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Equation de Nernst

• Approche empirique

• Approche thermodynamique

• Approche potentiel électrochimique

• Potentiel rédox absolu

• Approche statistique de Fermi-Dirac



Potentiel standard rédox absolu

État réduit

aqueux

État oxydé aqueux
+

électron au repos dans le vide

On peut définir un potentiel rédox standard par rapport à l’énergie d’un électron au 

repos dans le vide et non par rapport à un couple rédox de référence (e.g. H+/H2)



Énergie d’ionisation

État oxydé
+

électron au repos dans le vide

État réduit

Phase gazeuse

Energie d’ionisation



Potentiel redox absolu

État réduit aqueux
Etat oxydé aqueux

+
électron au repos dans le vide

État réduit en 

phase gazeuse

Fe2+

Fe2+

État oxydé en phase gazeuse

+

électron au repos dans le vide
Fe3+ e-

Fe3+

On peut relier le potentiel rédox absolu 

à l’énergie d’ionisation en phase 

gazeuse et aux énergies d’hydratation 

des espèces oxydées et réduites.



Potentiel redox absolu:
exemple du couple H+/H2

½ H2 gaz

Demi-énergie de liaison: 
1

2
𝐸liaison

+

Energie d’ionisation: 𝐸𝐼,𝐻

H+ gazeux  + 

électron au repos dans le vide

H+ aqueux  + 

électron au repos dans le vide

L’énergie d’hydratation du 

proton est difficile à 

mesurer, par conséquent 

le potentiel rédox absolu 

du couple H+/H2 n’est pas 

déterminé précisément.



Potentiel redox absolu
application numérique

Définition du potentiel redox absolu:

On remplace par des 

valeurs numériques:

La valeur trouvée est en bonne 

adéquation avec la valeur obtenue via 

le potentiel rédox absolu du couple 

H+/H2 et le potentiel rédox du couple 

Fe3+/Fe2+ dans l’échelle SHE: Potentiel rédox absolu de couple H+/H2 Potentiel rédox du couple Fe3+/Fe2+



Niveau de Fermi de l’électron en solution
On pour décrire formellement une réaction rédox entre un métal et une espèce 

en solution, on doit définir le niveau de Fermi d’un électron en solution. On peut 

procéder par analogie avec les métaux.

Niveau de Fermi = −Φ𝑀 = 𝛼𝑒−
𝑀

Pour un métal on a:

On peut dire en solution que:

Niveau de Fermi = 𝛼𝑒−
𝑆



Niveau de Fermi de l’électron en solution
Potentiel électrochimique standard de l’électron en solution

Electron au repos dans le vide

Niveau

de Fermi

Metal Solution

Potentiel

standard

rédox

absolu

Niveau

de Fermi

Dépend du 

dopageBande de
valence

Semi-conducteur

Bande de
conduction



Potentiel rédox

On peut maintenant prédire et 

comprendre le comportement 

électrochimique des 

semiconducteurs:

Échelle SCE (électrode au calomel)Échelle SHE (électrode hydrogène)

Échelle absolue

Bandes de valence et bandes 

de conduction de certains 

semiconducteurs.



Niveau de Fermi de l’électron en solution:
approche statistique

Fe3+ aqueux + électron au repos dans le vide

Fe2+aqueux

Fluctuation du solvant

Fluctuation du solvant

Energie 

d’oxydation

On définit l’énergie d’oxydation comme l’énergie nécessaire pour amener un électron de l’espèce 

réduite en solution vers le vide. Cette énergie est comparable au travail d’extraction pour un solide.

∆𝐸𝑂
0 est l’énergie d’oxydation pour des espèces parfaitement solvatées. 

En réalité, l’énergie d’oxydation fluctue selon l’état de solvatation. ∆𝐸0 est l’énergie d’oxydation 

dépendante de l’état de solvatation.

∆𝐸𝑂
0 ∆𝐸𝑂 ∆𝐸𝑂



Energie d’oxydation:
comparaison au vide

E
n
e
rg

ie

Δ𝐸𝑂
0

L’énergie d’oxydation en solution est reliée à 

l’énergie d’ionisation dans le vide par les 

énergies d’hydratation.



Polarisation du solvant

É
n
e
rg

ie

On peut modéliser les fluctuations d’énergie 

liées au solvant avec une fonction harmonique 

de la polarisation. 

𝐸𝐹𝑒2+ 𝑃 =
𝐾𝐹𝑒2+

2
𝑃 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2
+ 𝐸𝐹𝑒2+

0

Dans ce modèle, l’énergie de 

réorganisation du solvant 𝜆𝐹𝑒2+
après réduction de Fe3+ est:

𝜆𝐹𝑒2+ =
𝐾𝐹𝑒2+

2
𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2

Transfert d’électron plus rapide que les 

réarrangement du solvant et des noyaux:

principe de Franck–Condon

L’énergie de réorganisation du solvant 

𝜆𝐹𝑒3+ après oxydation de Fe2+ est:

𝜆𝐹𝑒3+ =
𝐾𝐹𝑒3+

2
𝑃𝐹𝑒2+
0 − 𝑃𝐹𝑒3+

0 2



Energie de réorganisation du solvant:
dans un sens…

Optimalement solvaté

Fe3+ aqueux
électron au repos dans le vide

Fe2+aqueux

Fe2+

Fe3+ Fe3+

Oxydation avec solvatation gelée

Fe3+ aqueux mal solvaté
électron au repos dans le vide

Fe3+

Fe2+

=



Energie de réorganisation du solvant:
…et dans l’autre

Optimalement solvaté

Fe3+ aqueux
électron au repos dans le vide

Fe2+aqueux

Fe2+

Fe3+ Fe3+

Oxydation avec solvatation

déjà optimisé pour l’état oxydé

Fe2+

=

Fe2+



Energie de réorganisation du solvant:
changement de variable

On veut exprimer les fluctuations d’énergies de solvatation non plus en fonction de la polarisation mais en 

fonction de l’énergie d’oxydation à une polarisation donnée ∆𝐸𝑂(𝑃)

𝐸𝐹𝑒2+ =
𝐾𝐹𝑒2+

2
𝑃 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2
+ 𝐸𝐹𝑒2+

0 (𝟏) 𝜆𝐹𝑒2+ =
𝐾𝐹𝑒2+

2
𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2
(𝟐)

𝐸𝐹𝑒2+ − 𝐸𝐹𝑒2+
0 =

𝜆𝐹𝑒2+ 𝑃 − 𝑃𝐹𝑒2+
0 2

𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2 (𝟑)

2 →(1)

𝐸𝐹𝑒3+ − 𝐸𝐹𝑒3+
0 =

𝜆𝐹𝑒3+ 𝑃 − 𝑃𝐹𝑒3+
0 2

𝑃𝐹𝑒2+
0 − 𝑃𝐹𝑒3+

0 2 =
𝜆𝐹𝑒3+ 𝑃 − 𝑃𝐹𝑒3+

0 2

𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2 (𝟒)

Idem pour 𝐹𝑒3+

4 −(3)

𝐸𝐹𝑒3+ − 𝐸𝐹𝑒3+
0 − 𝐸𝐹𝑒2+ + 𝐸𝐹𝑒2+

0 =
𝜆𝐹𝑒3+ 𝑃 − 𝑃𝐹𝑒3+

0 2
− 𝜆𝐹𝑒2+ 𝑃 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2

𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2

∆𝐸𝑂(𝑃) − ∆𝐸𝑂
0=

𝜆𝐹𝑒3+ 𝑃 − 𝑃𝐹𝑒3+
0 2

− 𝜆𝐹𝑒2+ 𝑃 − 𝑃𝐹𝑒2+
0 2

𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2 = 𝜆
𝑃𝐹𝑒2+
0 + 𝑃𝐹𝑒3+

0 − 2𝑃

𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 (𝟓)

On fait l’hypothèse que 𝜆𝐹𝑒3+ = 𝜆𝐹𝑒2+ = 𝜆



Energie de réorganisation du solvant
changement de variable

∆𝐸𝑂(𝑃) − ∆𝐸𝑂
0= 𝜆

𝑃𝐹𝑒2+
0 + 𝑃𝐹𝑒3+

0 − 2𝑃

𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 (𝟓)𝐸𝐹𝑒2+ − 𝐸𝐹𝑒2+
0 =

𝜆 𝑃 − 𝑃𝐹𝑒2+
0 2

𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0 2 (𝟑)

𝑃 =
𝑃𝐹𝑒2+
0 + 𝑃𝐹𝑒3+

0

2
−

∆𝐸𝑂 − ∆𝐸𝑂
0 𝑃𝐹𝑒3+

0 − 𝑃𝐹𝑒2+
0

2𝜆
(𝟔)

À partir de (5)

=
𝑃𝐹𝑒3+−
0 𝑃𝐹𝑒2+

0

2𝜆
𝜆 − ∆𝐸𝑂 + ∆𝐸𝑂

0 2
(𝟕)

𝑃 − 𝑃𝐹𝑒2+
0 =

𝑃𝐹𝑒3+
0 − 𝑃𝐹𝑒2+

0

2
−

∆𝐸𝑂 − ∆𝐸𝑂
0 𝑃𝐹𝑒3+

0 − 𝑃𝐹𝑒2+
0

2𝜆

7 →(3)

En isolant 𝑃 on fixe sa valeur; 

ce n’est plus une variable. 

𝐸𝐹𝑒2+ − 𝐸𝐹𝑒2+
0 =

𝜆 − ∆𝐸𝑂 + ∆𝐸𝑂
0 2

4𝜆
=

∆𝐸𝑂 − ∆𝐸𝑂
0 − 𝜆

2

4𝜆
(𝟖) 𝐸𝐹𝑒3+ − 𝐸𝐹𝑒3+

0 =
∆𝐸𝑂 − ∆𝐸𝑂

0 + 𝜆
2

4𝜆
(𝟗)

On veut exprimer les fluctuations d’énergies de solvatation non plus en fonction de la polarisation mais en 

fonction de l’énergie d’oxydation à une polarisation donnée ∆𝐸𝑂(𝑃)



Diagramme Énergie-Énergie
E

n
e
rg

ie

On trace les Équations 8 et 9 en fonction de ∆𝐸𝑂 − ∆𝐸𝑂
0. Les courbes sont des paraboles dont les minima 

correspondent à des ions parfaitement solvatés.

Maintenant que la variable des Équations 8 et 9 est une énergie, on peut utiliser une statistique de Boltzmann 

pour calculer la probabilité que le système soit dans un certain état. 



Diagramme de Gerischer pour l’oxydation

H.Gerischer, Z. Phys. Chem., 26, 223, 1960
https://doi.org/10.1524/zpch.1960.26.3_4.223

En tournant le graphe de 90°, on obtient une représentation plus habituelle des niveaux d’énergie et de leur 

densité de probabilité. C’est un diagramme de Gerischer.



Statistique de Fermi-Dirac à deux états
On peut exprimer la densité totale d’états possibles à partir des densités d’états des espèces réduites et 

oxydées.

𝐷 ∆𝐸𝑂 = 𝐷𝐹𝑒2+ ∆𝐸𝑂 + 𝐷𝐹𝑒3+ ∆𝐸𝑂

Dans un système à deux états, si 𝐹 ∆𝐸𝑂 est la probabilité que le couple rédox soit dans l’état oxydé 

alors 1 − 𝐹 ∆𝐸𝑂 est la probabilité qu’il soit dans l’état réduit. On aura donc:

𝐷𝐹𝑒2+ ∆𝐸𝑂 = 𝐷 ∆𝐸𝑂 1 − 𝐹 ∆𝐸𝑂 𝐷𝐹𝑒3+ ∆𝐸𝑂 = 𝐷 ∆𝐸𝑂 𝐹 ∆𝐸𝑂

Le rapport des deux équations donne:

1−𝐹 ∆𝐸𝑂

𝐹 ∆𝐸𝑂
=

𝐷
𝐹𝑒2+

∆𝐸𝑂

𝐷𝐹𝑒3+ ∆𝐸𝑂
=

𝑐
𝐹𝑒2+

𝑊
𝐹𝑒2+

∆𝐸𝑂

𝑐𝐹𝑒3+𝑊𝐹𝑒3+ ∆𝐸𝑂
=

𝑐
𝐹𝑒2+

𝑒
−

∆𝐸𝑂− ∆𝐸𝑂
0 +𝜆

2

4𝑘𝑇𝜆

𝑐𝐹𝑒3+𝑒
−

∆𝐸𝑂− ∆𝐸𝑂
0 −𝜆

2

4𝑘𝑇𝜆

=
𝑐
𝐹𝑒2+

𝑒
Δ𝐸𝑂−∆𝐸𝑂

0

𝑘𝑇

𝑐𝐹𝑒3+
= 𝑒

Δ𝐸𝑂−Δ𝐸𝐹𝑂
𝑘𝑇

où:

Δ𝐸𝐹𝑂 = Δ𝐸𝑂
0 + 𝑘𝑇ln

𝑐𝐹𝑒3+

𝑐𝐹𝑒2+
ainsi: 𝐹 ∆𝐸𝑂 =

1

1 + 𝑒
Δ𝐸𝑂−Δ𝐸𝐹𝑂

𝑘𝑇



Statistique de Fermi-Dirac à deux états

Deux niveaux d’énergie : 0 et E

Système à une particule

Le niveau de Fermi se trouve au milieu

On a donc une statistique de Fermi-Dirac à deux états.



Statistique de Fermi pour l’oxydation

Niveau de Fermi pour l’oxydation

Densité de probabilités d’états d’énergie

∆𝐸𝑂 La densité d’état est le produit de la 

concentration par la fonction de distribution:

Pour un état standard, 𝑐𝑂 = 𝑐𝑅, les gaussiennes se croisent 

au milieu et l’on peut dire que le niveau de Fermi est égal à 

l’énergie d’oxydation dans le cas où les ions sont 

parfaitement solvatés.



Densité de probabilités d’états d’énergie

Statistique de Fermi pour l’oxydation
EO

Pour un état général où, 𝑐𝑂 ≠ 𝑐𝑅, les gaussiennes ne se 

croisent plus au milieu mais en 𝐸𝑓 où:

On retrouve ainsi l’équation de Nernst.



Fluctuation d’énergie pour l’état réduit

Fluctuation d’énergie pour l’état 

oxydé

Potentiel électrochimique pour l’électron en solution

Statistique de Fermi pour la réduction



Niveaux de Fermi 
Différentes statistiques

Potentiel électrochimique de 

l’électron en solution

Potentiel électrochimique de 

l’électron sur le métal



Electrochemistry Thermodynamics



J. Am. Chem. Soc. 2013, 135, 1167−1176 



Electrochemistry

liquid water is an oxide with a band gap of 8.7 eV

to 8.9 eV.

The thermodynamic potential window of water is only 1.23 V, limited by the hydrogen evolution at 4.02 eV and oxygen evolution at 5.25 eV, both at pH 7 (assuming the IUPAC recommendation of 0 V vs. standard hydrogen electrode (SHE) corresponding to the 

energy level of 4.44 eV on the absolute scale where the energy of electron in vacuum is 0 eV.The



Mesure des potentiels rédox standard

• Mesure directe avec une électrode à hydrogène

• Mesure avec une électrode de référence

• Mesure spectroélectrochimique

• Mesure ampérométrique

• Mesure par titrage rédox



Mesure directe avec électrode à hydrogène sans pont 

salin

E

Mesurons le potentiel rédox standard pour le couple Ag|AgCl

Electrode d’argent 

recouverte d’une couche 

d’AgCl dans une solution 

d’acide chlorhydrique

Electrode de platine en 

contact avec des bulles de 

H2 dans une solution d’acide 

chlorhydrique.

HCl concentration

Conditions non standard HCl



Circuit équivalent

HCl

AgCl | Ag | CuCu | Pt | H2

Conditions non 

standard

Conditions 

standard

HCl

SHE SHE

E

HCl
a =1

Deux cellules de Nernst en séries



Mesure directe sans pont salin

Deux cellules de Nernst en séries

Tension de cellule



Mesure directe sans pont salin

Produit de solubilité du chlorure d’argent

Tension de cellule



Mesure directe sans pont salin

Potentiel rédox standard du couple AgCl|Ag

Mesure expérimentale

Tension de cellule



Exemple : Electrode au calomel

La tangente devient 

vertical pour des 

concentrations très 

faibles, mesurer la 

valeur devient 

expérimentalement 

difficile.



Electrode d’argent

http://www.cci.ethz.ch/experiments/potenzial_Ag/en/stat.html

http://www.cci.ethz.ch/experiments/potenzial_Ag/en/stat.html
http://www.cci.ethz.ch/experiments/potenzial_Ag/en/stat.html
http://www.cci.ethz.ch/experiments/potenzial_Ag/en/stat.html
http://www.cci.ethz.ch/experiments/potenzial_Ag/en/stat.html
http://www.cci.ethz.ch/experiments/potenzial_Ag/en/stat.html
http://www.cci.ethz.ch/experiments/potenzial_Ag/en/stat.html
http://www.cci.ethz.ch/experiments/potenzial_Ag/en/stat.html
http://www.cci.ethz.ch/experiments/potenzial_Ag/en/stat.html


Exercice

A gauche 0.01 M d’Ag+, à droite 0.01 M d’Ag+

A gauche 0.1 M d’Ag+, à droite 0.01 M d’Ag+

A gauche 1 M d’Ag+, à droite 0.01 M d’Ag+

A gauche 1 M d’AgNO3 + NaCl à saturation, à droite 0.01 M d’Ag+

Soit deux électrodes d’argent reliées à un 

voltmètre. Les solutions sont reliées par 

un pont salin. 

Quelle est la tension aux bornes pour les 

concentrations en Ag+ suivantes?



Exercice

A gauche 1 M d’AgNO3 + NaCl à saturation, à droite 0.01 M d’Ag+

A gauche 0.01 M Ag+, à droite 0.01 M Ag+

A gauche 0.1 M Ag+, à droite 0.01 M Ag+

A gauche 1 M Ag+, à droite 0.01 M Ag+



Mesure avec électrode de référence



Métrologie



Mesure spectroélectrochimique

Contrôle du potentiel

par un potentiostat.

Enregistrement d’un spectre UV-

vis à différents potentiels

On applique une tension entre l’électrode de travail et l’électrode de référence 

en passant du courant entre l’électrode de travail et la contre-électrode.

Voir chapitre 7



Couche Mince

R O

Equilibre à l’état standard

R

O

Réduction cathodique

O

R

Oxydation anodique

En variant le potentiel imposé, on varie le rapport des concentrations 



Mesure spectroélectrochimique

Totalement 

réduit

Totalement oxydé

OsCl6–

/OsCl62–



Mesure spectroélectrochimique

Potentiel

/V
cox/cred log(cox/cred)

0.875
(52 – 45)/(178 – 52) = 

0.055
–1.255

0.9
(61 – 45)/(178 – 61) = 

0.1367
–0.864

0.925
(80 – 45)/(178 – 80) = 

0.357
–0.447

0.95
(117 – 45)/(178 – 117) = 

1.80
0.072

0.975
(146 – 45)/(178 – 146) = 

3.15
0.499
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