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La série Thermodynamique chimique approfondie présente
I'ensemble des themes de la thermodynamique utiles a la chimie,
aux matériaux, a |"électrochimie, aux phénomeénes de surface et
au génie des procédés.

Ce sixieme volume comprend deux parties. La premiére est
consacrée a |'étude des équilibres ioniques dans I'eau ou dans
des solvants non aqueux. Sont ainsi successivement examinés la
dissociation des électrolytes, les solvants et la solvatation, les
équilibres acido-basiques, la formation des complexes, les
équilibres rédox et les problémes de précipitation.

La deuxiéme partie traite de la thermodynamique électro-
chimique, avec I'étude de deux ensembles : les électrodes et les
cellules électrochimiques. L'ouvrage se termine par I'étude des
diagrammes potentiel-pH et de leur généralisation en milieu
aqueux ou non aqueux
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