Manipulation 1 Titrage d’une solution contenant des ions Fe** et Co™

Titrage d'une solution contenant des ions Fe?* et Co?*
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Thémes Techniques mises en ceuvre

complexation, titrage

titrage de cations en solution agueuse, n, 1
potentiometrigue

titrage d’'un mélange de bases de Lewis

Objectifs
¢ Montrer que le dosage des ions Co?* par Ce** est possible en présence d’ortho-
phénantroline.

Titrer un mélange d'ions Fe2* et Co?* par une solution de e,
Comparer l'effet de la complexation par l'orthophénantroline sur les poten-
tiels d’oxydation des ions Co?* et F\ e,

Produits

sulfate de cobalt
beptahyiirats C0S0,,7 H,0 | 281,10 @ @
orthophénantroline Cy,HgN; 180,21 @ @
sl de:Mohy hexahydrs. | PHeFE00: | 555 14
6 H,0
solution de sulfate de cérium
40,010 mol.L” a0z 332,24 @
solution d’acide sulfurique
30,1 mol.L™' H2504 98,08 =

Matériel

1 électrode au calomel saturée
1 millivoltmeétre
* 1 barreau aimanté

» 2 fioles jaugées 100 mL
* 1 pipette jaugée 10 mL
« 2 pipettes graduées 25 mL

* 6 béchers 100 mL

* 1 bécher 250 mL

* 1 burette graduée 50 mL
» 1 électrode de platine

T3

1 agitateur magnétique
supports burette et électrodes
1 spatule en fer



Chapitre 1 Chimie analytique

Mode opératoire
a) Préparation des solutions de sel de Mohr acidifiée

et de cobalt
Introduire 0,281 g (1,0 mmol) de sulfate de cobalt heptahydrate dan
jaugée de 100 mL. Compléter jusqu'au trait de jauge avec de I'eay dist'su:nc ole
solution sera notée A. 1lice. Cette
Introduire 0,392 g (1,0 mmol) de sel de Mohr dans une fiole jaugée de 1
Compléter jusqu’au trait de jauge avec une solution dacide sulfurique 3 ( 1 00 mp,
Cette solution sera notée B.! ’

b) Dosage des solutions de sel de Mohr et de cobalt
Préparer dans des béchers de 100 mL les solutions suivantes :

¢ Solution 1:10,0 mL de solution A et 15 mL d’acide sulfurique 4 0 1
¢ Solution 2 : 10,0 mL de solution A, 15 mL d'acide sulfurique 4 0’1 ol |1
et 200 mg (1,11 mmol) d’orthophénantroline solide. oLl
¢ Solution 3 : 10,0 mL de solution A, 15,0 mL de solution B, et 200
(1,11 mmol) d’orthophénantroline solide. ' |
Relier une électrode de platine et une électrode au calomel saturée (ECS)aun
métre. Remplir une burette graduée avec 50 mL de sulfate de cérium 20,010 valt,
Pour chacune des solutions 1, 2 et 3, ajouter la solution titrante de sulfate de :’ e
par ajout de 0,5 mL en mesurant la différence de potentiel entre I'électrode dznul:n
tine et 'ECS apres chaque ajout. Resserrer les points autour de I'équivalence &

Résultats expérimentaux
Les courbes de titrage sont rassemblées sur la figure 1 ci-dessous.
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Figure 1 - Courbe du titrage potentiométrique des trois solutions par le cérium

1 Cette solution de sel de Mohr doit étre fraichement préparée car les ions Fe?* sont métastables &

solution aqueuse (voir diagramme potentiel-pH de I'élément fer annexe 7 p. 436).

72



Manipulation 1 Titrage d’une solution contenant des ions Fe** et Co2*

y (mL) 10,2 10,0

V.

cq

Veqz (ML) - 25.3

Tableau 1 - Volumes équivalents des dosages des solutions 2 et 3

On remarque I'absence de saut de potentiel pour la solution 1 : la réaction entre les
ions Co?* et les ions Ce** n'est pas quantitative. En présence d’orthophénantroline,
on observe un saut de potentiel lors du titrage de la solution 2 et deux sauts pour
la solution 3.

Lorsque la solution contient du sel de Mohr (solution 3), elle prend initialement
une couleur rouge foncé avant la deuxieme équivalence et bleu foncé aprés la deu-

xiéme équivalence.

Interprétation
a) Réactions de titrage

¢ Titragedela solution 1
Iln’yapas de titrage a proprement parler dans la solution 1 car on n'observe pas de
saut de potentiel. Les ions Ce** ne peuvent pas servir 4 titrer les ions Co?* car ils ne

les consomment pas quantitativement.

Démonstration
S'il y avait titrage, la réaction de titrage serait :

Cefr) +Cofiy = Cefy + Cog

La valeur du potentiel standard du couple Co®*/Co?" est tabulée a 1,92 V/ESH
alors que le potentiel standard du couple Ce*/Ce’* est de 1,72 V/ESH.?
L'expression de la constante associée a la réaction de titrage présumée s'écrit :

g c{?( E°(Ce"/ Ce> )—E" (Co"/ Cot* ))

Application numérique

A20°C,
K°=4,010" «1

< . ’ .
La réaction n’est thermodynamiquement pas favorable aux produits.

2 Tonneau J. Tables de chimie, De Boeck Université, 2000.
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Chapitre 1 Chimie analytique

¢ Titrage de la solution 2

L’ajout d'orthophénantrolmc per’met de complexer les ions Co2+ et Codr .
doublets non liants des atomes d’azote. Brice 3

Figure 2 - Formule de Lewis de I'orthophénantroline

2+
CO(zatn +3 phen,) = [Co(phcn)3 lmw
3+

CO(S;U +3 phen(,q) = [Co(phcn )3 ]{aq) B, =1044

P =1018

La complexation par l’orthophénantroline3 permet d’abaisser le Potentie] s,
du couple Co®/Co?* par une meilleure stabilisation de I'oxydant

teur, rendant alors possible le titrage des ions Co?* en solution selonq;;er;l: r.éduc'
titrage® : Ction g
2+
4+ — O3+ 3+
Ce(aq) + [Co (phen)3 ](aq) = Ce(aq) + [Co (phen)3 ](aq)
Démonstration A

Le potentiel standard tabulé du couple complexé est de 0,38 V/ESH.5 l
Lexpression de la constante associée a la réaction de dosage s'écrit : |

\
F 3+ 24 ‘

Kf = eﬁ(En(Ce“/ Cc”) —E° ([Co(Phen)J] / [Co(phen)l] )) i

Application numérique :
A20°C, :
K9 =1,1.10% 104 |

|

La réaction est donc thermodynamiquement favorable aux produits.

A T'équivalence,

cC()z' A VA = CCet ch

Le ligand orthophénantroline est un ligand bidente. La formation des complexes correspondaris®

favorisée par I'effet chélate. Housecroft C. E., Sharpe A. G. Chimie inorganique, De Boeck Unvers
2010 ; pp. 202-205.

L’onhophénantroline ne complexe pas de maniére notable les ions cérium.
5 VydraF., Pybril R. Talanta, 1959, 3 (1) ; pp. 103-104.
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Manipulation 1 Titrage d’une solution contenant des ions Fe?* et Co**

avec T = . .
fCon A la concentration volumique de Co?* dans la solution A

Va le volume de solution A titrée
(ce+ la concentration volumique de la solution de sulfate de cérium titrante
ch le volume équivalent
Doy,
CCe ch
Va

CC()“,A =

Application numérique

~0,010%10,2
10,0

e =0,010 mol.L"

Ce qui correspond bien i la concentration attendue.

¢ Titragc de la solution 3

Tout comme les ions Co?* et Co™, les ions Fe?* et Fe’* sont complexés par T'ortho-
phénantroline.®

2

FC(Z;(’;) +3 phen,) = I:Fe(phen)3 ](a; B, =10213
3

Feg’;;) +3 phen(aq) e [Fe(phen)3 :|(;) B = 10141

2+
La couleur rouge est caractéristique du complexe [Fe(phen)3] et la couleur

0
bleue est celle du complexe [Fe(phen)J . Aussi, il faut considérer les especes
du fer complexées par I'orthophénantroline. La réaction de dosage s'écrit alors :
3+

Ce+. +|iFe(phen)3 ](2;) = Cc3+) +[Fe(phen)3]

(ag) (aq (aq)

Comme pour la solution 2, I'ajout d'orthophénantroline est indispensable au do-
sage des ions Co?* également présents dans la solution 3. De plus, en comparant
les constantes thermodynamiques associées aux dosages des ions [Fe(phen);]** et
[Co(phen);]** par le cérium, on en déduit que les ions Co®* sont dosés avant les
ions Fe?".

6 Le potentiel standard du couple Fe®*/Fe?* est tabulé en milieu sulfate a 0,68 V/ESH. La réaction de
dosage des ions Fe?* par les ions Ce** est thermodynamiquement favorable. La complexation par
I'orthophénantroline n'est donc pas nécessaire au dosage des ions Fe?*.

78



Chapitre 1 Chimie analytiqgue

T S S S
Démonstration \

Le potentiel standard tabulé du couple complexé est de 1,15 V/ESH 7

Lexpression de la constante associée 4 la réaction de dosage sécrit -
F 4y 2 3 ‘ 3+ \
| Ee(Ce*/ Ce* ) - E-{[e(phen), T/ [Fe(phen) T
Ky = AT Felpben) '/ Felgen) ')
Application numérique
A0°C,

K% =6,3.10° » 104 ‘
La réaction de dosage des ions ferreux par les ions cérium
d'orthophénantroline est quantitative. De plus, on remarque q
en conclut que les ions cobalt (IT) sont titrés avant les ions fer

|
(V) en Présence |
ue K9 <« K?:on |
reux. i
|

n dCdUII les

Par un raisonnement analogue a celui adopté pour la solution 2,0one
concentrations en ions Co?* et Fe?* des solutions A et B -
fCen chl CCe (chZ - Veql)
CCo? A Se—————— et CRe2+ B =
Va Vs
avec  (c, A la concentration volumique de Co?* dans la solution A

Va le volume de solution A titrée

cpe g 12 concentration volumique de Fe2* dans la solution B

Vg le volume de solution B titrée

¢ce+ la concentration volumique de la solution de sulfate de cérium titrante
Veqi €t Vegp respectivement les 17 et 2¢ volumes équivalents

Application numérique

CCov A = % =0,010 mol.L!
-—_ 0,010x%(25,2-10,0) — 0,010 mol.L!
il 15,0

Les deux concentrations COI'l'CSpOl’ldCrlt bien aux concentrations attcndues-

b) Détermination des grandeurs thermodynamiques

Lors du dosage des solutions 2 et 3, 4 la premiére demi-équivalence :

E; - = E"([Co(phcn)3]3+ /[Co(phcn)3]2+)

7 Bemard M., Busnot F., Usuel de chimie générale et minérale, Dunod, 1996.
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Manipulation 1 Titrage d’une solution contenant des ions Fe** et Co**

Démonstration
L équation de la réaction avant la premiére équivalence est la suivante :
2+
4+ A 34
Ce(aq) + [Co(phen)3 ](aq) = Cc‘aq) + l:Co(phen)3 ]:q)
Les quantités de matiere de l'espéce titrée sous formes réductrice et oxydante
sont égales car la réaction mise en jeu est de steechiométrie 1: 1.

3

C %3 =¢ 2 1
[Co(phcn)‘] 5 Vs [Cﬂ(phtn)‘] > Vs
La relation de Nernst 4 la premiére demi-équivalence s'écrit alors :

‘[ T 12
; A RT | [elm=)T 27,
B e ([Co(phen)jlz /[Cofphen), ] )+—F—ln :

e

¢ 1
ICo(pba),r-;".

B | e

E e =E® ([Co(phen)3 ]3‘ / [Co(phcn)3 ]2“) + Bg—ln(l)

N

5, = ([co(phen)3 [ 7[Co(phen), ]2)

V-I

(SR

De méme, pour la deuxi¢me demi-équivalence de la solution 3,
) =? ([Fe(phen)3 :]3+ ¢ I:Fe (phen)3 ]2+ )

Ainsi, 2 partir des résultats expérimentaux rassemblés dans le tableau 1 p. 73, on
peut en déduire les potentiels standard des couples d’oxydoréduction mis en jeu.

E

1
Vs Vo Ve

Expérimentalement, on lit :

3+ 2
o E°|[Co(phen);] /[Co(phen), | +]=0,15V/ECS=0,39V/ESH;

3+ 2
o E°|[Fe(phen), ] / [Fe(phen), | 4 ] =0,89V/ECS=1,13V /ESH.

Ces valeurs sont en accord avec les valeurs tabulées de ces potentiels8 :

3+ 2+
> E° [Co(phcn)3] /[Co(phcn):;] ]t ) =0,38V/ESH;
a

3+ 2
o E° [Fe(phen)3] /[Fc(phen)z] +lb=l,15V/ESH.
a

8 Bemard M., Busnot F. Usuel de chimie générale et minérale, Dunod, 1996 ; Vydra F., Pybril R.
Talanta, 1959, 3 (1) ; pp. 103-104.
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Chapitre 1 Chimie analytique

jon peuvent étre !
Les rapports des constantes de complexation p t étre obtens  p
tentiels d’oxydo-réduction précédents :

B il ({Colphen), ] /[Colphen) ] ,_;.,«(c(,t.,wn
B,
B —eRT( ([Felphen), "/ [Felphen), | |-+ (Fe/pex)
p;

aide des i

"C

Démonstration
Considérons la demi-équation d'oxydo-réduction suivante :

[Co(pht:n)3 ](2;) —lei t [Co(phen)z]:q) AG° = FE® ([Co(phen)3 ]J‘ /[Co(phen) ]1) '
3
Cette réaction peut étre vue comme la somme des trois équations Suivante. |

Cofsy =€ +Coggy 4,6 = PE*(Co™ /Co)
[Co (phen), ] = Coy,) +3pheny,, AG°=RT In(8,)

CO?;) +3 Phen(zq) = [Co(phen)3 ]::]) A,GO =—RT ln(ﬂz)

Par conséquent :
FE° ([Co(phen)3]3+ /[Co(phen)3]2+) - FE*(Co™ / Co™)+ RT m( % )
Ainsi, ;
By _ 2 {fcloen) ' lpien) T (o)

2

La démonstration est identique pour les ions fer.

Application numérique

A20°C,

B 48107 et BLoy 5106
B, B

On remarque que les complexes les plus stables sont ceux possédant 6 élec

[mt
d([Fe o) 3]z et [C"(Pheﬂ) ] ). Ce résultat peut s'interpréter 3 Iaide de [én?

trons
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Manipulation 1 Titrage d’une solution contenant des jons Fe* et Co™

¢ cas de ces complexes 2

de stabilisati
sation du champ des ligands plus forte dans l
18 électrons ».”

6 €lect
rons. Ces
deux complexes respectent la régle des «

Alad o
1 double €quivalence pour la solution 2 :

. E 7 =EO
A partir d g T GG
e la courbe expérimentale de titrage, on trouve :
E°(Ce** /Ce™)=1,17V /ECS=1,41 v /ESH

Cette ‘raleu
Ce#+ /Cesarr gt plus lbaSSe que celle tabulée (1,74 V/ESH) pour le couple
- Deux phénoménes peuvent expliquer cet écart :

est plus élévé que celui de l'eau.!
mixte entre ceux du cé-

¢ le potenti
n
Pa}; o t{el standard du couple Ce** / Ce** 4
nsé ’
i deq;em’ le potentiel mesuré est un potentiel
e $ .
au. La formule de Nernst n’est donc plus applicable ;

¢ lesio iri
ns cérium "
ium (IV) sont complexés par les ions sulfate.

Bibliographie

Housecroft C. E
.E., Sh S :
et p. 723. arpe A. G. Chimie inorganique, De Boeck Université, 2010 ; p. 712

Verchier Y . :
r Y., Lemaitre F. De 'oxydoréduction a I'Electrochimie, Ellipses, 2006 ; pp- 60-85.

9 Dans le cadre de la théori
: e du champ des ligands, |
lasein T OS] hamy gands, la régle des « 18 électrons »
a-donmur/n-accep?esu:'acr:rismr:?etzl;ihga?wndd et des trois orbitales t,g liante: r;isansc ?ér?::‘s)og:sﬁy bl
10 MOV O} = 1,23 VIESH, gands orthophénantroline. el




Chapitre 2 Phénoménes d'oxydo-réduction en chimie générale

Mode opératoire @ |

a) Préparation des solutions S
Introduire 2,81 g (10 mmol) de sulfate de cobalt (,ians une ﬁole jaugée de 100 1y,
Introduire a I'aide d’'une pipette jaugée 10,0 mL d’une solution d’acide sulmnqm. 3
0,001 mol.L-%, 1,00 g (16,2 mmol) d'acide borique et 2,09 g (1.4,1 mmol) de sulfy,,
de sodium. Compléter avec de I'eau distillée jusqu’au trait de- jauge ; cette soluti,,
sera notée A. La verser dans un bécher de 150 mL puis vérifier son pH (avec ,

papier pH).
Dans une fiole jaugée de 100 mL, introduire a I'aide d’'une piPette jal.lgée 10,0 ml,
d’une solution d’acide sulfurique 2 0,001 mol.L™, 1,00 g d’acide borique et 2,00

de sulfate de sodium. Compléter avec de I'eau distillée jusqu’au trait de jauge ; cetc
solution sera notée B. La verser dans un bécher de 150 mL puis vérifier son pl

(avec du papier pH).

b) Expérience 1: tracé des courbes / = f(E) en présence de cobalt

Dans la solution A, plonger une plaque de cuivre, une plaque de zinc (de grande
surface si possible) et une électrode au calomel saturée munie d’une garde remplic
de nitrate de potassium 2 1,0 mol. ™1, Brancher un ampéremétre entre la plaque de
cuivre et le pole © du générateur. Brancher un premier voltmétre entre la plaque
de cuivre et I'électrode au calomel saturée (ECS) et un deuxi¢éme entre la plaque
de zinc et ECS. Relier le pole @ du générateur a la plaque de zinc. Imposer une
tension d'environ 4 V entre les plaques de zinc et de cuivre pendant 10 minutes.
Observer la formation d’un dépét de cobalt sur la plaque de cuivre.

Augmenter ensuite le potentiel entre la plaque de cuivre avec du cobalt déposé
et TECS de 100 mV en 100 mV 2 partir de 1,6 V sous agitation jusqu'a ce que
Iintensité du courant s'annule. Noter pour chaque mesure la valeur de I'intensité
du courant qui circule ainsi que les tensions lues sur les deux voltmétres. Tracer la

courbe I = f{E).

¢) Expérience 2 : tracé des courbes / = f(E) en 'absence de cobalt en
solution

Plonger dans la solution B les mémes électrodes que dans l'expérience précédente.

Augmenter progressivement le potentiel imposé entre la plaque de cuivre et TECS

de 100 mV en 100 mV a partir de 1,6 V sous agitation jusqu’a ce que lintensité du

courant s'annule. Noter pour chaque mesure la valeur de l'intensité du courant qui

circule ainsi que les tensions lues sur les deux voltmétres. Tracer la courbe 7 = f1E),

1 Fawe attention a ne pas abimer le dépit de cobalt réalisé lors de 'expérience 1 ot Immergor la méme
surface de I'dectrode de cuivre que précédemment,
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Manipulation 4 flectrodéposition du cobalt

d) Expérience 3 : électrodéposition du cobalt

Refaire le montage de I'expérience 1 (avec une
pendant 10 minutes une tension d’environ 4 V

de zinc.? Observer la formation d'un film de cobalt métallique 2 la surface de la
plaque de cuivre. Sécher la Plaque de cuivre 2 I'aide d’un séche-cheveux sans abimer
le léger film de cobalt déposé et peser I'électrode. Remettre I'électrode 2 sa place et
imposer une différence de potentiel de 1 V pendant 25 minutes.? Noter la valeur de
l'ntensité du courant d'électrolyse. Sécher et peser a nouveau l'électrode de cuivre.

plaque de cuivre propre) et imposer
entre la plaque de cuivre et la plaque

Résultats expérimentaux

Sur la ﬁguf'c 1 ci-dessous sont représentées les courbes J = E) obtenues lors des
deux premiéres expériences.

E (VIECS)
0‘” -L5 -13 -1l -0.9 0,7 05
/ff’_/r/"
|
0.05 4.// e
|
/ Shl
-0,1 :
I(mA) // / |
0,15 & :
/ | ddp imposée
0.2 // +—Expérience ]l —
—t+—Expérence 2
025 l !

Figure 1 - Courbes intensité — potentiel des expériences 1 et 2

La différence de potentiel (ddp) imposée lors de I'électrolyse (expérience 3) est
déterminée a partir des résultats expérimentaux précédents. Elle est choisie de ma-
niére a ce que le rapport des intensités des deux courbes I = f{E) soit optimal afin

2 Avec cette différence de potentiel, on prédépose du cobalt pour se retrouver dans les mémes condi-
tions que pour le tracé des courbes / = f(E).

3 Cette différence de potentiel correspond a celle présentée dans I'interprétation des résultats avec le
matériel utilisé lors de la réalisation de I'expérience. La tension & appliquer peut varier car elle dépend
du matériel. Il faut la choisir de maniére a minimiser la proportion du courant servant a réduire les
protons H*.
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Chapitre 2 Phénomeénes d’oxydo-réduction en chimie générale

de minimiser la réduction des protons H*. Les solutions A et B préparées o
bien acides ; le pH était d’environ 4. ‘

En appliquant une différence de potentiel de 1 V, on a mesuré une intens;t¢ du
courant d’électrolyse de 83 mA. Lors de I'électrolyse, 19,7 mg de cobalt métal];,, 1;
ont été déposés a la surface de la plaque de cuivre. ;

Interprétation
Le montage utilisé dans cette manipulation est le suivant :

-

Electrode

de référence Electrode

de zinc

Electrode
de cuivre

Figure 2 - Schéma du montage d’électrolyse

Figure 3 - Photographie du montage d’électrolyse
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Manipulation 4 Electrodéposition du cobalt

La gamme de potentiels choisie pour tracer les courbes I = f(E) se limite a la

branche cathod.lque. En effet, le film de cobalt métallique se déposant 2 la cathode,*
seule cette partie de la courbe est intéressante.

En l’absence de CObalt, les réactions pouvant avolr lieu sont :
N E S 1
¢ alanode, HZO(I) —)502(8) +2e” +2Haq)
N 6 + -
¢ alacathode® 2 H(aq) +2e > HZ(g)
En présence de cobalt, les réactions pouvant avoir lieu sont :

53 1
¢ al anodc, HZO(I) - EOZ(g) +2e +2 H{aq)

¢ alacathode,” Col}) +2e™ — Co,

2H}
aq

yt2e” > H2(g)

A la cathode, I'électrodéposition du cobalt métallique est en compétition avec la
réduction des ions H* présents en solution. Le dégagement gazeux observé 2 la
cathode est un dégagement de dihydrogene. Celui-ci étant inévitable, il faut choi-
sir un potentiel d’électrolyse maximisant I'électrodéposition du cobalt métallique
par rapport a la réduction des protons.

A partir de la masse de cobalt déposée expérimentalement 4 la cathode, on peut
déterminer le rendement faradique p de I'électrolyse.

Avec une masse de cobalt déposée égale a Mexp (Co) , le rendement faradique p de
I'électrolyse s'exprime comme il suit :

Mexp (Co)

Y . A naid
P T At M(Co)

avec I, le courant d’électrolyse
F, la constante de Faraday
At, le temps d’électrolyse
M(Co), la masse molaire du cobalt

4 A l'anode, seule I'oxydation de I'eau est possible ; le tracé des courbes intensité-potentiel de la
branche anodique est alors inutile.

5 Lavaleur du potentiel standard du couple Oy /H,0y) est tabulée a 1,23 V/ESH.

La valeur du potentiel standard du couple H,, /Hz est tabulée a 0,00 V/ESH.

7 Lavaleur du potentiel standard du couple CoZ, / Coy est tabulée a - 0,28 V/ESH.

(o)}
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Xy &= g l

Application numérique 19,7

SRR SR
P= 2x96485 83x 25%60%58,93

soral 2 la réaction de rédy-
Le rendement faradique de I'électrolyse nest pas ega} a 1dC31’ Gy uc
tion des ions cobalt est en compétition avec la réduction des protons. L€ plus, une

: s
partie du cobalt métallique s'est probablement détachée de I'électrode. |

ble car en tamponnant le milieu,’ il permer
Jéviter 1a formation d'oxyde de cobalt (de couleur noire) a la furgace 46 1 éllectrodg
On aurait également pu éviter ce dépot en acidifiant .la solution® mais, cela aurait
entrainé une diminution de la surtension de la réduction des protons sur la plaque
de cuivre recouverte de cobalt, diminuant alors le rendement faradique.

L ajout d’acide borique est indispensa

Le sulfate de sodium, électrochimiquement inactif dans la gamme de potentiels
étudiée, joue le role d’électrolyte support.”

Compléments culturels

Le cobalt métallique est gris et brillant. Il cristallise selon une maille hexagonale
compacte 2 25 °C. Une transition vers une maille cubique centrée est observée a
partir de 421 °C. A température ambiante, le cobalt métallique est ferromagné-
tique. Il est principalement utilisé dans les batteries et les aimants. Ses oxydes sont
utilisés dans les pigments, notamment pour colorer les porcelaines.
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Avec de I'acide sulfurique par exemple.

L'utjlisation d’un élgctrolyte support comme KCI, aurait entrainé la production de dichlore & I'anode
par oxyqanon de§ loqs chlorure, ce qui aurait dégradé le dépbt de cobalt, & moins d'utiliser deux
compartiments séparés par une membrane, '



