés atténue. La similitude des spectres infrarouges des

dihydrates de strontium et de baryum est 1'indice d'analogies structurales.

Le spectre du dihydrate poss&de aussi les bandes caractéristiques
de 1'eau libre (Fig 38, b): les bandes des vibrations de valence v(OH) sont
multiples dans 1l'intervalle 3600 - 3200 cm-1 (3570, 3490, 3450, 3000 et

2300 cm_l); la bande de déformation est bien dé&finie a 1590 cm—l.

Le tétrahydrate deutérié est synthétisé 3 partir d'osmiate de potas-
sium anhydre, d'eau lourde, de soude deutériéde et de nitrate de strontium
anhydre. Son spectre se distingue par 1'absence des bandes d'absorption rele-
vées dans 1'intervalle 1000 - 1200 cm_1 dans le spectre du sel normal (1200,
1125, 1030, 1000 cm_l). Ces bandes sont déplacées par effet isotopique; une
nouvelle bande est trés visible 3 760 cm—l (Fig 38, c). L'existence de grou-
pements hydroxyles constitutifs de l'anion est ainsi démontrée dans le tétra-
hydrate oli 1'hydrogéne se trouve 3 la fois sous forme de molécules d'eau et
de groupements OH. La derniére molécule d'eau qui est plus fortement liée
correspond aux groupements OH. Par deutériation, la bande de déformation

~

§(H,0) est déplacée d 1175 cm—1 (rapport des fréquences 1,35).

La présence de plusieurs bandes de déformation G(OQ/O\ﬁ> peut résul-
ter de liaisons par pont hydrogéne entre les hydroxyles et un autre oxygéne
(0O—H ... 0). Selon les résultats de HARTERT ET GLEMSER (36), (37), la fré-
quence des vibrations de déformation 6(M/0\h) serait augmentée lorsqu'il y
a liaison par pont hydrogéne; la position des bandes de déformation varie

alors selon la solidité de la liaison.

C'est l'inverse de ce qui est observé pour les vibrations de valence
e . _ v .« -1
(OH): ainsi dans le spectre du sel léger, la bande située 3 2300 cm = est
attribuable 3 la vibration de valence O — H d'une eau liée par liaison hydro-

géne.

I1 résulte de cette étude et des résultats de la décomposition ther-

mique que nous pouvons affecter les osmiates de strontium 3 2 et 4 Hy0 des
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formules suivantes: Sr0sO3(OH),,1H,0 et SfOsO3(OH)2,3H20. Les conclusions

sont analogues i celles émises pour les sels homologues de baryum.

3 - Osmiates de calcium

- Caractérisation des_hydrates

-~

L'addition d'un sel de calcium 3 une solution tré&s légérement basi-
que d'osmiate (pour &viter la formation d'hydroxyde peu soluble) fait précipi-

ter un osmiate de calcium dihydraté& marron, amorphe aux rayons X:

Analyse Ca0Os0,,2H50

Os Ca
Calculé 7 57,58 12,13
Trouvé 1 56,87 12,03

Le produit de solubilité est &valué d'aprés la courbe de précipi-
tation (Fig 39):

s (Ca0s0y,,2H,0) = |0s0; ||ca*™*] = 1,7 + 0,2.107"

Cette valeur n'est qu'approchée par suite d'une légére hydrolyse de 1l'osmiate

dile 3 la faible basicité du milieu de précipitation.

Contrairement aux dihydrates de baryum et de strontium, dont 1'é&volu-
tion en tétrahydrate est parfois instantanée, celui de calcium est relativement
stable en suspension dans l'eau. Ce n'est qu'apré&s une agitation de plusieurs
jours 3 température ordinaire qu'il se transforme en un composé vert cristal-

lisé (Tableau XII) dont le degré d'hydratation est égal i 2.

Analyse Ca0s0Oy,2H,0 cristallisé

Os Ca
Calculé % 57,58 12,13
Trouvé 7 57,31 12,04

La lenteur de cette modification qui est irrdversible permet déji

d'envisager un changement possible de la structure de 1'anion.
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46 I 49 I 49 I
33,10 F 63,95 uF 76,75 mf
38,55 TF 64,60 F 78,15 mf
40,10 F 65,40 wF 79,85 nf
44,75 TF 71,65 £ 81,50 mf
45,70 TF 72,00 mf 86,10 mf
46,50 mf 73,45 £ 91,30 £
55,75 nf 74,40 - tf 91,60 £
57,45 mf 75,25 nf 92,45 nf
62,80 £ 76,20 £ 93,40 nf
63,30 wF

TABLEAU XII

Spectre de diffraction X de 1'osmiate de calcium dihydraté

Le produit de solubilité du dihydrate cristallisé est déterminé
par déplacement d'une suspension de ce sel par une solution de carbonate
- (Fig 40), mais nous nous trouvons alors i la limite d'application de la mé-

thode.
s = 19 55(CaC0;) = 1,7.107 (Milieu NaOH 0,4N)

La premiére étape (A - B) consiste en un déplacement de 1'hydroxyde
de calcium précipité. Le milieu doit &tre, en effet, suffisamment basique
pour que l'hydrolyse de l'osmiate soit négligeable. La validité de ce mode
opératoire est vé8rifide avec le sel de strontium tétrahydraté: 1'abscisse i

1'origine de la droite est décalée mais la pente n'est en rien modifiée.

- Evolution_thermique_sous_azote_ désoxygéné

La déshydratation du dihydrate amorphe est en tous points semblable

d celle des sels de baryum et de strontium de degré d'hydratation identique.
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Elle-‘conduit & un monohydrate noir amorphe dans le méme domaine de température.

A 220°C, le produit issu de la décomposition du dihydrate vert est
un sel anhydre noir cristallisé& (Tableau XIII). L'indexation du cliché de pou-
dre est possible en prenant une maille quadratique de paramétres:

-]

a=25,15A4A c = 11,90 A

maille qui présente de grandes analogies avec celle de la scheelite CaWO,. La
perte d'eau g'effectue en une seule &tape: un seul phénoméne endothermique est
visible sur la courbe A.T.D. (Fig 37, b). L'hydratation de Ca0sO, redonne 1'os-

miate de départ; cette réaction est mise 8 profit pour préparer le sel deutérié.

L'hypothése d'une solvatation différente des deux dihydrates se trou-

ve confirmée par cette analyse thermique.

46 d(A) I hk1 | (1/4®) A 2, 10" (/4% ;-
29,70 | 5,9604 | TF 00 2 281 282
57,45 | 3,1051 | F 112 1037 1036
60,05 | 2,9736 | TF 00 4 1130 1130
69,60 | 2,5757 | F 200 1507 1507
76,10 | 2,3629 202 1791 1789
91,50 | 1,9815 | mF 006 2546 2542
100,05 | 1,8217 | TF 220 3013 3014
105,00 | 1,7415 | mf 222 3297 3296
117,45 | 1,5709 312 4052 4049
118,90 | 1,5534 | F 22 4 4144 4143
124,85 | 1,4864 008 4526 4518

TABLEAU  XIII

Diagramme de diffraction X de 1'osmiate de calcium anhydre



ns(OSO4-— )
A

10-3_

!
103 ny(CO5"

FIGURE 40

Déplacement de 1'osmiate de calcium dihydraté par le carbonate de sodium
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Le spectre infrarouge du dihydrate de calcium amorphe est semblable

ad ceux des sels correspondants de baryum et de strontium (Fig 41, a).

En raison de cette analogie et de son comportement thermique identi-
que, le sel amorphe peut €tre considéré comme un dihydroxo-sel qui cristallise
- - - —1 s -
avec une molécule d'eau: Ca0s03(0H),,1H,0. L'épaulement a 970 cm = doit &tre

attribué 3 la vibration de déformation é(og/o\h).

Le spectre infrarouge du dihydrate cristallisé est d'une complexité

plus grande:

- L'eau mise en &vidence par A.T.D. ne se trouve pas sous forme de
molécules Hy0, mais semble~t-il, uniquement sous forme de groupements hydroxy-
les OH. En effet, le spectre de ce composé ne présente pas de bande d'absorp-

tion vers 1600 c:m_1 (Fig 41, b).

- Les bandes observées & 1235, 1170 et 1100 cm—1 sont assignables
d la vibration de déformation &§(OsOH) puisqu'elles sont déplacées par deuté-
riation respectivement 3 895, 850 et 810 cm_l (rapport des fréquences 1,36

a 1,38).

- Les bandes relevées & 2460, 2410, 2340, 2210 cm_1 dans le spectre
du sel deutérié (Fig 41, c) proviennent du déplacement des bandes situdes 3
3300, 3240, 3150, 3000 cm_1 dans le spectre du sel léger (rapport des fréquen-—
ces 1,34 3 1,36). Cette multiplicité des bandes est dile soit i des distances
Os — OH différentes, soit & l'existence de liaisons hydrogéne plus ou moins
intenses en raison de la présence de deux bandes faibles situées & 2420 et

2230 em -.

Le dihydrate cristallisé& apparalt donc comme un té&trahydroxo—osmia=-
te de calcium CaOs0,(0H),. Ce n'est pas le seul osmiate solide & présenter
1'anion complexe lOst(OH)qiz_. Des &tudes infrarouge (38) et cristallogra-
phique (39) ont montré que l'osmiate de potassium 3 2 H,0 se formule
K20s0,(OH),. Il est intéressant de constater que ces deux sels se déshydra-
tent approximativement & la méme température et qu'ils sont hygroscopiques

a 1'é&tat anhydre.
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++ ++ + ++ + +4++ 4+ ++
B - ACTION DES CATIONS Mg ', Cu ', Ag , cd ', Co *, Cr '+, Ni' ", zn'",

+++ ++4
Fe et Al

Aucun de ces cations ne réduit l'ion osmiate. L'utilisation de
solutions d'osmiates de force ionique &levée favorise la précipitation et

gvite la formation de colloides.

Les courbes de variation de densit& optique montrent que la préci-

pitation des osmiates procéde selon des modes distincts (Fig. 42, 43, 44):

- Dés le début de 1'addition du cation peuvent précipiter simulta-
nément 1'hydroxyde et 1'osmiate, leurs produits de solubilité& étant voisins:
c'est le cas notamment du cobalt II, du magnésium II, du cuivre II, du cad-

mium II, du nickel II, du chrome III.

- Ou bien 1l'hydroxyde se forme en partie avant car les osmiates
sont relativement moins insolubles (Zinc II, Fer III, Argent I): la densité
optique de la solution ne décrolt pas immédiatement.

-~

La fin théorique de précipitation de 1l'hydroxyde formé i partir de
la soude en excé&s (point A) et celle de 1'osmiate (point B) figurent sur
toutes les courbes. Ceci permet de constater la solubilit@ relative des os-—
miates d'argent (ps < 7,7) et de magnésium (ps < 8,8). La différence de com—
portement du cobalt et du nickel est aussi i remarquer: le produit de solu-
bilité de l'osmiate de cobalt est proche de celui de 1'hydroxyde (égal ou
méme l8gérement inférieur); le produit de solubilité de 1'osmiate de nickel

est par contre sensiblement supérieur 3 celui de 1'hydroxyde.

Le fait que ces osmiates métalliques sont déplacé&s par la soude
concentrée en donnant 1'ion osmiate et 1'hydroxyde constitue une preuve

supplémentaire de leur existence.
Les ré&actions compatibles avec les résultats expérimentaux s'écri-

vent?:

— +
OSO}+ + 2Ag > AgZOsOu
¥

Mg, Cu, Cd, Co, Ni, Zn)

- +
050y + MZT > MOsO, I
v

3+

3050;— + 2M + Mo(0s0y) 3 (M = Fe,Cr)
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a.d=f(Cu**),300nm, I-:0,02cm.
1.
b. pHaf(Cu*+).

2. d:f(Ni++), 300nm , |.=0,01cm.

FIGURE 42

1. Addition de sulfate de cuivre & la solution d'osmiate(milieu NaNOg,

2. Addition de nitrate de nickel 3 la solution d'osmiate (milieu NaNOj3 0,25 M. %
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Les réactions compétitives de précipitation d'hydroxyde et d'osmiate
excluent toute vérification exacte de ces &quations. Les sels isolés ne sont
jamais exempts d'hydroxyde, ce que confirment les dosages (Cu/Os = 1,40 par
exemple). En outre, par suite de la consommation d'ions OH , les réactions

s'accompagnent d'une certaine hydrolyse.

- Le cas extréme est présenté par 1'aluminium IIT ol l'osmiate ne
peut plus exister: dans un premier temps, il y a formation d'aluminate AlO;,
la densité optique reste constante (Fig.45); quand toute la soude en excés
est consommée (A), se produilt une réaction &quivalente & une acidification,
1'hydroxyde d'aluminium pré&cipitant jusqu'd un pH inférieur 3 4. L'adsorp-
tion notable de 1'osmium heptavalent par 1'hémipentoxyde d'osmium perturbe

1'allure de la courbe.

Les précipités d'osmiates sont trés mal cristallisés et ne donnent
que des clichés de poudre diffus, exception faite pour l'osmiate de cuivre
dont le cliché (Tableau XIV) révéle de nettes ressemblances avec celul du

ruthénate de cuivre (3).

48 I 49 I 46 I
41,75 F 98,20 mF 130,00 tf
47,25 TF 105,05 f 132,30 f
58,70 mf ‘ 106,10 tf 134,00 tf
72,70 F 115,40 mf 136,00 tf

. 76,10 mF ‘ 117,50 tf 140,65 f
85,00 tf 121,40 tf 149,00 tf
86,25 mf 124,50 tf 151,60 tf
96,80 f

TABLEAU X1V

Diagramme de diffraction X de 1l'osmiate de cuivre
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C - ACTION DE L'ION Pb "

Le plomb divalent se distingue des cations précédents par la for-
mation de sels basiques: un compos& noir amorphe PbOsOy,xPb(OH)2,nH20 préci-
pite.

Le rapport Pb/Os varie avec la basicité& initiale du milieu (Fig.46).

La réaction se schématise:

0s05  + (1+x)Pb’ ' + 2xOH ~ PbOsOy,xPb(OH)2
y

Le spectre d'absorption reste celui de l'osmiate tout au long de
ok . ++ o e o, - . . . s
1'addition des ions Pb . La variation de densité& optique est linéaire

(Fig 47).

A la limite de stabilité des solutions d'osmiate (1OH_|= 5.10—3M2_1),
ce n'est déji plus l'osmiate de plomb simple qui apparalt (Pb/Os = 1,05).

Une 1égére hydrolyse de la solution est constatée.

En milieu NaOH N, le rapport atteint la valeur 2,5 qui semble cons-
tituer un maximum; l'osmiate basique de plomb devient alors partiellement

soluble.

D - CONCLUSION

.. ) ++ ++ ++ . .
L'addition des cations Ba , Sr ou Ca i des solutions basiques
d'osmium VI entraine la formation de sels hydraté&s de rapport osmium / métal
égal 3 1:
Ba0Os03(0H)2,nH20 (n=20,1,3)
Sr0s03 (OH) 2,nH20 (n=1, 3)

CaOsO3 (OH) 2 IHzo; C30802 (OH) 4
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Composition de l'osmiate de plomb basique insoluble en fonction de la concentration
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initiale en soude de la solution d'osmiate (milieu NaCl0, 0,25 M.%
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L'analyse thermogravimétrique associée a4 1'&tude infrarouge des
hydrates et des composés deutérié&s permet de distinguer les deux types

d'anions complexes: [OsOs(OH)zlz— et IOSOQ(OH)qu—.

La précipitation a toujours lieu sous la forme du dihydroxo-
sel monohydraté MOsO3(OH),,1H,0 (M = Ba, Sr, Ca), amorphe aux rayons X et
de solubilité croissante du baryum au calcium. L'analyse infrarouge met en

évidence 1'analogie structurale des ces trois osmiates alcalino-terreux.

Les sels de baryum et de strontium sont métastables: ils &voluent
rapidement in situ en trihydrates M0s03(OH)2,3H20(M = Ba, Sr). Par contre,
le monohydrate de calcium, plus stable, ne présente pas une semblable trans-

formation.

La décomposition thermique sous azote désoxygéné des hydrates ci-

dessus conduit a un dihydroxo-sel amorphe MOsOg3(OH), (M = Ba, Sr, Ca).

Les composés MOsO3(0H),,1H,0 et MOsO3(OH),,3H,0 (M = Ba, Sr) doi-

vent €tre considérés comme des formes hydratées nettement différentes: en (/§;?§
P
particulier, la filiation trihydrate — monohydrate s'avére impossible par ‘Ci”ﬁf

voie thermique.

En suspension dans 1'eau, BaOs0;(OH),,3H;0 et Ca0sO3(0H),,1H,0
subissent une &volution lente irréversible: BaOsO3(0H), et Ca0OsO,(OH),

cristallisés sont ainsi obtenus.

Les produits finals BaOsO3(OH),, Sr0sO3(OH),,3H,0 et Ca0s0,(OH),

présentent aussi une solubilité croissante du baryum au calcium.

Les osmiates de magnésium, de cuivre, d'argent, de zinc, de nic-
kel, de cobalt, de cadmium ... existent, mais ne peuvent etre isolés par

suite de la précipitation simultanée des hydroxydes correspondants.

Avec le plomb précipitent des sels basiques du type:

Pb0sOy ,xPb (OH) 5, nH,0.



- 100 -

E - COMPARAISON AVEC LES RUTHENATES DE BARYUM ET DE STRONTIUM

BaRuOy, 1Ho0 et SrRuOy,lH,0 ont &té isolés par NOWOGROCKI (3).
Comme les osmiates insolubles, ces sels s'obtiennent par addition d'un sel
de baryum ou de strontium 3 une solution de ruthénate alcalin (RuOZ_) que

nous avons préparée par réduction du tétroxyde RuO, par les ions OH (ou OD ).

Pour les hydrates légers, il faut remarquer, en premier lieu,
1'absence de bandes d'absorption de la molécule d'eau. Dans le spectre du ruthé-
nate de baryum (Fig.48), les bandes uniques 3 3560 et 910 cm-1 sont diles res-—

pectivement aux vibrations de valence et de déformation des groupements OH.

Dans le spectre du ruthénate de strontium, les bandes, qu'elles
soient de valence (3570, 3400, 3270 cm_l) ou de déformation (1020, 990,
890 cm_l) sont multiples, ce qui laisse supposer que les groupements hydro-

xyles de la molé&cule ne sont pas équivalents.

L'échange isotopique confirme toutes les attributions, la deutéria-
tion ayant pour effet de faire disparaltre ces bandes. L'étude comparée des
hydrates légers et deutériés permet, 13 encore, d'identifier sans ambiguité
la présence d'une molécule d'eau sous forme de groupements hydroxyles consti-—

tutifs de 1'anion |Ru03(OH)2|2_.

BaRuO3(OH)» et SrRuO3(OH), sont les deux seuls sels alcalino-terreux
insolubles connus. Les ruthé&nates de calcium et de magnésium sont solubles.
Si le ruthénium ne possé&de donc pas la variété de combinaisons de 1'osmium,
il présente des sels dérivés du méme type d'ion complexe. Leur comportement
thermique apparalt cependant différent. Sous courant d'oxygéne, les osmiates
de baryum et de strontium sont portés au degré d'oxydation VIII. Par contre,
les ruthénates anhydres subissent une réduction i 400°C. La perte théorique
d'un atome d'oxygéne traduirait la formation des ruthénites BaRuOj3 et SrRuOj
(valence IV du ruthé&nium). Les ré@sultats thermogravimétriques, qui confirment
le degré d'hydratation des ruthénates, indiquent que les phases obtenues sont

excédentaires en oxygéne (Fig.49).

A haute température (1000°C), la perte d'oxygéne s'accentue et les
ruthénites se rapprochent de la composition stoechiométrique. Les clichés de

diffraction X deviennent alors conformes i ceux index&s par RANDALL et WARD
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(40) qui préparent BaRuO3 et SrRuOj3 par chauffage & 1'air du ruthénium métal
et des carbonates 3 1200°C. Un examen détaillé fait apparaftre avant et aprés
cette &volution des différences sensibles qui sont 1'indice de modifications
structurales importantes. Le ruthénate de strontium deut&rié cé&de plus facile-
ment 1'oxygéne (le cliché & 400°C est identique a celui de la forme haute
température issue de 1l'hydrate normal).

Le mauvais état de cristallisation des sels MRuO, et MRuO
(M = Ba, Sr) s'oppose A une mesure précise de leurs raies de diffraction.

Les ruthénates anhydres ne se réhydratent que partiellement en milieu alcalin.
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II - EXISTENCE DE SELS DE RAPPORT OSMIUM / METAL SUPERIEUR A 1

I1 n'est fait aucune mention bibliographique d'osmiates acides. La
non existence de 1l'ion HOsOZ,szo en solution aqueuse exclut leur précipita-

tion directe.

Par hydrolyse ménagée des osmiates alcalino-—terreux, une nouvelle

série de sels insclubles de rapport osmium / métal supérieur & 1 a été isolée.

L'addition d'un acide méme dilué provoquant une dégradation des
osmiates, l'hydrolyse s'effectue par des reprises successives a4 l'eau bouillie

jusqu'a transformation compléte.
Nous avons obtenu ainsi les composés: 30s03,2Ba0,5H,0
20s03,5r0,3H,0
20s04,Ca0,5H,0

En raison des masses moléculaires &levées de ces sels, l'analyse
chimique détermine seulement le rapport osmium / métal mais n'é&value pas

avec certitude le degré d'hydratation qui sera précisé& par thermogravimétrie.

Analyse 30s03,2Ba0,5H50

Os Ba Os/Ba
Calculé 7 51,34 24,72 1,50
Trouvé 7 50,62 25,67 1,44
Analyse 20s03,5r0,3H,0
Os Sr Os/Sr
Calculé 7 59,98 13,82 2
Trouvé 7 58,23 13,61 1,97
Analyse 20s03,Ca0,5H,0
Os Ca Os/Ca
Calculé 7% 61,10 6,44 2

Trouvé 7 59,00 7,17 1,73



- 103 -

Le dosage du sel de calcium se heurte 3 deux inconvénients majeurs:

- 1'écart existant entre les teneurs pondérales en osmium des sels
correspondant aux deux formules possibles (2 Os pour ! Ca et 3 Os pour 2 Ca)
n'est pas &loigné de la limite de précision de la méthode analytique de 1'os-—

mium.

- le dosage du calcium est contrarié& par la carbonatation du sel
dont 1'influence sur les résultats est sans commune mesure avec 1'importance
réelle du phénoméne, étant donné la masse atomique de 1'osmium environ cing

fois supérieure # celle du calcium et par suite le trés faible pourcentage

pondéral en calcium du sel.

Malgré la carbonatation, le rapport Os/Ca trouvé est supérieur a
1,50 ce qui laisse supposer que la formule probable fait intervenir deux

atomes d'osmium pour un atome de calcium.
La réaction suivante:

2H,0
++ -
2Ca0s0,(OH), ————> 20s03,Ca0,5H,0 + Ca = + 20H
¥
. . - . +
rend compte du processus d'hydrolyse qui fait apparaltre les ions Ca et
OH en solution. Cette 8quation est vérifiée en dosant par pHmétrie les ions
OH 1ibérés (Fig.50). Le rapport Os/Ca se trouve ainsi définitivement con-~
firmé.
Le sel de strontium, dont l'analyse &tablit sans ambiguité la
composition, a servi d démontrer la validité de ce mode opératoire. Il suf-
fit d'hydrolyser une quantité limitée de sel neutre pour que sa transforma-—

tion soit totale.

ETUDE DU SEL DE BARYUM 30s03,2Ba0,5H,0

I1 se présente sous la forme d'une poudre microcristalline rouge.

Les courbes thermogravimétrique et d'analyse thermique différentielle
sous azote désoxygéné mettent en &vidence une déshydratation en deux éta-
pes (Fig.51). Les pertes successives de 2 et 3 molécules d'eau conduisent &

un trihydrate jaune puis au sel anhydre noir. Le trihydrate est isolé en
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maintenant la tempdrature constante jusqu'ad obtention d'un palier sur le

thermogramme (120°C).

Perte de masse

Calculée 7 Trouvée 7
2H,0 (120°C) 3,24 3,43
5H,0 (220°C) 8,10 7,92
Analyse 30s03,2Ba0,3H,0
Os Ba Os/Ba
Calculé 7 53,06 25,44 1,50
Trouvé 7 52,93 26,41 1,44
Analyse Ba,0s3077 (30s03,2Ba0)
Os Ba Os/Ba
Calculé % 55,87 26,89 1,50
Trouvé 7 55,23 27,64 1,45

L'identification des hydrates & 5 et 3 H,0 et du sel anhydre est
faite par diffraction des rayons X (Tableaux XV, XVI, XVII).

Le spectre infrarouge du pentahydrate fait apparaltre des bandes
d'absorption a 1600, 1130 et 970 cm_1 (Fig.52, a). La premiére est dle 3 la
vibration de déformation angulaire de l'eau, les deux autres sont caractéris-—
tiques des vibrations de défqrmation G(Oé/o\h). Ces attributions sont confir-
mées par 1'examen du spectre du sel deutérié, les bandes &tant respectivement

déplacées 4 1170, 810 et 730 cm ® (Fig.52, b).

Les bandes d'absorption citées subsistent dans les deux spectres
aprés déshydratation partielle a 120°C (Fig. 52, c et d). En conséquence,
le passage direct du trihydrate au sel anhydre a lieu par départ simultané
d'eau d'hydratation et de groupements hydroxyles, ce qui est concevable si
ces deux formes représentatives de 1'hydrogéne entrent dans la constitution
de 1l'anion dont on peut proposer, par exemple, la formule:

053010(0H)2(H20)2[”_.

- . . o - -1
L'atténuation de la bande d'absorption située vers 1600 cm °~ mon-—

tre que la formation du trihydrate se fait par perte d'eau d'hydratation.
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Toutes les bandes d'absorption des molécules d'eau et des groupements OH
ont disparu dans le spectre du sel anhydre Ba,0s30;; qui ne se réhydrate
pas en suspension dans l'eau. L'ultime déshydratation entralne donc la des-—

truction définitive de la structure anionique.

Le pentahydrate deutérié a &té obtenu en hydrolysant par 1l'eau

lourde BaOsO3(OH),.

48 I 48 I 4o I
24,80 F 52,35 mF 67,35 £
25,30 mF 53,05 mF 68,00 £
28,40 TF 55,05 mF 68,60 mF
32,50 mF 57,30 TF 70,15 tf
35,50 mf 59,70 tf 72,00 tf
38,20 £ 60,35 tf 74,30 tf
46,15 tf 61,80 mF 75,65 tf
49,25 tf 62,50 mF 76,70 nf
49,95 tf 63,45 mF 77,25 mF
50,85 mf 65,75 F 79,00 tf
51,20 mf 66,65 mF 79,40 mf
51,75 f

TABLEAU XV

Diagramme de diffraction X du sel 30s03,2Ba0,5H,0




- 106 ~

49 1 46 I 49 T
25,45 TF 57,75 | f 80,00 F
27,55 TF . 58,50 TF 81,05 na
34,10 P 160,00 nf ' 82,55 nf
34,75 62,35 TF 83,95 mF
38,00 mf 64,60 TF 84,90 mf
38,80 mf 65,15 TF 87,30 nf
40,50 mf 68,05 mF 92,65 mF
47,15 mF 69,40 mF - 93,75 F
51,40 mF 69,90 nF 95,25 f
54,65 mF 72,40 f 99,40 £
55,20 F 77,30 f 100,40 mF
55,75 F 78,10 £ 102,05 mF
56,20 f . 79,05 mF
TABLEAU  XVI
Diagramme de diffraction X du sel 30s03,2Ba0,3H,0
48 I 4o I 48 I
33,80 TF 71,60 mf 102,00
52,75 f 74,00 £ 105,00 " ° F
57,15 T 80,30 mF 109,50 mF
58,25 TF 82,85 mF 113,50 o
67,55 F 90,00 mF

TABLEAU  XVII

Diagramme de diffraction X du sel 30s0j3,2Ba0
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ETUDE DU SEL DE STRONTIUM 20s03,Sr0,3H,0

Sur la courbe thermopondérale (Fig.53), les paliers BC et DE révé-
lent 1l'existence du monohydrate 20s03,Sr0O,1H,0 et du sel anhydre Sr0s,07
(20s03,Sr0).

Le monohydrate est isolé par déshydratation & 115°C.

Analyse 20s03,Sr0,1H,0

Os Sr O0s/Sr
Calculé 7% 63,60 14,65 2
Trouvé 7 62,52 15,02 1,92
Perte en masse Calculée % Trouvée %
2H,0 (115°C) 5,68 5,92
3H,0 (195°C) 8,52 8,59

Les tableaux XVIII et XIX résument le dépouillement des clichés de

diffraction X des deux hydrates dont 1'état de cristallisation est assez

médiocre.

46 I 48 I 46 I
22,30 mf 63,95 mf 82,70 f
24,60 F 67,00 mf 84,70 f
38,40 mF 68,75 mf 86,50 f
41,60 F 70,80 F 91,55 mF
49,50 TF 75,10 f 95,15 tf
56,70 mF 77,35 f 99,00 tf
60,00 mf 78,00 f 101,70 mf
62,00 f 79,55 f 103,65 mf

TABLEAU XVIII

Diagramme de diffraction X du sel 20s03,Sr0,3H20
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4o I 4o I 4o I
23,50 mf 60,60 mf 88,50 mf
30,25 mF 61,70 mf 92,75 mf
36,60 mf 63,65 TF 96,20 F
38,25 F 68,05 TF 98,55 mF
48,20 mF 72,60 mf 102,75 mf
49,40 F 75,20 F 107,70 mf
51,40 mf 79,55 mf 112,65 mf
55,65 TF 82,70 mf 115,25 F

TABLEAU XIX

Diagramme de diffraction X du sel 20s03,SrO,1H,0

Le passage au monohydrate est marqué par un assombrissement de la
teinte marron clair du produit initial. Le sel anhydre est noir et amorphe aux

rayons X.

Les spectres infrarouges des hydrates a 3 et 1 H,0 possé@dent les
bandes caractéristiques de 1'eau libre (Fig.54). L'éclatement des bandes de
vibration de valence est imputable 3 1l'existence de liaisons hydrogéne de
force variable. La bande attribuable 3 la vibration de déformation v, de
1'angle H\O/H est nette & 1620 cm—1 dans les deux spectres. La derniére mo-

lécule d'eau est mieux lide & 1'&difice cristallin d'ol une temp&rature de

déshydratation plus élevée.

Les bandes existant dans le domaine 900 - 1200 cm—1 ne résultent
donc pas de vibrations de déformation §(0sOH) de groupements hydroxyles.
Celle relevée 3 950 cm—1 dans le cas du monohydrate subsiste d'ailleurs dans

le spectre du sel anhydre.
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ETUDE DU SEL DE CALCIUM 20s03,Ca0,5H,0

Le dépouillement du diagramme de diffraction X est limité& aux huit
premiéres raies qui sont suffisantes pour la caractérisation de 1'hydrate
(Tableau XX). Le cliché présente pour les angles de diffraction plus &levés

un aspect confus qui nuit & son interprétation.

49 I
23,75 TF
34,00 f
37,05 mf
37,95 mF
46,85 mf
47,70 F
49,55 mF
51,50 mf

TABLEAU XX

Diagramme de diffraction X de 20s03,Ca0,5H,0

La déshydratation a lieu en une seule &tape et conduit 3 un sel

anhydre noir, amorphe aux rayons X (Fig.55, a).

Perte en masse

Calculée 7% Trouvée 7

5 H,0 12,85 13,20

Le spectre infrarouge du pentahydrate présente les bandes corres-
pondant aux vibrations des molécules d'eau de cristallisation lides par

des liaisons hydrogéne plus ou moins intenses (Fig.55, b). Dans le sel anhydre,
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1'absorption est diffuse et il est difficile d'y distinguer des maxima.

Contrairement au sel de baryum, les sels anhydres de strontium
et de calcium sont facilement réhydratables, ce qui confirme l'existence

exclusive d'eau de cristallisation dans ces hydrates.

Tous nos essais de synthése de sels de calcium et de strontium
deutériés ont &choué. Le taux de deutériation, déji modéré pour le sel de

baryum, est devenu insuffisant.

Le degré d'hydratation proposé pour les sels de baryum, de stron-
tium et de calcium est le plus probable compte tenu de la faible variation
de masse entrainée par la d&shydratation, de la pureté& des produits et de

leur facile oxydation en tétroxyde volatil.

REGENERATION DES OSMIATES 1 - 1

La réaction de formation des sels de rapport osmium / métal supé-
rieur 4 1 est réversible: les composé&s mis en suspension dans une solution
basique contenant les ions alcalino—terreux correspondants régénérent trés

lentement les osmiates stables d'origine BaOsO3(0OH); et CaOsO,(OH)y.

Dans le cas du strontium, se forme un tétrahydrate cristallisé
jaune dont le cliché& de diffraction X (Tableau XXI) est totalement différent
du tétrahydrate rose de départ. Nous sommes donc en présence de deux varié-
tés cristallines. Pour les différencier, nous désignerons par o le produit
obtenu par précipitation directe (forme rose) et par B celui issu du sel

acide par réaction inverse.

Analyse Sr0sOy,4H,0 jaune (B)

Os Sr Os/Sr
Calculé 7% 45,96 21,17 1
Trouvé 7% 45,57 22,11 0,95

Le dosage met en &vidence une carbonatation sensible de cet osmiate.
Elle est inhérente au mode complexe de préparation dont les diverses &tapes

se résument ainsi:
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49 I 40 1 49 I
23,25 mf 49,15 mf 64,60 F
29,55 F 51,60 tf 66,00 tf
31,90 mF 52,30 mF 66,85 tf
36,35 TF 53,85 F 70,00 mf
37,30 tf 56,75 mf 70,75 F
38,30 F 59,75 mf 71,80
46,80 mF 60,75 F 72,30 £
47,35 mF 61,25 mF 72,90 f
48,05 mF 62,95 £ 73,75 mf
48,55 TF 63,70 tf 75,50 mF

TABLEAU XXI

Diagramme de diffraction X de l'osmiate de strontium tétrahydraté g

- ++ )
0sOy + Sr gﬂ—ﬁ SrOsO3(OH)2,1H20¢amorphe, métastable

v OH
Sr0s03(OH)2,3H20a¢, rose

v Hp0

Sr0s04,4H,08 ,jaune € 20503,5r0,3Hp0

¥ Sr v

M 115°C (Nyp)

20s03,Sr0, 1H,0
+v 180°C (Njp)

20s03,5r0 amorphe

L'étude comparative des spectres infrarouges de Sr0sOy,4H,0B et
Sr0s0y,4D,08 distingue, comme pour la variété o, la présence simultanée

d'eau de cristallisation et de groupements hydroxyles.
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Les bandes de vibration de valence v(OH) sont &talées dans l'inter-
valle 3600 ~ 2200 cm_l, ce fait impliquant 1'existence de liaisons par pont
hydrogéne (Fig.54). La vibration de déformation v, des molécules d'eau est
déplacée de 1610 & 1200 cmflpar deutériation (rapport des fréquences 1,34).
De méme, les bandes multiples des vibrations de déformation plane §(0sOH) de
la région 1150 - 900 cm—1 ont pratiquement disparu par effet isotopique;
simultanément 1'absorption a augmenté dans le domaine 800 - 700 cm_l.

La décomposition thermique sous azote de l'osmiate de strontium
tétrahydraté B est identique 3 celle de la forme o. Le premier stade de la
déshydratation consiste en un départ de l'eau de cristallisation qui se tra-

duit par 1'existence d'un signal unique en analyse thermique différentielle.

Cependant, un ralentissement net de la vitesse de r&action est cons-
taté sur la fin en régime de température linéairement croissante (60°/h.) sur
la courbe thermopondérale. La perte de masse est alors inférieure & celle
8quivalant & 3 molécules d'eau. Un examen radiocristallographique, & tempé-
rature déterminée, en cours de d&shydratation suggére le mécanisme cin&tique

suivant:

0
Sr0503(0H)2,3H208 > Sl’OSO3(OH)2,XH20 + (3‘X)H20 (])

noir, amorphe

Sr0sO3(0H) 5,xH,0 ~ Sr0sO3(0H), + XHZOT (x < 1) (2)

noir, amorphe

La premiére phase (I) de la déshydratation est rapide, la deuxidme
(2) lente et par consé&quent non visible en A.T.D. Il est logique de consi-
dérer que la derniére molécule d'eau, plus fortement liée, entre dans la
constitution de 1'anion sous forme de groupements OH, ceux caractérisés par

infrarouge.

La déshydratation (eau de cristallisation) de la variété o et des
osmiates de strontium et de calcium 3 2 H,0 amorphes semble suivre un proces-

sus cinétique analogue.

I1 n'a jamais &té& possible d'observer le passage direct de la forme
a 3 la forme B ou réciproquement. La forme B est parfois obtenue & partir de

1'ion osmiate, mais une telle précipitation est exceptionnelle.
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Les deux variété&s cristallines de 1'osmiate de strontium tétra-
hydraté conduisent apparemment au méme hydroxo—sel amorphe SrOsO3(OH),
mais la réhydratation redonne préférentiellement la forme tétrahydratée

d'origine.
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ITII - ESSAI D'INTERPRETATION DES RESULTATS

Aucune argumentation irréfutable ne justifie & ce jour la théorie
qui considére 1'acide osmique comme un diacide faible H,0s0,. A ce sujet, il
faut remarquer qu'une constante apparente de deuxiéme ionisation a été éva-
luée (41) dans la zone de pH 8,5 - 11. Or notre travail (chapitre V) révéle
la nature instable de l'ion OsOﬁ_ vis—3-vis de la dismutation dans ce domaine
ce qui rend al@atoire toute interprétation des phénoménes. En effet, 1l'espéce

ionique HOsO, ne peut @tre obtenue par acidification.

Nous allons montrer que le comportement en milieu aqueux et le
rapport osmium / métal des hydrates alcalino-terreux isolé&s permettent de
les assimiler & des sels acides et neutres relatifs au diacide H,0s0,. Cette
constatation valorise a posteriori la représentation jusqu'alors purement

hypothétique de 1'osmium VI sous cette forme.

De rapport osmium / métal &gal 4 1, les sels qui prennent nais-—

sance en milieu basique ont une structure complexe:

- ++

0s0, + M+ 2H,0 > MO0sO3(OH),,1H,0 (M = Ba, Sr, Ca)
¥

Seul le sel correspondant de calcium subit ensuite une transfor-

mation anionique in situ:

Ca0s03(OH) 5, 1H,0 + Ca0s0,(OH)y
¥
En accord avec les travaux récents de JEZOWSKA (42), nous pensons
. 2= . o g
que l'anion |0802X4I posséde une structure sensiblement octaédrique dans

laquelle les deux oxygénes sont en position trans par rapport au métal.

L'osmiate Ca0sO,(OH), présente a 825 cm | une bande tras forte
diie 8 la vibration antisymétrique du groupement O — Os — O appartenant 3
1'espéce A2u' Aucune bande n'est attribuable 3 la vibration \)s(Ost)—Alg
vers 890 cm_l: ce fait implique 1'existence effective d'une configuration

linéaire trans pour le groupement 0s0j:
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(Symétrie Dyy)

Ces mémes travaux envisagent en outre la possibilité d'écrire

. 2- . P
1'anion |0s03X, sous forme d'un complexe binucléaire:

Notre &tude des spectres infrarouges des osmiates M|OsO3(OH)2[
semble confirmer cette hypothése: il n'existe pas de bande forte résultant
.. . -1 .
d'une double liaison Os = 0 dans le domaine 900 - 1000 cm . En conséquence,

la structure

nous apparalt peu probable.

Les sels de calcium et de strontium de rapport osmium / métal
égal & 2 sont des diosmiates hydratés MOs,07,nH,0 (M = Sr, Ca). La condensa-
tion de 1'anion HOsO, par élimination d'une molécule d'eau assure la stabi-

lité de 1'édifice cristallin en regard de la dismutation.

Les relations entre les sels 1 - 1 et 2 - | sont du type acido-
basique: les sels acides (2 - 1) obtenus par hydrolyse ménaéée (pH = 7) des
sels neutres (1 - 1) régénérent ces derniers en milieu alcalin dans certaines

conditions.
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Les composés caractéris@s sont & la fois des sels neutres ou acides
d'aprés leur mode d'obtention et des complexes sans qu'il y ait opposition
entre ces deux qualités. Les couples HOSO; - 0320%—, Osoﬁ— - OSO3(OH)§_ et
OSOE— - Ost(OH)&- sont de méme acidité puisque le passage de 1'un 3 1'autre

des partenaires du couple ne nécessite pas l'intervention de protons:

— 2—
ZHOSOQ - 08207 + Hzo (])
2- 2= -
0s0y + Hy0 2 0s03(0H) 3 ' (2)
2- | 2=
0sO0y + 2H20 z OSOz(OH) L (3)

Les réactions (2) et (3) sont réversibles: la destruction des
anions complexes par voie thermique sous azote entraine le retour & l'ion

simple OsOE_.

Au vu de toutes ces considé@rations, le sel de baryum (Os/Ba = 3/2)

peut se comparer d un sel mixte
|2 (Ba0s,0,,H,0) ,Ba0s03 (OH)'y | 2H,0

dans lequel 1l'eau de constitution et les groupements hydroxyles de 1'anion

complexe 3 3 H,0 sont respectivement attribués au diosmiate et & 1l'osmiate.



RESUME ET CONCLUSIONS






L'étude systématique de 1'évolution des solutiorns d'osmium VI et
VIII en fonction du pH a permis d'établir de fagon définitive et avec cer-

titude 1'existence des degrés d'oxydation V et VII.

L'examen approfondi des mécanismes réactionnels aboutit & des
conclusions originales sur la filiation en milieu aqueux des différentes
espéces ionisées. De ce fait, le comportement des solutions d'osmium VI
vis-3-vis des cations métalliques peut €tre justifié&: la précipitation di-
recte d'osmiates de rapport osmium / m&tal supérieur 3 1 se révéle impossi-

ble en raison d'une diswmutation de 1l'osmium VI.

Le tétroxyde 0sO, s'hydrate en acide osménique qui subit quatre
dissociations successives dont les constantes sont évaluées par des mesures

spectrophotométriques:

H,080¢ ;1 H30s0g + u K, = 6.3.10°8
H30s0g ;2 H,0s05 + H' Ky = 6,3.10°%3
H 0804 ;3 HOsOn + H Ky = 1,1.10
HOSOS— gu 0506_ + H+ Ry = 2.]0-15

La présence souvent postulée du tétroxyde sous forme anhydre en
milieu acide et neutre se trouve vérifiée par les résultats obtenus lors de
la détermination de la premiére constante d'acidité@. En effet, 1'équilibre

lent:

0s0y, + 2H,0 - HL0s0
4 20 7 Hy0s0g
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n'est déplacé vers la droite que par ionisation aux pH élevés.

Par action de la baryte sur le tétroxyde nous avons isolé le sel
de baryum BaOsOy(OH), - relatif 3 la deuxiéme fonction acide - et une forme
plus hydratée Ba0OsO,(OH),,nH,0. Ces composés sont impurs par suite de la

coprécipitation inévitable des sels des autres anioms.

L'évolution thermique sous azote et sous oxygéne conduit d'abord

-~

a4 1'osménate anhydre BaOsOgs:

U
BaOsOu(OH)z - Ba0505 + H20

puis 3 une phase largement non stoechiométrique BaOsl_xOS_4X:

Ba0OsOg - BaOs 0 + 0]

sOg 1-x0 5= tx x0s Y

dont la composition varie de part et d'autre du rapport Ba/Os = 1,50. La
mise en suspension dans 1l'eau de cette phase procure un mélange d'osménates

hydratés: la teneur moyenne en osmium est fonction de la basicité du milieu.

Sous azote, une réduction en Bajy0s0g (osmium VI) est ensuite obser-
vée. Par contre, la valence VIII est maintenue sous oxygéne jusque dans des
sels de rapport Ba/Os > 2; le terme final de 1'&volution est un composé
contenant 1'osmium sous deux degrés d'oxydation: x0s0j3,y0s0,,3Ba0

(x+y=1; x > y).

La chimie des osménates de baryum se révéle donc d'une extréme
complexité. Le fait le plus remarquable réside dans la stabilité de ces com-

binaisons jusqu'd des températures relativement &levées.

La réduction des différentes espéces ioniques de 1l'acide osménique

a 8té suivie par spectrophotométrie, potentiométrie et polarographie.

. . . Y- - . -
Seule la forme la plus dissociée 0sOg présente un stade intermé-

diaire de réduction correspondant i l'osmium heptavalent:

+0,14 V/e.c.s. |OH |=5N

Os VIII + e > Os VII E1/2

Os VIL + e > Os VI Eyj2 = -0,11 V/e.c.s.
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Les autres ions semblent se réduire directement en osmium VI:
Os VIII + 2e > Os VI

Les ions OH possédent un effet réducteur qui affecte vraisemblablement 1'ion
J+_
0s0g .

L'acidification des solutions d'osmiates procé&de par deux réactions

successives de dismutation faisant intervenir 1'osmium heptavalent en solu-

tion et 1'osmium pentavalent précipité:
20s VI + Os VII + Os Vi

30s VII -» 20s VIII + Os V

|

alors que la dismutation en 0sO, et OsO, &tait admise jusqu'd ce jour.

Les réactions ioniques:

0m (H20) -
40s0y, + 6H ——> 20s0y + 0s,05,nH,0 + 3H0
+
- (H30)
60s0, + 6H > 40804 + 0s,05,nH,0 + 3H,0
¥
(H20)

2_
30s0; + 6H ——> 0s0y + 0s,05,nH,0 + 3Hp0
¥

apparaissent des plus probables mais n'ont cependant pas pu étre &tablies
d'une manidre irréfutable en raison des propriétés colloldales et adsorbantes

de 1'hémipentoxyde d'osmium.

L'action des cations métalliques sur les solutions d'osmiates se
N
fait selon divers modes de réaction et provoque la formation d'un certain
nombre de sels peu solubles. Les réactions sont influencées par les proprié-

tés des cations métalliques et en particulier par:

- le pH de précipitation des hydroxydes

la solubilité des sels susceptibles de se former

la possibilité de formation de sels basiques

1'acidité@ des solutions de cations
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Les résultats obtenus dans le cas des cations alcalino-terreux sont

schématisés dans le tableau suivant:

ions | Filiation dans le milieu de précipitation| Evolution thermique sous
azote désoxygéné
OSO:_ + Ba++ ______1
BaOs0O3(0H) 5, 1H,0 amorphe BaOsO3(OH) , amorphe
Batt l
BaOsO3(0H),,3H,0 stable & 0°C Ba0sO3(0OH), amorphe
|20°c
Ba0sO3(0H)p (s = 5,7.10 ' °) Ba0sO,
- -----1 — —_—
0s0, + St '
sOy r ___———1
Sr0s03(0H) 5, 1H,0 amorphe Sr0sO3(0H), amorphe
. -
Sr l (s = 0,9.10 “)
Sr0s03(0H) »,3H,0 o (s = 1,4.]0_8) Sr0s03(0H) ,amorphe
0s0, + Ca '
sUy a ———l
catt Ca0s03(0H) 5, 1H,0 amorphe Ca0s03(0H) , amorphe
| = 1,7.10 4
-7
Ca0s0, (OH),, (s = 1,7.10 ') Ca0s0, [a = 5,15 A
c = 11,90 &

L'analyse thermogravimétrique associée 3 1'étude infrarouge des hy-

drates et des composés deut&riés a permis de distinguer les deux types

d'anions:

2=
- |0s0,(0H) |~ , de structure sensiblement octaédrique:

0

‘:i|III’=II"'OH

HO OH

0
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2- . . .
- |OsO3(OH)2| , qui existe probablement sous forme de complexe bi-

nucléaire:

} ++
Avec les ions Mg ,

+4++
Fe

+ ++
, Ag , Cd ,

, 1'hydroxyde et 1'osmiate précipitent simultanément par suite de solu-

++
Cu

++
Co ,

+++
Cr R

L+ ++
N1 , Zn ,

bilités trop voisines. En conséquence, il n'est pas possible d'isoler par

cette méthode des sels "purs".

. +++ . .. . .
L'ion Al constitue un cas limite: l'osmiate ne peut plus exister,

la formation d'aluminate puis d'hydroxyde &tant équivalente & une réaction

d'acidification.

Avec le plomb bivalent apparaissent des sels basiques de formule

globale Pb0sOy,xPb(OH),,nH,0. Le rapport Pb/Os tend vers la valeur 2,5 lors-

que 1'alcalinit& du milieu crolt.

Par hydrolyse ménagée des osmiates alcalino-terreux, nous avons

préparé une nouvelle série de sels insolubles de rapport osmium / métal supé— -

rieur 3 1 dont les caractéristiques se résument ainsi:

osmiates de

composé d'hydrolyse

évolution thermique sous

azote désoxygéné

produit obtenu par

réaction inverse

baryum 30s03,2Ba0,5H,0 30s03,2Ba0,3H,0 Ba0s03(0H) »
30s03,2Ba0

strontium Sr0s,07,3H,0 Sr0s,07,1H,0 = Sr0s,04 Sr0s03(0H),,3H,0 B

calcium Ca0s,07,5H,0 Ca0s,07 Ca0s0, (0H) 4




- 124 -

Les diosmiates de strontium et de calcium dérivent de 1l'anion con-—

2 2=
densé 0s,07 .

Le sel de baryum présente un anion complexe renfermant 3 la fois
des groupements hydroxyles et de 1'eau de constitution. Nous l'avons assi-

[N

milé & un sel mixte de formule:
| 2(Ba0s,07,H,0) ,Ba0s03(0H) | ,2H,0

Les osmiates | - 1 se régénérent en milieu alcalin dans certaines
conditions: les relations entre les sels 1 ~ 1 et 2 - 1 sont donc du type

acido-basique.

La prise en considération de nos résultats permet d'établir une
schématisation cohérente de 1'ensemble des formes ionisées de 1'osmium VIII,
VII et VI identifiées en milieu aqueux et de la totalité des composés solides
isolés 3 ce jour. En paralléle figurent les espéces chimiques des valences

correspondantes du ruthénium.

Dans ce tableau, 1l'acide osménique est symbolisé& par H,0s0g en
raison de la mise en &vidence de quatre dissociations successives. Les acides
perosmique et osmique sont logiquement désignés par Hz0sOg et Hg0sOg: en
effet, tous les sels d'osmium VII et VI caractérisé@s apparaissent comme des
complexes basiques dérivés de ces formules (aux molécules d'eau prés). Le
choix des ions H,0s0g (0sOF + 2H,0), Hy0s03  (0s0F + H0), Hy0s0g
(OsOZ + 2H,0) pour représenter respectivement 1'osmium VI et VII en milieu

alcalin et 1'osmium VII en milieu acide est justifié par:
- la précipitation d'osmiates alcalino—terreux 1 - 1
- 1'8quilibre 0sO¢ + H,0s02 > 2H,080g
6 40s0g 2 20s0g

- les réactions ioniques envisagées lors de la dismutation des

osmiates.
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H50s0¢

H,0s0g

L—
0806

CaOSzo7,nH20
(n=0,5)

Sr05207,nH20
(n=0,1,3)

HSOSOG y

H3080¢ H,0s05
Ba0s0y (OH)

2- - =
H,0s80¢g Hgosog H70s0¢
MOSOz(OH)q Na40s05

(M=K, ,Ca) Ba50s05
MOs05(0H) ,
(M=Ca,Sr,Ba)

| 2(Ba0s 07, 1H,0) ,Ba0s04 (OH) 5 | 2H,0

L=
HOSOe

5—
H0806

5—
0806

Lig0s0¢g
Na50s0g
Bag(0s0g)»
Ba,Li0s0Ogq

6
OSOG

LiGOSOS
St 30s0¢
Ba30s0g

Rqu

RuO,,

KRUOH

v

RuO:—

BaRuO3(0OH),
SrRu0 3 (OH),
MRuO,,
(M=Ba,Sr)
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