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EQUILIBRES d’OXYDOREDUCTION : LOI de NERNST 
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W.H Nernst
	En classe de 2nde, nous avons introduit les réactions d’oxydoréduction. On a qualifié certaines de « naturelles » (ou spontanées) comme celles qui s’effectuent dans une pile. Nous avons également vu que les réactions inverses étaient possibles en fournissant de l’énergie ; c’est ce qui se passe au cours d’une électrolyse. Comme toutes  réactions, les réactions rédox peuvent être considérées comme des équilibres caractérisés par une constante.  

I. Loi de Nernst
La thermochimie fait le lien entre l’équilibre (caractérisé par une constante K) et une « forme d’énergie » associée à une réaction (l’enthalpie libre G = H – T*S) par la formule : G = - R*T*lnK. On peut montrer que dans le cas d’une pile G s’identifie au travail électrique fourni par la pile : G = - n*F*e   avec n, nombre de moles d’électrons échangés entre les deux couples de la pile, F, constante de Faraday et e, fém de la pile (tension à vide) qui dépend des potentiels rédox des deux couples de la pile…
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Bref il existe donc un lien entre les potentiels rédox et l’équilibre d’une réaction rédox. Ce lien a été explicité par Walther Hermann Nernst, prix Nobel de chimie en 1920.
	1. Les équilibres rédox

a) Exemple 
Les réactions entre les deux couples Cu2+ / Cu et Zn2+ / Zn rédox peuvent être décrites par un équilibre : 


[image: image1]
· Spontanément, la réaction a lieu dans le sens 1 car G1 …… 0 et K1 = e (- G1 / R.T) …….. 1 (et donc K2 = …………….. 1) : l’équilibre est en fait fortement déplacé dans le sens 1.
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· Dans une électrolyse, un générateur de tension apporte de l’énergie ce qui déplace fortement l’équilibre dans le sens ……
On observe alors la réaction ……………………….. de la réaction spontanée.

b) Demi-équation électronique
A chaque demi-équation électronique d’un couple rédox, on peut associer une constante : 
Ex1 : Cu2+ + 2 e- ( Cu 
K1 = …………..

Ex2 : MnO4- + 8 H+ + 5 e- ( Mn2+ + 4 H2O :  K1 = …………………...........
Dans le cas général : a.Ox + b.B + n.e- (
c.Red + d.D : K1 = …………………................
2. Formule de Nernst

Nernst établit un lien entre le potentiel rédox réel d’un couple E, son potentiel standard E0 et les conditions expérimentales (T, concentrations…).   
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	Avec :  R : constante de gaz parfaits = 8,314 (SI)

             F : constante de Faraday = NA*qe- = 6,02.1023(mol-1)*1,6.10-19(C) ( 96500 C/mol
             T : température absolue (en K)

             n = ne-




La formule de Nernst permet donc de calculer le potentiel rédox d’un couple lorsque les conditions ne sont pas standard.

Simplification de la formule :

Si la température reste égale à la température standard T = 25°C = ………... K, on peut alors calculer (en remplaçant ln par 2,3*log):
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La formule de Nernst « simplifiée » s’écrit donc :

3. Calcul des potentiels rédox
a) Couple métal / cation métallique Mn+ / M
Ex3 : 
Zn2+ + 2 e- ( Zn 
E = E0 + ……………………………

· Conditions standards :  [Zn2+] = 1,0 mol/L alors E = ............ : on retrouve le potentiel …......................................
· Autres conditions : [Zn2+] = 1,0.10-3 mol/L alors E = ……………………………………………………………. 
b) Cas général 
Ex4 : 
Fe3+ + e- ( Fe2+  
E = E0 + …………………………………………

Rem : E = E0 si [Fe3+] = [Fe2+] = ……… mol/L (conditions standard) ou plus simplement si [Fe3+] ……. [Fe2+] (conditions non standard !)

Ex5 :
MnO4- + 8 H+ + 5 e- ( Mn2+ + 4 H2O 
E = E0 + …………………………………………………….
Le potentiel dépend de [H+] donc du ………….. 

Exo 1 : Etablir l’équation de E en fonction du pH :

	c) L’Electrode Standard à Hydrogène (E.S.H)

Ex6 : Elle est caractérisée par le couple : …….. + …… e-  (   ……….. 
Dans le cas où le couple fait intervenir un gaz, la formule de Nernst s’écrit : 
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  avec pH2 : pression (partielle) du gaz (en bar)
Exo 2 : Etablir l’équation de E en fonction du pH :


	


Dans les conditions standard,  pH2 = ……… bar et E0 = …..…V donc E = ………………………. : l’ESH peut donc indiquer la valeur du pH d’une solution : c’est le principe d’un pH-mètre.
4. Prévision des réactions rédox

a) Conditions standard : toutes les concentrations molaires valent ……… mol/L et le pH = …………..
	Exo 3 : On mélange dans les conditions standard une solution aqueuse (K+, Br-) avec une solution aqueuse (2 K+, Cr2O72-). Quelle(s) réactions(s) observe-t-on spontanément ? 
On donne E10(Br2 / Br-) = 1,08 V ; E20(Cr2O72- / Cr3+) = 1,33 V et on ne fera pas intervenir les couples de l’eau. 

Aide : classer les couples rédox sur un axe de potentiel, souligner les espèces présentes et conclure.
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b) Conditions non standard : 
	Exo 4 : Quelle(s) réactions(s) observe-t-on spontanément dans un volume de 2,0 L d’une solution aqueuse de pH = 1,0 contenant 0,10 mol de Br- ; 0,010 mol de Br2 dissout ; 0,010 mol de Cr3+ et 0,20 mol de Cr2O72-  ?
On donne E10(Br2 / Br-) = 1,08 V ; E20(Cr2O72- / Cr3+) = 1,33 V et on ne fera pas intervenir les couples de l’eau. 
Aide : calculer les potentiels réels des couples à l’aide de la formule de Nernst, classer les couples rédox sur un axe de potentiel, souligner les espèces présentes et conclure.
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	Exo 5 : Même question si la solution a un pH = 4,0.
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Exo 6 : Pour quel pH n’observe-t-on aucune réaction ?
	Remarque importante : diagramme potentiel – pH

Exo 7 : Exprimer les potentiel réels E1(Br2 / Br-) et E2(Cr2O72- / Cr3+) en fonction du pH et tracer les graphes donnant E = f(pH) à droite.


	


Conclusion : la réaction entre les 2 couples rédox précédents peut s’écrire sous la forme d’un équilibre qui est parcouru dans un sens ou dans l’autre suivant les conditions expérimentales ([  ] et pH) :


[image: image9]
Exo 8 : Sur le diagramme potentiel – pH précédent, mettre en évidence les zones où la réaction se fait dans le sens 1 et dans le sens 2, puis compléter les trous :

« le point où les 2 droites se coupent a pour coordonnées E1(Br2 / Br-) …… E2(Cr2O72- / Cr3+) = 1,08 V et pH = ………. 

A cet endroit, on observe ……………………... réaction ; on est à ………………..……………. »
c) Conclusion : 
Les réactions rédox sont des équilibres qui dépendent des conditions expérimentales ([   ], pH…) et dont on peut calculer les constantes.
5. Calcul des constantes d’équilibre

	Exo 9 : On donne E10(Fe3+/ Fe2+) = 0,77 V ;  E20(Sn4+ / Sn2+) = 0,15 V et on ne fera pas intervenir les couples de l’eau. 

· Ecrire, sous la forme d’un équilibre, la réaction qui peut se produire entre ces 2 couples rédox.

· Dans quel sens se produit la réaction spontanément dans les conditions standard ?

	
[image: image10]


· Donner l’expression de la constante de cet équilibre K1 dans le sens de la réaction spontanée précédente.
· Ecrire la condition d’équilibre « parfait » (lorsqu’il ne se passe aucune réaction) pour des conditions non standard et en déduire une relation entre  K1 , E10(Fe3+/ Fe2+) et  E20(Sn4+ / Sn2+). Calculer K1 et conclure.
	Exo 10 : On donne E10(Fe3+/ Fe2+) = 0,77 V ;  E20(MnO4- / Mn2+) = 1,51 V et on ne fera pas intervenir les couples de l’eau. 

· Ecrire, sous la forme d’un équilibre, la réaction qui peut se produire entre ces 2 couples rédox.

· Dans quel sens se produit la réaction spontanément dans les conditions standard ?
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· Donner l’expression de la constante de cet équilibre K1 dans le sens de la réaction spontanée précédente.
· Ecrire la condition d’équilibre « parfait » (lorsqu’il ne se passe aucune réaction) pour des conditions non standard et en déduire une relation entre  K1 , E10(Fe3+/ Fe2+) et  E20(MnO4- / Mn2+). Calculer K1.

· Dans ce cas, K1 dépend de [H+] donc du …………. La valeur calculée au-dessus correspond aux conditions standard. 
Pour savoir dans quel sens est déplacé l’équilibre dans des conditions non standard, il est alors pratique de raisonner avec une constante réduite 
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Ainsi, pour pH = 0,0 ( [H+] = ……………. ( K’1 = ………………………….. >> 1 ( [Mn2+].[Fe3+]5 >> [MnO4-].[Fe2+]5 donc l’équilibre est fortement déplacé dans le sens ………

De même, pour pH = 8,0 ( [H+] = ……………. ( K’1 = ………………….….. << 1 ( [Mn2+].[Fe3+]5 << [MnO4-].[Fe2+]5 donc l’équilibre est déplacé dans le sens ………
II. Piles et électrolyses
1. Les piles 
	Les piles sont des générateurs électrochimiques capables de fournir de l’énergie ……………………………….. à partir d’une …………………………………….. Elles sont constituées d'un électrolyte (conducteur ionique) dans lequel baignent deux électrodes.

Rem : pour les piles étudiées en classe et constituées de 2 demi-pile clairement distinctes, c’est le pont électrolytique (ou salin) qui fait le lien entre les 2 électrolytes. Il permet donc de fermer le circuit électrique en permettant la migration des ions.
a) Exo 11 : La pile Ag / Zn 
· Calculer les potentiels réels des 2 couples
· En déduire la polarité (pôles (+) et (-)), le sens du courant et la fém (tension à vide) notée e.
· Préciser l’anode et la cathode de la pile. 
· Ecrire l'équation bilan de la réaction qui se produit dans la pile et calculer sa constante.
	










· Calculer la variation de masse des électrodes quand la pile débite un courant d’intensité I = 200 mA pendant t = 15 minutes. 
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· Usure de la pile : compléter les trous : « au cours du fonctionnement, [Ag+] …..…. et [Zn2+] …….. 
Donc E1 (Zn2+ / Zn) = E10(Zn2+ / Zn) + 0,03 log[Zn2+]  ……… et  E2 (Ag+ / Ag) = E20(Ag+ / Ag) + 0,06 log[Ag+] ………. 
Alors la fém de la pile e = E1 (Zn2+ / Zn) - E2 (Ag+ / Ag) ……………. : la pile s’use. 
Lorsque E1 (Zn2+ / Zn) ……. E2 (Ag+ / Ag), la pile est complètement usée. »
b) Les piles de concentrations 
	Ce sont des piles dont les 2 demi-piles sont constituées du même couple rédox cation métallique  / métal (ex Fe2+ / Fe ou Cu2+ / Cu) mais dont la concentration  en cation est différente dans les 2 compartiments. Il en résulte une très petite fém. 
Ces piles particulières  interviennent surtout dans l'industrie métallurgique au niveau de la galvanisation (dépôt d’un métal par ex Zn sur un autre par ex Fe pour le protéger de la corrosion) et de l'étude de la corrosion. Elles permettent également de déterminer des produits de solubilité de sels peu solubles (voir Bac 2005 sujet 1 et Bac 2009 sujet 2 dans les annales.)
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2. Les électrolyses 

	Les électrolyses permettent la réalisation de ……………………………………. non ………………… qui se produisent grâce à l’énergie ………………………… fournie par un ………………………………… Elles sont aussi constituées d'un électrolyte (conducteur ionique) dans lequel baignent deux électrodes.

Exemple de droite : Électrolyse de l’eau : H2O ( .......... + ............

Essayons de comprendre comment le fait d’imposer une tension aux électrodes permet de réaliser la réaction inverse de la réaction spontanée…

	


	a) Potentiel imposé à une électrode

· Considérons une lame de cuivre qui baigne dans une solution contenant les ions Cu2+.

On a constitué une demi-pile représentant le couple rédox Cu2+ / Cu dont la demi-équation électronique est :

[image: image15]
La loi de Nernst s’écrit  ici : ………………………………….. …. = Eeq (*)

Calculer le potentiel réel du couple :
	


Ce potentiel correspond au potentiel d’équilibre du système chimique pris spontanément par l’électrode Cu dans ces conditions expérimentales.
· Supposons qu’un générateur impose un potentiel E = 0,32 V > 0,30 V = Eeq. Ce potentiel correspond à un autre état d’équilibre du système ; c’est-à-dire à une autre concentration des ions Cu2+. Calculer la nouvelle concentration des ions [Cu2+]eq2.
[Cu2+]eq2 ..… [Cu2+]eq1 : des ions Cu2+ se sont  formés (et du Cu a donc disparu) : l’équilibre initial a été déplacé dans le sens …..
· De même, supposons qu’un générateur impose un potentiel E = 0,29 V < 0,30 V = Eeq. Ce potentiel correspond encore à un autre état d’équilibre du système ; c’est-à-dire encore à une autre concentration des ions Cu2+. Calculer la nouvelle concentration des ions [Cu2+]eq3.
[Cu2+]eq3 ..… [Cu2+]eq1 : des ions Cu2+ ont été consommés (et du Cu est apparu) : l’équilibre initial a été déplacé dans le sens …..

	b) Application à l’électrolyse

Exo 12 : On souhaite effectuer l’électrolyse d’une solution aqueuse de chlorure de cuivre de concentration 0,050 mol/L entre des électrodes inattaquables de graphite. 
Données : pH = 0,0 ; E0(Cl2  / Cl-) = 1,39 V ; E0(H+ / H2) = 0,00 V ;  E0(Cu2+ / Cu) = 0,34 V et E0(O2 / H2O) = 1,23 V.
· Recenser les différents couples rédox qui interviennent dans cette électrolyse

· Calculer les potentiels réels dans les conditions expérimentales.
· Placer ces couples sur l’axe des potentiels à droite, trouver l’oxydant le plus fort et le réducteur le plus fort. 
· Quelle est l’électrolyse la plus facile à réaliser ? 
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· Ecrire l’équation bilan de l’électrolyse souhaitée (en plus de la plus facile) :

	· Interprétation: 


[image: image18]
	Pour former du Cu, il faut déplacer l’équilibre dans le sens …….. et donc imposer un potentiel E ……. 0,30 V = E(-).



	
[image: image19]
	Pour former du Cl2, il faut déplacer l’équilibre dans le sens …….. et donc imposer un potentiel E’ ……. 1,45 V = E(+).


· Conclusion : Il faut donc appliquer une différence de potentiel (ou tension) U ……. E(+) - E(-) = 1,45 – 0,30 = 1,15 V pour obtenir l’électrolyse souhaitée. Les 2 électrolyses auront donc lieu simultanément.
c) Surtensions

Lors de dégagements …………………….., les réactions aux électrodes sont ……………….......

Pour que l’électrolyse souhaitée ait lieu, il faut un apport d’énergie supplémentaire ; c’est le phénomène de surtension.
Rem : Les surtensions notées ( (en V) dépendent du gaz formé, de la nature de l’électrode et de la densité de courant (intensité de courant par cm2). Si l’électrode fonctionne en anode, la surtension anodique est positive. Si l’électrode fonctionne en cathode, la surtension cathodique est négative. (voir Bac 1992 sujet 3 dans les annales.)
Ex : 

	Gaz
	électrodes
	Densité de courant notée J (A / cm2)

	
	
	10-3
	10-2
	10-1
	1

	O2
	Platine
	0,40 V
	0,52 V
	0,64 V
	0,77 V

	
	Graphite
	0,53 V
	0,90 V
	1,09 V
	1,24 V

	
	
	( (O2) > 0 car H2O réducteur du couple O2 / H2O se fait oxyder à l’anode 

	H2
	Platine
	- 0,02 V
	- 0,04 V
	- 0,05 V
	- 0,07 V

	
	Graphite
	- 0,60 V
	- 0,78 V
	- 0,97 V
	     -

	
	
	( (H2) > 0 car H+ oxydant du couple H+ / H2 se fait réduire à la cathode
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EQUILIBRES d’OXYDOREDUCTION : LOI de NERNST : Exercices

Ex1 : dans les annales Bac 1994 sujet3. 
Données : E10(Cl2 / Cl-) = 1,36 V ; E20(Cr2O72- / Cr3+) = 1,33 V
Données générales pour les Ex2 et Ex3 :
Masses molaires atomiques en g. mol-1 : M(Cr) = 52,0 ;  M (Ag) = 107,9 ;  M (Al) = 27,0 ;   M (Cu) = 63,5 
Nombre d'Avogadro : NA = 6,02*1023 mol-1 ; Charge de l’électron : qe- = - 1,6*10-19 C. Constante de Faraday F = 96500 C

Ex2 : rappels de 2S

Pile Aluminium-cuivre   
On considère la pile formée en associant les deux demi-piles représentées par Al3+ / Al et Cu2+ / Cu dans les conditions standard. 

On donne les potentiels standard : E0 (Al3+ / Al) = - 1,67 V et  E0 (Cu2+ / Cu) = + 0,34 V. 

a) Quel est le pôle positif de la pile ? Donner sa  représentation conventionnelle.

b) Ecrire l'équation bilan de la réaction qui se produit dans la pile.

c) Calculer la fém de la pile.

d) Calculer la variation de masse des électrodes quand la pile débite un courant de 50 mA pendant 30 minutes. On donnera les résultats avec 2 chiffres significatifs.
Ex3 : rappels de 2S

Pile chrome-argent  
On dispose d’un volume V1 = 250 mL d’une solution de nitrate de chrome (III) et d’un même volume V2 d’une solution de nitrate d’argent (les deux solutions sont à la même concentration de C0 = 1,00 mol.L-1) ainsi que d’une lame de chrome et d’un fil d’argent. La formule de l’ion nitrate est ….à savoir !
On donne les potentiels standard : E0 (Cr3+ / Cr) = - 0,74 V  et  E0 (Ag+ / Ag) = 0,80 V. 
a) Faire un schéma de la pile envisageable en précisant sa polarité (pôles + et -), le sens du courant et le sens de parcours des électrons.

b) Calculer la fém de la pile.
c) Ecrire l’équation bilan de la réaction qui se produit dans la pile.
d) Calculer la masse minimale de la lame de chrome pour que les ions argent soient entièrement consommés.
e) La lame de chrome a une masse de 10,0 g, calculer en fin de réaction la concentration des ions chrome (III) et l’augmentation de la masse de l’électrode d’argent. 
 Ex4 : dans les annales Bac 1996 sujet1.
 Ex5 : Bac 2005 sujet1 distribué.

Ex6 : rappels de 2S

Nickelage d’un objet
On veut recouvrir de nickel un objet en cuivre par une électrolyse à « anode soluble ». On se placera dans les conditions standard.
a) Ecrire l'équation de la réaction entre les ions nickel (II) et le cuivre avec les nombres stœchiométriques entiers les plus petits possibles. 

b) Peut on recouvrir de nickel l’objet en cuivre en l'immergeant dans une solution de sulfate de nickel (Ni2+, SO42-) ? Justifier. 

c) L’objet en cuivre est placé à la cathode de l’électrolyse et baigne dans une solution de sulfate de nickel (II). L’autre électrode étant en nickel. 

c.1) Ecrire les réactions pouvant se produire aux électrodes 

c.2) Quelle est l’électrolyse la plus facile à réaliser ? À partir de quelle tension imposée par le générateur, peut-elle commencer ?

c.3) Pourquoi l’électrolyse est dite à  « anode soluble ». Expliquer pourquoi l’objet à recouvrir est placé à la cathode.
d) Comment évolue la concentration des ions Ni2+ et SO42- dans l’électrolyte ? 

e) On dépose sur l’objet en cuivre, une masse de nickel de 6,23g.

e.1) Quelle quantité d'électricité doit traverser l'électrolyseur pour cela ? 
e.2) Quelle est la durée de l'électrolyse avec une intensité constante et égale à 2,0 A ? 

f) Quelle a été la variation de masse de l'électrode en nickel ? 

Données : 
masses atomiques molaires (g/mol) : Cu = 63,5 ; Ni = 58,7



E0 (Ni2+ / Ni) = - 0,26 V ;  E0 (Cu2+ / Cu) = + 0,34 V ; E0 (S2O82- / SO42-) = + 2,01 V ; E0 (O2 / H2O) = + 1,23 V



E0 (H2O ou H+ / H2) = + 0,00 V

 Ex7 : dans les annales Bac 1992 sujet3.

 Ex8 : dans les annales Bac 2009 sujet3.

Chap2 : 
EQUILIBRES d’OXYDOREDUCTION : LOI de NERNST : Corrigé des Exercices

Ex2 : rappels de 2S

Pile Aluminium-cuivre   
a) Le pôle (+) correspond au métal du couple de plus haut potentiel ; c’est donc l’électrode de Cu. Le pôle (-) est donc l’électrode d’Al. La représentation conventionnelle de la pile est :  (-) Al/Al3+      Cu2+/Cu (+) .
b) la réaction qui se produit dans la pile est la réaction rédox naturelle (il fallait le dire !!) entre l’oxydant le plus fort (Cu2+) et le réducteur le plus fort (Al), soit : 3 Cu2+ +2 Al            →        3 Cu +2 Al3+            
c) eCu-Al = E0 (Cu2+ / Cu) - E0 (Al3+ / Al) = 0,34 – (- 1,67 V)  = 2,01 V.
d) La quantité d’électricité transportée est en valeur absolue : │Q │= I*t  ce qui correspond à un nombre total d’électrons de            Ne- = │Q│ / e soit un nombre de mole de n(e-) = Ne- / NA = I*t / (e*NA) = 9,3.10-4 mol

D’après les demi équations électroniques Cu2+ + 2e-                Cu  et  Al                  Al3+ + 3e-, on voit que  n(Cu) = 1/2 n(e-) et n(Al) = 1/3 n(e-) ce qui donne : m(Cu) = n(Cu)*M(Cu) = 1/2 n(e-)*M(Cu) = I*t*M(Cu)  / (2e*NA) = 0,030 g = 30 mg.
et m(Al) = n(Al)*M(Al) = 1/3 n(e-)*M(Al) = I*t*M(Al)  / (3e*NA) = 8,4.10-3 g = 8,4 mg.
Ex3 : rappels de 2S

Pile chrome-argent  
	a) Le pôle (+) correspond au métal du couple de plus haut potentiel ; c’est donc le fil d’Ag . Le pôle (-) est donc la lame de Cr. Le courant va du pôle (+) vers le pôle (-) et les e- en sens contraire.

b) eAg-Cr = E0 (Ag+ / Ag) - E0 (Cr3+ / Cr) = 0,80 – (- 0,74 V)  = 1,54 V 
c) la réaction qui se produit dans la pile est la réaction rédox naturelle (il fallait le dire !!) entre l’oxydant le plus fort (Ag+) et le réducteur le plus fort (Cr) soit : 

3Ag+ + Cr                    3 Ag + Cr3+

d) n0(Ag+) = C0*Vsol  = C0*V2 = 1,00*0,250 = 0,250 mol

D’après l’équation bilan : n0(Cr) = 1/3*n0(Ag+) pour que les réactifs soient dans les proportions stœchiométriques , ce qui correspond à une masse minimale de m0(Cr) = n0(Cr)*M(Cr) = 1/3 C0*V2*M(Cr) = 4,33 g  

Pour m(Cr) > m0(Cr),  Cr est en excès et les ions Ag+ sont entièrement consommés  
	



e) m(Cr) > m0(Cr) donc les ions Ag+ sont en défaut (il fallait le dire !!)  

D’après l’équation bilan : n(Cr3+)obtenu= 1/3*n(Ag+) = 1/3*n0(Ag+) = 1/3 C0*V2 donc n(Cr3+)final = n(Cr3+)initial + n(Cr3+)obtenu =  C0*V1 + 1/3 C0*V2 = 4/3 C0*V car V1 = V2 = V d’où on tire c(Cr3+)final = n(Cr3+)final / V = 4/3 C0*V / V = 4/3 C0 =  1,33 mol.L-1
D’après l’équation bilan : n(Ag) = n(Ag+) = n0(Ag+) ce qui correspond à une masse d’argent déposée de  m(Ag) = n(Ag)*M(Ag) = C0*V*M(Ag)  = 27,0 g 

Ex6 : rappels de 2S

Nickelage d’un objet
a) Ni2+ + Cu → Cu 2++ Ni 
b) cette réaction ne peut s'effectuer naturellement dans le sens direct (règle du « gamma » impossible)
c.1)  Oxydations possibles à l’anode : 
2 SO42- → S2O82- + 2e-   
H2O → ½ O2 + 2 H+ + 2e-    et   Ni → Ni2+ + 2e-    

Réductions possibles à la cathode

2 H+ + 2e-    →
H2
et 
Ni2+ + 2e-    → Ni 

Rem : l’objet en cuivre à la cathode ne peut pas réagir

c.2) L’électrolyse la plus facile entre l’oxydant  le + fort Ni2+ et le réducteur le + fort Ni est donc Ni2+ + Ni → Ni + Ni2+
Elle a lieu à partir d’une tension théorique de 0,00 V imposée par le générateur !  (en pratique on prendra 0,1 V)

c.3) Tout se passe comme si le Nickel de l’anode était transporté sur la cathode. L’anode va donc se dissoudre progressivement dans la solution et disparaître d’où son nom. 

A la cathode où se trouve l’objet on observe la réduction suivante : Ni2+ + 2e-    → Ni : l’objet va donc se recouvrir de Ni métal.

d) D’après l’EB, la concentration des ions en solution reste donc inchangée.

e.1) n(Ni)déposée à la cathode = m / M = 6,23 / 58,7 = 0,106 mol

or Ni2+ + 2e- → Ni   donc n(e-) = 2*n(Ni) = 2*0,106 = 0,212 mol d'électrons.

Utilisons ici la constante de Faraday (ça va plus vite…) la charge d'une mole d'électrons est en valeur absolue égale à 96 500 C.

D’où │Q│  = 96500*0,212 = 20483 C soit 20,5.103 C (avec 3 CS)
e.2) t = │Q│ / I = 20,5.103 / 2,0 =10250 s =171 min = 2 h 51 min.

f) D’après l’EB, n(Ni)disparue à l’anode = n(Ni)déposée à la cathode d’où m(Ni)disparue à l’anode = m(Ni)déposée à la cathode = 6,23 g
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