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 BF4
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 Tetraéthylammonium tetrfluoroborate 

NH4(CF3SO3) Ammonium trifluoromethanesulfonate 
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Introduction : problématiques des électrolytes 

redox dans les supercondensateurs 

Les électrolytes sont au cœur des batteries et des supercondensateurs et leur rôle premier est 

de conduire les ions, même si leurs spécifications sont en fait plus complexes : stabilité 

chimique, grande tension de cellule, conductivité élevée. Cependant, selon la conception des 

molécules qui composent le cation et/ou l'anion, leur fonction pourrait s'étendre. 

Dans le domaine des supercondensateurs, la densité d'énergie est une limite technologique. 
1
 

L’approche principale est la fabrication de nouveaux matériaux d'électrodes à caractère 

purement capacitif (EDLC) ou à caractère pseudocapacitif 
2, 3

 (c'est-à-dire un phénomène 

faradique avec une signature EDLC). Une nouvelle stratégie commence à apparaître dans la 

littérature qui consiste à ajouter des molécules redox à l'électrolyte pour participer au stockage 

de charge, on parlera d’EC redox. 
4-7

 Par exemple, Frackowiak et al.
8
 ont mis au point un 

électrolyte aqueux redox avec de l'iodure de potassium et du sulfate de vanadyle. Ce dispositif 

utilise une membrane sélective ionique pour éviter la recombinaison des espèces redox. 

Néanmoins le coût de cette membrane est élevé. Plus récemment, pour éviter l’utilisation 

d’une membrane couteuse, Chun et al. 
9
 ont utilisé des couples de viologènes et d'halogénures 

dans un électrolyte aqueux en jouant sur les propriétés d’adsorption de ces molécules avec les 

électrodes. Malgré cette promesse d'augmenter les densités énergétiques, l’utilisation 

d’électrolyte redox fait face à deux limites clairement identifiées : (i) la diffusion des 

molécules redox diminuent l'efficacité coulombique et énergétique et (ii) l'autodécharge est 

importante. Evanko et al.
10

 situent particulièrement bien ces questions et ciblent les pistes les 

plus prometteuses rapportées dans la littérature.  

L'une de ces possibilités est l'utilisation de liquides ioniques biredox.
11, 12

 C'est-à-dire des 

molécules dont l'anion et le cation sont fonctionnalisés par des molécules redox de sorte que 

les ions de l'électrolyte contribuent au stockage des charges. L'avantage de cette approche est 

que les liquides ioniques redox sont des molécules volumineuses pour lesquelles le transfert 

de masse est lent. De plus, elles sont confinées dans la porosité de l’électrode. Cette stratégie 

d'inhibition des effets d'autodécharge et de navette, par confinement ionique, est intéressante 

et représente une alternative au stockage par électrolyte redox. Pour aller plus loin et 

comprendre quel sont les leviers pour limiter la diffusion et l’autodécharge, ce travail de thèse 

s’est concentré sur l’étude des dynamiques des électrolytes à base de liquides ioniques redox 

pour une application en supercondensateur.  
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Le développement des liquides ioniques redox est abordé au chapitre 1. Si les synthèses des 

liquides ioniques redox détaillées dans ce manuscrit n’ont pas été réalisées par mes soins, 

nous aborderons tout de même les quelques synthèses les plus couramment utilisées pour 

fonctionnaliser un liquide ionique avec une molécule redox. La synthèse de ces molécules est 

importante car elle offre de nombreuses possibilités de fonctionnalisation ce qui impacte 

fortement les propriétés finales du liquide ionique redox. Les propriétés clés influençant 

l’électrolyte sont sa conductivité ionique et sa stabilité électrochimique. Les liquides ioniques 

sont intéressants pour une utilisation comme électrolyte, or les caractéristiques d’un liquide 

ionique redox sont les mêmes que le liquide ionique « classique » (les plus étudiés dans la 

littérature). Néanmoins, les liquides ioniques redox sont plus volumineux, plus visqueux que 

ces liquides ioniques classiques. La fonction redox, qui nous intéresse, permet son utilisation 

pour des applications très diverses. Dans ce chapitre, nous nous concentrerons sur les 

utilisations en tant qu’électrolyte pour le stockage de l’énergie et plus particulièrement des 

supercondensateurs.  

L’utilisation d’un liquide ionique biredox (2 couples redox) permet de doubler la capacité 

spécifique d’un supercondensateur. Le chapitre 2 se focalise sur la compréhension des 

dynamiques électrochimiques permettant cette augmentation, trois carbones ont été étudiés le 

carbone vitreux (GC), le carbone en oignons (CO) et le carbone activé poreux (PICA). La 

surface plane de l'électrode GC permet de déterminer facilement la dynamique de la double 

couche électrochimique, le transfert d'électrons et le transport de masse. Les formalismes 

associés à ces mécanismes électrochimiques sont bien connus de la littérature. Les modèles de 

Gouy-Chapman, Marcus-Hush et Fick seront étudiés pour modéliser la distance d’influence 

de, respectivement, le potentiel de la double couche, la probabilité de transfert électronique et 

la concentration en espèces redox consommées en fonction de la distance. A partir de ces 

modèles, l’impact d’une seconde paroi sur ces mécanismes électrochimiques peut être 

représenté simplement. Ces deux parois représentent la taille d’un pore et l’effet de 

confinement de l’électrolyte est quantifié en termes de distance d’influence du paramètre 

susnommé. L’impact de la porosité dans les électrodes de carbone est ensuite étudié 

expérimentalement en deux temps. Tout d’abord, la tortuosité (macropore) est ajoutée par 

l’incorporation d’oignons de carbone aux électrodes.  Cette structure est plus complexe qu'une 

surface plane et induit un mécanisme électrochimique différent, notamment pour le transport 

de masse dans une zone de diffusion restreinte. Ensuite, avec un carbone activé micro et 

mésoporeux complexe, la double couche électrochimique, le transfert d'électrons et le 

phénomène de transport de masse n'ont pas pu être distingués. Pour mieux comprendre les 
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interactions de chaque liquide ionique redox, ils ont été étudiés séparément : le liquide redox 

anionique dans le chapitre 3 et le liquide redox cationique dans le chapitre 4.  

Le liquide ionique redox présenté dans le chapitre 3 est à base d’anthraquinone greffée sur un 

anion du type bis(trifluoromethylsulfonyl)imide et son contre ion est un 

butylméthylimidazolium ((AQTFSI)
-
 BMIm

+
). Ce chapitre se concentre sur l’étude des 

interactions spécifiques du liquide anionique redox avec l’électrode dans l’optique de limiter 

la diffusion des molécules et donc l’autodécharge. Le liquide ionique (AQTFSI)
-
 BMIm

+
, 

dissous à faible concentration dans l’acétonitrile (2·10
-3

 mol·l
-1

), permet malgré tout 

d’augmenter d’un tiers la capacité spécifique du dispositif. Cette augmentation est due à une 

surconcentration de la molécule dans la porosité de l’électrode de carbone. Le comportement 

de la molécule (AQTFSI)
-
, fortement dépendant de l’environnement de la molécule, permet 

d’obtenir une grande rétention du liquide anionique redox dans la porosité de l’électrode.  

Le liquide cationique redox étudié a un comportement complètement différent. La molécule, 

présentée dans le chapitre 4, se constitue d’un cation imidazolium greffé sur une molécule de 

TEMPO, le (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
. Ce liquide cationique redox a un comportement 

diffusionnel, c’est-à-dire qu’il diffuse hors des pores de l’électrode de carbone pour aller 

réagir à l’autre électrode. Ce phénomène de navette redox a été quantifié et nous montrerons 

que l’efficacité coulombique se dégrade (70 %) après 4 « allers-retours » des molécules redox 

entre les électrodes. La diffusion est également étudiée dans les pores lorsque l’électrode est 

chargée pour observer le comportement diffusionnel des molécules pendant l’autodécharge du 

système. Ces quantifications (dans l’électrolyte et les pores du carbone) se basent sur le 

modèle de Fick, représentant la diffusion dans un milieu continu. Or ce modèle ne correspond 

pas à la réalité, puisque que la tortuosité et la porosité de l’électrode sont négligées et qu’un 

effet de migration du (TEMPOIm)
+
 est également observé. Si l’équation de Nernst-Planck 

permet de formaliser le phénomène de migration, il ne permet pas de comprendre 

complètement les courbes obtenues.   

Finalement, s’il ne répond pas à toutes nos questions, le formalisme utilisé, pour allier théorie 

et expérimentation,  a permis d’aller toujours plus loin dans la compréhension des interactions 

des liquides ioniques redox comme électrolyte pour le stockage de l’énergie. 
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Chapitre 1.  

L’émergence des liquides ioniques redox 

dans les systèmes de stockage de l’énergie 

électrochimique  
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Un liquide ionique redox est un liquide ionique fonctionnalisé avec une molécule redox qui va 

alors apporter des propriétés oxydantes ou réductrices au liquide ionique. En toute rigueur, un 

liquide ionique redox possède la même définition qu’un liquide ionique, s’ajoutant le critère 

redox. Il est donc défini comme un sel, c’est-à-dire constitué uniquement de cations et 

d’anions, liquide à une température inférieure à 100 °C. 

Il est intéressant de noter que l’émergence des liquides ioniques redox est proche de celle des 

liquides ioniques dits stables dans l’eau. En effet, c’est au début des années 1990, que les 

chercheurs ont réalisé les nombreuses possibilités qu’offraient les liquides ioniques avec la 

formulation de liquides ioniques stables dans l’eau.
1, 2

  A la même période, les liquides 

ioniques redox émergèrent, ils étaient alors appelés « semi-solides » et avaient des structures 

chimiques proches des organométalliques. Il a fallu attendre les années 2000 pour voir 

apparaitre les premiers liquides ioniques redox avec des structures chimiques très proches des 

liquides ioniques classiques.
3
 

Concernant la structure chimique, il existe de nombreuses combinaisons possibles entre les 

différents ions.
4, 5

 Seulement quelques ions parmi les plus couramment étudiés sont 

représentés figure 1. 

 

Figure 1 : Liquides ioniques typiquement utilisés. Reproduction depuis un article de Stark et al.
6
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Les liquides ioniques et plus particulièrement ceux liquides à température ambiante font 

l’objet de nombreuses recherches pour des applications très variées.
7-10

 Leurs propriétés en 

font de très bons candidats pour une application dans le domaine du stockage de 

l’énergie électrochimique.
11-13

 A l’instar des liquides ioniques classiques, les liquides ioniques 

redox sont des sels de choix pour diverses applications, même si ce sont des applications de 

niches par rapport aux liquides ioniques classiques. 

Dans ce chapitre, l’intérêt de l’utilisation des liquides ioniques redox sera montré en détaillant 

leurs propriétés intéressantes pour le stockage de l’énergie. Ces propriétés sont très 

dépendantes du choix des ions et donc de la synthèse de la molécule. Or les liquides ioniques 

offrent des possibilités infinies en termes de synthèse et de fonctionnalisation. Ces possibilités 

entre en concordance avec la volonté des chercheurs de fonctionnaliser les dispositifs de 

stockage pour améliorer chaque composant du système. Les liquides ioniques redox sont une 

classe de liquide ionique émergente qui répond à un besoin d’amélioration des performances 

dans les systèmes de stockage et plus particulièrement les condensateurs à double couche 

électrochimique (EDLC). La deuxième partie de ce chapitre montrera en quoi les liquides 

ioniques redox peuvent répondre à ce besoin. 

1.1 Les propriétés des liquides ioniques redox comme électrolytes actifs 

L’intérêt de l’utilisation des liquides ioniques redox porte sur le fait que leurs propriétés sont 

les mêmes que celles des liquides ioniques dits classiques. Or ces propriétés sont 

particulièrement intéressantes pour une utilisation en tant qu’électrolyte dans les systèmes de 

stockage de l’énergie. Cette partie décrit donc les propriétés des liquides ioniques et d’une 

façon un peu plus large, les propriétés importantes pour un électrolyte.   

1.1.1 La conductivité ionique : le paramètre clé d’un électrolyte 

Au-delà des propriétés de volatilité très faible et ininflammabilité intéressantes d’un point de 

vue sécuritaire, l’un des paramètres clés d’un électrolyte est sa conductivité ionique. En effet, 

la fonction principale d’un électrolyte étant d’assurer le transport des ions, il est donc 

primordial d’avoir un électrolyte avec une bonne conductivité ionique. Les liquides ioniques 

ont l’avantage, par rapport au solvant traditionnel, d’avoir une conductivité intrinsèque et ne 
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requièrent pas l’ajout d’un sel support. La conductivité d’un liquide ionique pure dépend de la 

mobilité des ions, influencée par la taille des ions, l’affinité des ions et plus particulièrement 

la viscosité.
14

 En réalité, la variation de conductivité selon la composition des liquides 

ioniques peut être essentiellement attribuée à la variation de viscosité.
15

 Une importante 

viscosité et une grande taille d’ions diminue la mobilité des ions, donc la conductivité 

ionique. La conductivité ionique des liquides ioniques est comprise entre 0,1 et 20 mS.cm
-1

 et 

peut atteindre 150 mS.cm
-1

 pour les électrolytes possédant une forte concentration en ions. 
16

  

1.1.2 La viscosité : une contrainte des liquides ioniques 

La grande viscosité des liquides ioniques est un inconvénient pour des applications en 

électrochimie, car elle se traduit par une forte résistance au sein des dispositifs. Cela est 

d’autant plus vrai pour les liquides ioniques redox, car les molécules sont plus volumineuses. 

Le coefficient de diffusion des molécules redox reflète la viscosité de l’électrolyte. La 

proportionnalité inverse entre le coefficient de diffusion et la viscosité est décrite par 

l’équation de Stokes-Einstein.
17

 La viscosité est gouvernée par un ensemble d’interactions 

dont la capacité du liquide ionique à former des liaisons hydrogène, la force des interactions 

de Van der Waals, des interactions électrostatiques, du recouvrement des orbitales π-π.
18

 La 

délocalisation des charges, notamment sur l’anion joue un rôle sur la diminution de la 

viscosité. Par exemple, l’anion TFSI
-
 dont la charge est délocalisée entre les deux groupes 

sulfoxydes, forme des interactions H···F moins fortes que pour des anions perfluorés (PF6
-
).

9
 

Pour diminuer la viscosité des liquides ioniques, il est possible de travailler sur la synthèse ou 

d’ajouter des cosolvants, ce qui peut toutefois diminuer l’intérêt de l’utilisation du liquide 

ionique.
19

 

1.1.3 La stabilité électrochimique : déterminante pour la densité d’énergie du système 

La large fenêtre de stabilité électrochimique des liquides ioniques, vraisemblablement la 

même que celle des liquides ioniques redox, est une autre propriété qui contribue à en faire de 

très bons candidats pour une utilisation en électrolyte. Elle peut atteindre 4 V et plus, mais 

elle est fortement dépendante de la pureté du liquide ionique. L’oxygène de l’air peut 

fortement affecter la fenêtre électrochimique, Borrosse-Antle et al. montrent qu’elle varie de 

4 V à 3,2 V en présence d’air dans le cas du 1-Ethyl-3-methylimidazolium 
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bis(trifluoromethylsulfonyl)imide (EMIm
+
 TFSI

-
).

7
 La présence d’eau dans le liquide ionique 

est également néfaste pour la stabilité électrochimique des liquides ioniques.
20

 Compton et al. 

ont étudié son impact sur 12 liquides ioniques différents.
21

 Ils rapportent que la quantité d’eau 

contenue dans le liquide ionique dépend principalement de l’anion et que dans tous les cas, la 

fenêtre de stabilité électrochimique diminuait avec l’augmentation de la teneur en eau dans le 

liquide ionique. L’augmentation de la quantité d’eau a aussi pour effet de diminuer la 

viscosité et d’augmenter la conductivité.  

1.1.4 La stabilité thermique : déterminante pour la dégradation du système 

La plupart des liquides ioniques présentent une grande stabilité thermique (température de 

dégradation à 440 °C et température de transition vitreuse à -90 °C pour le BMIm
+
 TFSI

-
).

22, 

23
 Une haute température de décomposition permet une plus grande plage d’utilisation en 

température. La température de décomposition des liquides ioniques diminue avec 

l’augmentation de l’hydrophilicité de l’anion, le séchage des liquides ioniques améliorerait 

donc leur stabilité thermique.
21

  Huddleston et al. suggèrent une stabilité relative selon 

l’anion : PF6
-
 > TFSI

-
 > BF4

-
 > halogénures.

16
 A l’inverse, Kroon et al. suggèrent que le TFSI

-
 

est plus stable que le PF6
-
, toutefois ils confirment que les halogénures sont responsables 

d’une forte diminution de la stabilité thermique. La température de décomposition dépend 

également du type de cation. La tendance observée est la décroissance suivante : 

phosphonium > imidazolium > tetraalkylammonium ≈ pyrrolidinium.
24

  

1.1.5 Propriété des liquides ioniques redox par rapport aux liquides ioniques classiques 

Un liquide ionique redox dépend fortement du choix des ions et des molécules redox qui 

configureront ses propriétés. Par comparaison entre les mêmes ions fonctionnalisés et non 

fonctionnalisés avec une molécule redox, un liquide ionique redox est plus volumineux qu’un 

liquide ionique classique. Les ions plus volumineux ont une mobilité plus faible. Le liquide 

ionique redox est plus visqueux et moins bon conducteur ionique qu’un liquide ionique 

« classique ». La stabilité électrochimique du liquide ionique redox est vraisemblablement la 

même qu’un liquide ionique classique. L’intérêt du liquide ionique redox est qu’il apporte des 

propriétés oxydoréductrices. Toutefois, la présence d’eau peut générer des réactions 

irréversibles avec certaines molécules redox. 
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La grande variabilité des propriétés physicochimiques des liquides ioniques est liée à leur 

structure chimique ce qui rend possible la synthèse sur mesure d’un liquide ionique. Cette 

facilité de synthèse permet également une fonctionnalisation simple des liquides ioniques 

avec les propriétés souhaitées comme la fonction redox. 

1.2 Synthèse et fonctionnalisation des liquides ioniques redox 

Le concept de délibérément ajouter une fonctionnalité à la structure des liquides ioniques pour 

créer des liquides ioniques à fonction spécifique (en anglais : TSIL pour Task-Specific Ionic 

Liquids) a été formellement introduit en 2002.
25

 Toutefois, la fonctionnalisation n’est pas un 

concept nouveau puisque Murray et al. rapportent, en 1997, la synthèse de complexes de 

ruthénium pour obtenir des liquides ioniques redox.
26

 Ces liquides ioniques à fonction 

spécifique peuvent être définis comme des liquides ioniques dans lesquels un groupe 

fonctionnel ou plusieurs (figure 2) sont liés par liaison covalente au cation ou à l'anion (ou 

aux deux) constitutifs du liquide ionique. Appliqués à notre cas, ces groupes fonctionnels sont 

des molécules redox. 

 

Figure 2 : Possibilités de fonctionnalisation d’un liquide ionique basée sur l’exemple d’un cation imidazolium et 

d’un anion bis(trifluoromethanesulfonyl)imide. R1, 2, 3 représentent les molécules redox greffées sur les ions. 

La fonctionnalisation des liquides ioniques leur apporte une réactivité, qui, considérée avec 

leur non-volatilité, en fait des réactifs liquides, c’est-à-dire avec une mobilité bien plus grande 

que dans un réactif solide. C'est cette combinaison de caractéristiques qui fait l’intérêt des 

TSIL.  

L'incorporation d'un groupe redox sur un ion est généralement un processus à plusieurs 

étapes. Par conséquent, un certain nombre de questions doivent être prises en compte dans la 

planification de la synthèse de l'ion. Le premier est le choix du noyau cationique. Le noyau 
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des cations des TSIL peut être aussi simple qu'un seul atome tel que N, P ou S, comme dans 

les ions ammonium, phosphonium ou sulfonium, respectivement, ou le noyau de l'ion peut 

être (et est souvent) un hétérocycle comme l'imidazole ou la pyridine. Les choix faits à cet 

égard joueront un rôle important dans les propriétés chimiques et physiques du sel obtenu. Par 

exemple, les liquides ioniques incorporant des cations phosphonium présentent généralement 

la plus grande stabilité thermique, mais possèdent aussi généralement des points de fusion 

plus élevés que les sels des autres cations.
27

  

Le choix du solvant est également une préoccupation dans la synthèse. Les précurseurs 

doivent être solubilisés dans un solvant commun pour permettre la réaction de synthèse. La 

solubilité ou non des produits de synthèse est également déterminante notamment pour 

extraire le produit d’intérêt et éliminer les impuretés. Le toluène et l'acétonitrile sont les 

solvants les plus largement utilisés. 
4
 

Dans le cas d’un TSIL portant un cation fonctionnalisé, le choix de l'anion qui sera finalement 

un élément du liquide ionique est particulièrement important. Peut-être plus que tout autre 

facteur, il semble que l'anion du liquide ionique exerce un degré significatif de contrôle sur les 

solvants moléculaires (eau, éther, etc.) avec lequel le liquide ionique va former des systèmes à 

deux phases. Par exemple, les sels de nitrate sont typiquement miscibles à l'eau et ceux de 

l'hexafluorophosphate ne le sont pas ; ceux du tétrafluoroborate peuvent ou non l'être, selon la 

nature du cation. Certains anions comme l'hexafluorophosphate sont soumis à l'hydrolyse à 

des températures plus élevées, tandis que ceux comme le bis(trifluorométhylsulfonyl)amide 

ne le sont pas, mais sont beaucoup plus coûteux. De plus, le cation du sel utilisé pour 

effectuer toute métathèse anionique est important. Bien que les sels de potassium, de sodium 

et d'argent soient couramment utilisés à cette fin, l'utilisation des sels d'ammonium dans 

l'acétone est souvent l'approche la plus pratique et la moins coûteuse. 

Dans cette partie, nous aborderons 3 types de synthèses (i) la quaternisation (ii) l’échange 

d’ions et (iii) la sulfonation. Ces trois synthèses sont parmi les plus utilisées pour la 

fonctionnalisation de liquides ioniques de par leur simplicité de mise en œuvre. Il existe bien 

sûr de nombreuses autres méthodes très bien décrites dans le livre édité par Welton et 

Wasserscheid, « Ionic Liquids in Synthesis ».
4
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1.2.1 Réaction de quaternisation 

La formation des cations d’un liquide ionique peut se faire soit par protonation avec un acide 

libre, soit par quaternisation d’une amine, d’une phosphine ou d’un sulfure. Le procédé 

d'alkylation pour former des sels d'halogénures présente les avantages suivants : (i) une large 

gamme d'halogénoalcanes bon marché est disponible et (ii) les réactions de substitution se 

déroulent généralement en douceur à des températures raisonnables. De plus, les sels 

d'halogénures formés peuvent être facilement convertis en sels avec d'autres anions. Bien que 

cette section se concentre sur la réaction des halogénoalcanes simples avec l'amine, des 

chaînes latérales plus complexes peuvent être ajoutées. La quaternisation des amines et des 

phosphines avec des halogénoalcanes est connue depuis de nombreuses années, mais le 

développement des liquides ioniques a conduit à plusieurs développements récents dans les 

techniques expérimentales utilisées pour la réaction. En général, la réaction peut être effectuée 

à l'aide de chloroalcanes, de bromoalcanes et d'iodoalcanes, les conditions de réaction 

requises devenant progressivement plus douces dans l'ordre Cl → Br → I, comme cela peut 

être attendu pour les réactions de substitution nucléophile. Les sels fluorés ne peuvent pas être 

formés de cette manière. La température et le temps de réaction sont très dépendants de 

l'agent alkylant utilisé, les chloroalcanes étant les moins réactifs et les iodoalcanes les plus 

réactifs. La réactivité des halogénoalcanes diminue aussi généralement avec l'augmentation de 

la longueur de la chaîne alkyle. En principe, les réactions de quaternisation sont extrêmement 

simples : l'amine (ou phosphine) est mélangée avec l'agent alkylant désiré, puis le mélange est 

brassé et chauffé. 

Un grand nombre de liquides ioniques à fonctions spécifiques ont été préparés à partir de 1-

méthyl-1-butylimidazole et de 1-méthyl-1-imidazole. La plupart de ces liquides ioniques ont 

été préparés par quaternisation des imidazoles mentionnés avec un halogénure d'alkyle 

fonctionnalisé pour obtenir les halogénures d'imidazolium fonctionnalisés correspondants 

avec un rendement généralement bon. 
4, 28

 

1.2.2 La sulfonation : fonctionnalisation d’anion 

La sulfonation est une méthode qui permet d’introduire un groupement sulfonique –SO3H 

dans une molécule, par liaison directe carbone-soufre. La sulfonation est l’étape de base pour 
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pouvoir ensuite fonctionnaliser une molécule par un anion. Par exemple avec une 

déprotonnation de la molécule pour obtenir un anion –SO3
-
 ou par substitution nucléophile 

après une chlorosulfonation pour obtenir un groupement TFSI
-
.  

La sulfonation par SO3 ou par acide sulfurique peut être considérée comme une réaction 

d’addition. L’agent de sulfonation est la molécule de SO3. L’atome de souffre, puissamment 

électrophile, engendre le mécanisme suivant : 

 

Figure 3 : Mécanisme de réaction de sulfonation sur un cycle aromatique. Reproduction depuis un article de 

Marcou.
29

 

Lors de la sulfonation de dérivés aromatiques, la position du groupe sulfonate sur le carbone 

dépend de la nature des substituants présents sur le noyau. L’attaque électrophile est plus 

facile sur les carbones dont la densité électronique est la plus élevée. Sur le cycle 

anthraquinonique, la sulfonation est orientée en position β, les carbones en position α sont 

désactivés du fait de la présence des groupes carbonylés (accepteurs d’électrons).
4, 29

 

La sulfonation directe est la méthode la plus courante même s’il existe d’autres méthodes de 

sulfonation par échange comme la substitution d’un halogène ou par oxydation des sulfures.  

1.2.3 L’échange d’ions 

L’échange d’ions d’un liquide ionique peut se faire selon deux réactions : la réaction directe 

d’un sel d’halogénure avec un acide de Lewis ou la formation d’un liquide ionique par 

métathèse de l’anion. Dans cette partie, seule la seconde méthode est présentée, car c’est celle 

que nous utilisons pour la synthèse de nos liquides ioniques redox. 
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La réaction de métathèse est généralement réalisée dans de l’eau ou dans des mélanges 

eau/méthanol avec un acide (tel que HPF6 ou HBF4), un sel métallique (tel que AgNO3, 

AgBF4 ou Ag2SO4), un métal alcalin (tel que NaBF4, LiTFSI ou NaPF6) ou un sel 

d’ammonium (NH4(CF3SO3)). La phase organique (liquide ionique redox) est extraite et les 

impuretés halogénées sont retirées par nettoyages successifs dans l’eau. Dans le cas des sels 

d’argent, la faible solubilité du sel (ex : AgI) dans le solvant permet sa séparation par simple 

filtration et l’élimination des solvants permet d’isoler des liquides ioniques de très haute 

pureté avec des rendements élevés. Cette méthode reste la plus efficace pour la synthèse des 

liquides ioniques miscibles dans l’eau, mais elle est limitée par le coût élevé des sels d’argent. 

Il est plus aisé de synthétiser des liquides ioniques insolubles tel que EMIm
+
 PF6

-
.
4, 28

 

Ces méthodes de synthèse nous permettent de fonctionnaliser à la fois le cation et l’anion, 

donc, par simple métathèse, de disposer de liquide ionique monoredox ou biredox. Ce liquide 

ionique redox doit répondre à des objectifs différents selon son application. 

1.3 Emergence des électrolytes actifs pour le stockage de l’énergie 

Les liquides ioniques redox sont utilisables dans de nombreux domaines d’applications, 

figure 4, des panneaux photovoltaïques
30, 31

 à l’étude de capteurs biologiques.
32

  

 

Figure 4 : Illustration résumant les différents domaines d’application des liquides ioniques redox. 
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Si les liquides ioniques redox sont présents dans de nombreux domaines d’études différents, 

cette partie se focalisera sur les systèmes de stockage de l’énergie électrochimique. Dans ces 

systèmes, l’apport des liquides ioniques redox est différent selon chaque application. Dans 

cette partie, nous détaillerons leur intérêt dans les batteries à flux circulant. Ensuite, leur 

introduction dans le domaine des supercondensateurs sera plus largement détaillée, ce 

dispositif étant celui utilisé au cours de cette thèse. La dernière application décrite dans ce 

chapitre permet de mettre en évidence le fait qu’un inconvénient dans un système, l’effet de 

navette redox dans les supercondensateurs, peut être un atout dans un autre système, en 

l’occurrence les batteries lithium-ion.  

1.3.1 L’augmentation de la solubilité des espèces redox dans les batteries à flux 

circulant (RFB) 

Les batteries à flux circulant (RFB pour Redox Flow Batteries) sont des systèmes à mi-

chemin entre le principe de la batterie (système réversible) et celui de la pile à combustible 

(flux de l’électrolyte). S’il existe aujourd’hui des systèmes de batteries à flux circulant 

industrialisés, ce type de batterie est encore peu utilisé.   

1.3.1.1 La batterie à flux circulant : le fonctionnement  

Une configuration de batterie typique des RFB est schématisée à la figure 5. Une batterie à 

flux circulant comprend trois composants principaux, deux réservoirs d'électrolyte séparés et 

une cellule électrochimique. La cellule électrochimique est constituée de deux chambres 

électrolytiques qui sont isolées par une membrane échangeuse d’ions. Les électrodes 

(typiquement du feutre de carbone poreux ou papier carbone) sont immergées dans des 

électrolytes électrochimiquement actifs. Les molécules redox dissoutes dans les électrolytes 

liquides sont stockées dans des réservoirs contenant l'électrolyte redox appelé "posolyte" et 

"negolyte" pour les électrodes positives et négatives respectives. Le posolyte et le negolyte 

sont pompés simultanément jusqu’à la cellule électrochimique pour procéder à des réactions 

électrochimiques. Dans le processus de charge, l'énergie est stockée par la réduction du 

negolyte et l'oxydation du posolyte tandis que lors du processus de décharge, l’énergie est 

délivrée par l’oxydation du negolyte et la réduction du posolyte. Au cours du processus de 

charge/décharge, des anions ou des cations de l'électrolyte de base ou des contres-ions 

d'espèces redox agissent comme porteurs de charge pour traverser la membrane et permettre 
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l’équilibre des charges. Une membrane idéale devrait avoir une conductivité ionique élevée 

pour permettre le bon transfert de charge, mais empêcher le croisement d'espèces redox.
33

 

 

Figure 5 : Représentation schématique d’une cellule RFB avec des molécules redox (partie haute) et avec des 

liquides ioniques redox (partie basse), et les avantages associés à l’utilisation des liquides ioniques redox.  

Le principal avantage de l’utilisation de ces batteries sous flux est leur habilité à être 

dimensionnée selon le besoin en puissance et en énergie séparément, ce qui permet de réduire 

le coût du stockage. Pour augmenter l’énergie, il suffit d’augmenter la taille et/ou le nombre 

de réservoir d’électrolyte, ce qui n’a pas d’impact sur la puissance. Pour ajuster la puissance 

sans affecter l’autonomie (ou énergie), c’est la configuration de la cellule électrochimique qui 

sera modifiée.     

1.3.1.2 Les problématiques  

Si ces systèmes de batterie à flux circulant n’ont pas explosé dans l’industrie du stockage, 

c’est parce qu’ils restent de nombreuses problématiques à résoudre, la première étant le coût 

de ces systèmes encore trop élevé (USD$ 300 – 800 kWh
-1

).
43, 45

 Les principaux paramètres 

ayant une incidence sur la rentabilité des RFB sont (i) la tension de cellule limitée des 
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systèmes aqueux (ii) la solubilité limitée des espèces redox (iii) le coût élevé des membranes 

échangeuses d’ions.   

La grande majorité des batteries à flux circulant utilise des électrolytes aqueux. Les milieux 

organiques sont également étudiés, mais posent d’autres problèmes. Les membranes efficaces 

pour avoir une bonne séparation des posolytes et negolytes ont tendance à se dégrader 

rapidement dans les milieux organiques. L’une des conséquences néfastes, comme pour tous 

systèmes de stockage électrochimique aqueux, est la limite de la tension de cellule à 1,23 V 

(limite théorique) pour éviter la décomposition de l’eau.  

La solubilité maximale d’une espèce redox est proportionnelle à la capacité théorique, elle est 

déterminante pour maximiser la densité d’énergie délivrée par la batterie. Les systèmes 

aqueux rapportés sont de plus en plus performants et montrent des solubilités supérieures à 2 

mol.l
-1

. Cependant, de telles solubilités sont toujours insuffisantes pour obtenir des densités 

d’énergie comparable aux batteries lithium-ion usuelles.
 
 

L’augmentation de la solubilité des espèces redox en milieux aqueux ces dernières années 

vient de la fonctionnalisation des molécules redox. Cette fonctionnalisation permet 

d’augmenter l’hydrophilicité des molécules utilisées et la solubilité en milieux aqueux. 

L’utilisation d’espèces chargées à grande concentration pourrait permettre de s’affranchir de 

sel support permettant ainsi une plus grande solubilité des espèces redox. Janoschka et al. 

utilisent le méhtyl viologène à la négative et un TEMPO-ammonium à la positive dans un 

milieu neutre avec une solubilité de 2,3 mol.l
-1

 pour chaque.
34

 Un autre exemple, Hu et al. 

utilisent également le methyl-viologen mais montre l’utilisation d’une positive avec du 

ferrocène-ammonium à 4 mol.l
-1

.
35

 

Dans cette lignée, les liquides ioniques redox paraissent très intéressants pour ce type de 

dispositif, figure 5. De plus, grâce au design moléculaire permis par les liquides ioniques 

redox, de nombreuses combinaisons peuvent être réalisées pour modifier les potentiels redox, 

ajouter des groupements augmentant encore la solubilité de l’espèce ou jouer sur les charges 

des ions pour éviter la recombinaison des espèces.   
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1.3.1.3 Les liquides ioniques redox : quelle alternative ? 

L’une des stratégies visant à accroitre la solubilité des espèces d’oxydoréduction consiste à 

utiliser des liquides ioniques à base de métaux. Le groupe du Pr Anderson a été le premier à 

proposer des liquides ioniques redox pour l’utilisation en batterie à flux circulant.
36, 37

 Ils ont 

étudié l’électrochimie de liquides ioniques à base de cuivre et de vanadium avec différents 

ligands. Cependant, le dépôt partiellement réversible du cuivre à la surface de l’électrode 

entraine une perte de capacité importante. Le même problème est observé pour une batterie à 

flux circulant utilisant uniquement du cuivre : Cu(MeCN)4 Tf2N.
38

 L’étude conclut que la 

faible efficacité provient en partie du décollement des dendrites de cuivres de l’électrode.  

De nombreuses autres publications étudient la fonctionnalisation de molécules redox avec des 

ions. Par exemple, la fonctionnalisation du ferrocene avec un ammonium quaternaire 

(ferrocenylmethyl dimethyl ethyl ammonium bis(trifluoromethanesulfonyl)imide) permet 

d’augmenter la solubilité de la molécule de plus de 20 fois par rapport au ferrocène dans 

l’électrolyte support (1,0 mol.l
-1

 Li
+
 TFSI

-
 in EC/PC/EMC). 

39
 Un autre exemple est le 

viologen fonctionnalisé avec un groupement sulfonate (1,1′-bis(3-sulfonatopropyl)-4,4′- 

bipyridinium) comme negolyte, la répulsion de la charge et la taille de la molécule permet son 

utilisation avec une membrane échangeuse de cations.
40

 Un nouvel exemple de 

fonctionnalisation est l’utilisation de liquides ioniques polymérisés à base d’anthraquinone et 

de TEMPO.
41

 Les auteurs proposent de dissoudre les matières actives dans le liquide ionique 

N-butyl-N-méthylpyrrolidiniumbis(tri-fluorométhanesulfonyl)imide (PYR14TFSI) pour 

étendre la tension de cellule à 2 V.   

Au-delà de l’utilisation des liquides ioniques redox, de nombreux exemples utilisent des 

systèmes similaires, en fonctionnalisant les molécules redox avec des ions, des groupes 

augmentant la solubilité, etc. L’intérêt des liquides ioniques redox dans les RFB serait 

vraisemblablement d’obtenir deux liquides ioniques redox purs liquides à température 

ambiante comme posolyte et negolyte. Cela permettrait d’augmenter la tension de cellule, 

d’avoir une grande concentration en espèces redox et d’utiliser une membrane stérique pour 

séparer les espèces, bien moins chère que la membrane échangeuse d’ions. Bien évidemment, 

puisque le problème des RFB est le coût du dispositif, il sera difficile de le résoudre sans 

passer par une étape de diminution du coût des liquides ioniques redox, loin d’être 

financièrement intéressants à l’heure actuelle.  
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Le stockage de l’énergie avec des molécules redox a été développé dans d’autres systèmes de 

stockage de l’énergie notamment celui des supercondensateurs. Puisque l’objectif de cette 

thèse est de travailler sur ces dispositifs, cette partie sera un peu plus détaillée.  

1.3.2 L’augmentation de la densité d’énergie des supercondensateurs 

Pour bien comprendre l’intérêt des liquides ioniques redox, il faut commencer par cibler les 

verrous technologiques des condensateurs à double couche électrochimiques (EDLC). 

1.3.2.1 Verrou technologique des supercondensateurs 

Le mécanisme de charge basé sur l'interaction électrostatique permet aux EDLC de se charger 

ou de se décharger complètement en quelques secondes avec une puissance spécifique de 

l'appareil pouvant atteindre 10 kW.kg
-1

.
42

 Les EDLC ont également une durée de vie 

calendaire de l'ordre de plusieurs décennies et peuvent fonctionner des millions de fois avec 

une perte de performance minimale.  

 

Figure 6 : Diagramme de Ragone illustrant la gamme de densité de puissance et de densité d'énergie d’un 

dispositif complet pour les EDLC, les pseudocondensateurs, les batteries secondaires et les condensateurs 

électrochimiques à électrolyte redox (EC redox). Les lignes diagonales correspondent aux différents temps de 

charge/décharge avec la correspondance en C/n avec n : le nombre d’heures pour une charge. Reproduction de 

l’article de Evanko et al. 
43
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Les batteries secondaires ont, quant à elles, généralement une faible puissance spécifique 

(<0,5 kW.kg
-1

) en raison de la diffusion et des limites cinétiques de l'état solide ainsi qu'une 

durée de vie limitée des électrodes.
44-47

 Par contre, elles disposent d’une grande énergie 

spécifique pouvant atteindre 150 Wh.kg
-1

, comme le montre le diagramme de Ragone, figure 

6. 

La combinaison d'une puissance élevée et d'une stabilité à long terme rend les EDLCs utiles 

dans un large éventail d'applications allant des véhicules hybrides et à l'électronique 

grand public.
48

 Les applications futures sont toutefois limitées par la faible énergie spécifique 

des EDLC. Le développement d’un supercondensateur à grande densité d’énergie aurait de 

nombreuses applications possibles dans l’industrie, pour cela plusieurs stratégies sont mises 

en œuvre.  

1.3.2.2 Stratégies pour augmenter de la densité d’énergie des EDLC 

L'approche la plus courante pour augmenter la densité d’énergie des superconsensateurs 

consiste à utiliser des matériaux d'électrodes à l'état solide qui utilisent des réactions 

d'oxydoréduction rapides.
49, 50

 Ces matériaux sont généralement des métaux de transition de 

type oxydes et hydroxydes (ex : RuO2, MnO2…)
51-53

 qui sont créés en utilisant une vaste 

gamme de voies de synthèse pour obtenir différentes nanostructures. Ces dispositifs sont 

connus sous le nom de pseudocondensateurs. Un pseudocondensateur est défini par un 

comportement électrochimique similaire à celui des supercondensateur (voltamétrie cyclique 

rectangulaire), mais avec une contribution faradique des électrodes.
54

 Ces systèmes souffrent 

généralement d’une conductivité électronique et/ou ionique faible et d’une durée de vie 

relativement faible.
50, 55

 

Une autre approche consiste à utiliser des électrolytes contenant des molécules redox. Les 

supercondensateurs à électrolyte redox seront nommés EC redox. Ces EC redox utilisent le 

poids mort de l'électrolyte inerte et le volume de pores gaspillé dans les électrodes comme 

réservoir pour les couples redox afin de fournir une capacité supplémentaire et améliorer la 

densité énergétique des EC. Cette fois, la contribution faradique des molécules redox est 

additionnée à la contribution capacitive de la double couche électrochimique. La rapidité des 

réactions redox dans un environnement liquide permet également de préserver la bonne 

puissance du dispositif. 
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L'utilisation d’électrolyte redox présente plusieurs avantages : (i) l'approche est facilement 

extensible, car les matières actives sont simplement dissoutes dans l'électrolyte existant. (ii) 

Les électrodes utilisées peuvent être les mêmes que dans les supercondensateurs commerciaux 

(carbone activé), ce qui ne nécessite pas de synthèse complexe de matériaux nanostructurés. 

(iii) La puissance élevée est maintenue parce que les réactions redox se produisent sur une 

grande surface de l'électrode et ne sont pas limitées par la diffusion à l'état solide. (iv) La 

solubilité et le potentiel redox peuvent être ajustés par la conception sur mesure des molécules 

redox organique en modifiant simplement leur structure chimique.  

Les différents mécanismes de fonctionnement des dispositifs de stockage d'énergie 

électrochimique influencent leurs performances énergétiques respectives. 

1.3.2.1 Comportement électrochimique d’un dispositif à base d’électrolyte redox  

La figure 7 montre les mécanismes redox mis en jeu lors de la charge et de la décharge. 

Lorsque les électrodes se chargent, les molécules redox s’oxydent à l’électrode positive et se 

réduisent à l’électrode négative. Pendant la décharge, le processus inverse se produit. Pour la 

plupart des cas, l’électrolyte est homogène à l’état déchargé, le « posolyte » et le « negolyte » 

sont miscibles dans la cellule. 

 

Figure 7 : Schéma de supercondensateur avec deux électrodes de carbone et un électrolyte contenant des 

molécules redox (gauche) et un liquide ionique redox (à droite). 

Les mécanismes de fonctionnement sont différents entre un EDLC et un EC redox ce qui 

donne lieu à des profils de mesure différents par voltamétrie cyclique (CV : mesure à vitesse 

de balayage en potentiel constante) et par galvanostatique (GCD : mesure de charge/décharge 
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à courant constant). La figure 8 compare ces deux mécanismes avec celui d’une batterie. Par 

CV, figure 8a, les batteries ont des pics d'oxydoréduction bien définis à partir des demi-

réactions d'oxydoréduction à l’électrode positive et négative. La différence de potentiel entre 

les deux demi-réactions redox donne une tension de cellule (Vcell) relativement constante dans 

le profil de tension GCD, figure 8 b. En revanche, les EDLC ont une CV rectangulaire 

caractéristique due à l'accumulation électrostatique d'ions à l'interface électrode/électrolyte 

qui se traduit par un profil de tension GCD qui augmente (charge) ou diminue (décharge) 

linéairement. Il est important de noter que la CV des EC redox présente les caractéristiques 

d'une batterie secondaire et d'un EDLC simultanément. Les EC redox présentent donc à la fois 

des régions linéaires et des régions de plateau dans le profil de tension GCD, reflétant la 

présence de mécanismes de stockage de charge capacitifs et faradiques dans un seul système. 

Étant donné que les EC redox ont des pics redox bien définis sur la CV ainsi qu'un profil de 

tension GCD non linéaire, ils ne sont pas considérés comme des pseudocondensateurs et 

devraient être définis comme des systèmes hybrides. 
56, 57

 

 

Figure 8 : Comparaison des (a) CVs à trois électrodes et (b) des profils de tension GCD à deux électrodes d'une 

batterie, d'un EDLC et d'un EC redox. Reproduction de l’article de Evanko et al. 
43

 

1.3.2.2 Electrolytes redox reportés dans la littérature 

Jusqu'à présent, la plupart des électrolytes redox ont été aqueux. Les électrolytes aqueux 

offrent une puissance élevée (conductivité ionique élevée), une sécurité (ininflammable) et 

une fabrication simple (pas besoin de pièces sèches pour leur fabrication). L'inconvénient des 

systèmes aqueux est la faible tension de fonctionnement, la fenêtre de stabilité 

électrochimique thermodynamique de l'eau est de 1,23 V et ∼1,5 V en pratique en raison de la 

(a) (b) 
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cinétique lente d'oxydation/réduction de l'eau.
58, 59

 Les électrolytes redox peuvent compenser 

cette faible tension en fournissant une capacité élevée. Parmi les premiers électrolytes redox 

reportés pour les EC redox aqueux, les sels d'iodure de métal alcalin donnent de bons résultats 

dans des conditions neutres et alcalines ainsi que les hétéropolyacides qui fonctionnent en 

milieu acide.
60-64

 D'autres travaux préliminaires ont exploré l'hydroquinone (HQ) dans l'acide 

sulfurique, suivie peu après du bleu de méthylène.
65, 66

 De nombreuses autres familles de 

molécules redox ont été étudiées dans les EC redox aqueux, y compris les halogénures, les 

métaux de transition (Cu, V, Fe, Fe, etc.), les complexes inorganiques et organométalliques 

(complexes métalliques bipyridine, ferricyanure, etc.) et les molécules organiques 

(viologènes, quinones, etc.).
67-69

 La figure 9 résume certains couples redox utilisés en système 

aqueux et les potentiels redox correspondants. 

 

Figure 9 : Potentiel de réduction et capacité volumétrique démontrée pour certains couples d'oxydoréduction 

aqueux utilisés dans les EC redox, les batteries sous flux et les batteries redox. Les électrolytes redox illustrés en 

rouge, violet et bleu fonctionnent dans des conditions acides,
70-73

 neutres,
34, 35, 74-81

 ou basiques
82

, respectivement. 

La fenêtre de stabilité thermodynamique de l'eau à différentes valeurs de pH est fournie à titre de référence. 

Abréviations chimiques : DHAQ : 2,6-dihydroxyanthraquinone
82

; EV : ethyl viologen
78

; MV : methyl 

viologen
76

; PV : pentyl viologen
77

; HV : heptyl viologen
76

; AQDS : acide 9,10-anthraquinone-2,7-disulfonique;
71

 

FcNCl : (ferrocenylmethyl)trimethylammonium chloride
35

; HQ : hydroquinone
72

; TEMPO : 2,2,6,6,6-

tétraméthylpipéridine -1-oxyle [(-OH) : 4-hydroxy-TEMPO
79

; (-SO4) : TEMPO-4-sulfate
80

; (-NMe3) : 4-

triméthylammonium-TEMPO
34

]. Toutes les molécules organiques sont représentées à l'état déchargé. 

Reproduction de l’article de Evanko et al. 
43

 

Dans un dispositif, l’électrode avec la plus faible contribution est l’électrode limitante, c’est-

à-dire qu’elle limite la contribution de l’autre électrode donc également les performances 

globales de l’appareil. Lorsqu'un couple redox simple est ajouté à l'électrolyte, l'amélioration 

de la performance du dispositif tend à être modeste par rapport aux EDLC. Bien qu'une 

électrode ait une excellente capacité grâce à l'électrolyte redox ajouté, la contre-électrode reste 

un EDLC purement capacitif avec une capacité inférieure, elle est l’électrode limitante. Si les 
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deux électrodes ont une masse équivalente, le potentiel de la contre-électrode capacitive 

atteindra le bord de la fenêtre de stabilité électrochimique de l'électrolyte avant que l'électrode 

à « potentiel redox » soit complètement chargée. Si la contre-électrode est nettement 

surdimensionnée pour correspondre à la capacité de l'électrode à « potentiel redox », 

l'augmentation de la masse (ou du volume) de l'appareil diminue l'énergie spécifique 

normalisée par la masse (ainsi que la densité énergétique). Par conséquent, afin de réellement 

augmenter les performances énergétiques, les EC redox doivent utiliser simultanément deux 

couples redox distincts dont chacun agit à une électrode différente et correspond à l'activité 

redox de l'autre, nommés EC biredox. Il est également possible de faire correspondre une 

électrode d’EC redox avec une contre-électrode de type batterie ou pseudocondensateur dans 

un dispositif hybride.
75, 83

 

Le principe le plus important pour la conception des EC biredox est la sélection de 

l'électrolyte redox. Cela passe par la sélection des couples d'oxydoréduction avec (1) une 

solubilité élevée, (2) une cinétique de transfert d'électrons réversible, (3) une stabilité 

chimique et électrochimique lorsqu'ils sont mélangés, (4) une compatibilité chimique avec les 

composants de cellules passifs (par exemple, les collecteurs de courant et le séparateur), (5) 

une stabilité cyclique à long terme et, idéalement, (6) un potentiel redox standard proche des 

limites de la fenêtre de stabilité électrochimique de l’électrolyte support pour avoir une grande 

différence de potentiel entre les deux couples. 

Le premier report d'un EC biredox a utilisé VOSO4 à l’électrode négative et KI à 

l’électrode positive.
74

 D'autres exemples notables d'EC biredox utilisent des paires de 

viologène/bromure,
76-78, 84

 étain/vanadium, 
70, 85

 et HQ/méthylène bleu.
86

  

L’utilisation d’EC redox avec des électrolytes organiques permet d’augmenter la fenêtre de 

potentiel électrochimique de l’électrolyte. L’objectif est dans ce cas un peu différent. 

L’utilisation de molécules redox dans un électrolyte aqueux a pour but d’obtenir à minima les 

mêmes performances qu’un EDLC classique en modifiant l’électrolyte pour tous les 

avantages d’utilisation de l’eau déjà énumérés. Le principal attrait des électrolytes organiques 

est leur grande tension de fonctionnement, ce qui permet d’augmenter la capacité de stockage 

par rapport à un électrolyte aqueux. L’utilisation de molécules redox dans un électrolyte 
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organique a pour but d’avoir une densité d’énergie supérieure à celle des EDLC classiques, 

pour aller, idéalement, concurrencer les batteries.  

Par exemple, Sun et al. ont montré que l’ajout du cuivre à l’électrolyte support de 1-éthyl-3-

méthylimidazolium tétrafluoroborate (EMIm
+
 BF4

-
) à 0,36 mol.l

-1
 permettait d’augmenter la 

capacité du système de 108 % par rapport à l’électrolyte de pur liquide ionique.
87

 Ils attribuent 

l’augmentation de la capacité aux réactions redox réversible entre le Cu (II) / Cu (I) / Cu (s). 

Une autre étude menée par Sathyamoorthi et al. montre l’utilisation d’hydroquinone dissoute 

à 0,3 mol.l
-1

 dans un électrolyte support de triéthylammonium 

bis(trifluorométhane)sulfonimide (TEA
+
 TFSI

-
). La capacité spécifique augmente de 42 à 72 

F.g
-1

 et l’énergie spécifique passe de 18,4 à 31,2 Wh.kg
-1

 par rapport à l’électrolyte support 

seul.
88

  

Pour une contribution significative des couples redox dans les EC redox, une concentration 

élevée de l'espèce active redox est nécessaire. Dans une autre approche, Yamazaki et al. ont 

dissous du 1-éthyl-3-méthylimidazolium bromure (EMIm
+
 Br

-
) à 1 mol.l

-1
 dans du 

EMIm
+
 BF4

-
. En raison des fortes réactivités redox de Br2/Br3

-
 à 0,5 V vs Pt à l'électrode 

positive, la capacité du système a été significativement augmentée de 18 mAh.g
-1

 à 33 mAh.g
-

1
 (normalisé par la masse de l’électrode). L’utilisation du bromure est intéressante, car il 

s’adsorbe sur l’électrode, ce qui diminue la diffusion du bromure oxydé vers 

l'électrode négative.
76, 89

  

La première utilisation des liquides ioniques redox est réalisée par le groupe de Rochefort et 

al.
90

 Ils montrent qu’en fonctionnalisant l’anion bis(trifluorométhane)sulfonimide avec un 

ferrocène (FcNTf 
-
), ils sont en mesure d’obtenir des concentrations de l’ordre de 2,4 mol.l

-1
 

de liquide ionique redox (EMIm
+
 FcNTf

-
) dans l’acétonitrile. L’énergie spécifique est 

augmentée de 83 % par rapport au liquide ionique non fonctionnalisé. Dans cette étude, les 

auteurs présentent les mesures d’autodécharge qui montrent une chute plus rapide en potentiel 

avec les électrolytes redox que sans. Les mesures d’autodécharge, bien que nécessaire pour 

affirmer augmenter les performances d’un dispositif EC redox, sont souvent manquantes dans 

les études concernant les électrolytes redox.  

Une autre étude, réalisée par notre équipe, montre l’utilisation d’un liquide ionique biredox à 

base d’anthraquinone et de TEMPO à 0,5 mol.l
-1

 dans un électrolyte de 1-butyl-3-
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methylimidazole bis(trifluorométhane)sulfonimide (BMIm
+
 TFSI

-
). Avec cet électrolyte, la 

capacité a pu être doublée pour l’utilisation d’un carbone mésoporeux permettant l’accès des 

molécules redox aux pores de l’électrode. Dans cette étude, l’autodécharge du système est 

similaire à celle du pur BMIm
+
 TFSI

-
.
91

  

Les liquides ioniques redox dans le cas des supercondensateurs n’ont encore que peu été 

étudiés. La grande viscosité des liquides ioniques conduit à une puissance plus faible du 

dispositif qu’avec l’utilisation d’un électrolyte type acétonitrile. Outre la viscosité, les liquides 

ioniques peuvent présenter les mêmes problématiques que pour les simples molécules redox 

utilisées dans les EC redox. 

1.3.2.3 Problématiques liées à l’ajout de molécules redox dans l’électrolyte 

Malgré les nombreux rapports de la littérature et les avantages mentionnés précédemment, les 

EC redox ne sont pas commercialisés, car il y a d'importants obstacles à surmonter. L’une des 

problématiques des EC redox concerne les indicateurs de performances de ces nouveaux 

dispositifs. La quantification des performances n’est pas adaptée à un système stockant des 

charges dans l’électrolyte et dans le matériau d’électrode. Ensuite, le principal avantage des 

EC redox, c'est-à-dire le stockage de l'énergie par les couples redox solubles, représente un 

défi majeur pour les applications pratiques essentiellement à cause de l’autodécharge rapide 

de ces systèmes due à la recombinaison des molécules.  

Interpréter correctement les performances exige de choisir le dénominateur approprié lors de 

la normalisation de la puissance ou de l'énergie. Les cellules de laboratoire sont beaucoup 

plus lourdes que les cellules commerciales ; par conséquent, le rendement est normalement 

calculé en fonction de la masse de l'électrode seulement. Pour les EC redox, l'électrolyte 

contribue à la masse totale et contient une matière active, mais il est souvent négligé lors du 

calcul de l'énergie ou de la puissance spécifique. Pour résoudre ce problème, la masse 

d'électrolyte (y compris les solvants, les couples redox et l'électrolyte de base) devrait être 

incluse et l'excès d'électrolyte devrait être éliminé à l'aide de cellules limitant le volume.
76

 En 

pratique, cependant, la masse d'électrolyte est difficile à mesurer et à minimiser, car les 

cellules de laboratoire contiennent toujours un volume supplémentaire. Cette situation rend 

difficile la comparaison des performances des EC redox avec celles des EDLC. Les EC redox 

sont " pénalisés " par l'inclusion de la masse d'électrolyte actif redox, même si ces derniers 
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contiennent une masse équivalente d'électrolyte inerte que l'on ne considère pas en 

normalisation typique. Les rapports volumétriques permettent d'éviter complètement ces 

problèmes ; par conséquent, le rendement sur une base volumétrique en plus d’une base 

gravimétrique devrait être considéré. Une manière de faire est de démocratiser la fabrication 

de cellule Pouch Cell en laboratoire. Ces cellules permettent de prendre en compte les masses 

et volumes totaux du dispositif. Cependant, leur fabrication nécessite un investissement de la 

part des laboratoires. 

De grandes quantités d'énergie stockée peuvent se dissiper rapidement à mesure que les 

espèces d'oxydoréduction chargées dissoutes diffusent à travers la cellule. Après son transfert 

électronique avec l’électrode, la molécule diffuse vers l’autre électrode. A ce moment, elle 

peut se recombiner avec une autre molécule redox provenant de l’autre électrode (à un état 

redox différent) ou réagir avec la seconde électrode. Ces effets se traduisent par une 

autodécharge importante. De nombreux électrolytes redox, comme le HQ/benzoquinone ou le 

ferricyanure/ferrocyanure, améliorent l'énergie spécifique lors de cycles de charge/décharge 

rapide, mais sont incapables de maintenir la charge pendant de longues périodes (au-delà de 

quelques secondes à quelques minutes).
76, 92

 Ce comportement électrolytique limite 

considérablement les applications pratiques, entraînant une faible efficacité coulombique, une 

autodécharge rapide et des réactions secondaires irréversibles lorsque le posolyte oxydé et le 

negolyte réduit se mélangent pendant leur diffusion. Afin de s'attaquer fondamentalement à 

ces problèmes, la limite de la diffusion de navettes redox générant la recombinaison des 

charges est d'une importance cruciale. Jusqu'à présent, plusieurs stratégies de conception pour 

la séparation sélective du posolyte et du negolyte et l'atténuation de l'autodécharge ont été 

élaborées. L’une d’elles consiste à utiliser une membrane échangeuse d’ions de la même 

façon que dans les batteries à flux circulant. C’est le travail réalisé par le groupe de 

Frackowiak et al. avec l’utilisation d’une membrane en Nafion pour les couples de KI et 

VOSO4. 
74

 D’autres groupes ont adopté cette stratégie pour les couples redox VOSO4/SnSO4, 

K3Fe(CN)6, ou encore HQ.
81, 85, 93

 Si elle est efficace, elle reste néanmoins très coûteuse par 

rapport au coût global d’un supercondensateur.
44

 Une autre façon de faire est de jouer sur les 

interactions particulières entre les molécules redox et l’électrode comme l’adsorption des 

molécules redox sur l’électrode de carbone. 

Malgré ces stratégies, l'autodécharge des EC redox n’est, de manière générale, pas encore 

négligeable. Il est essentiel de continuer d'étudier de nouveaux mécanismes pour diminuer 
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l’autodécharge et prolonger la rétention d'énergie dans la gamme des jours à des semaines, 

sans utiliser de membrane sélective d'ions coûteuse. 

Si les navettes redox sont un verrou dans le cas des supercondensateurs, elles peuvent devenir 

un avantage pour une autre application, les batteries lithium-ion. 

1.3.3 Les batteries lithium : les navettes redox pour prévenir la surcharge 

Un autre exemple d’application des liquides ioniques redox dans le domaine du stockage est 

celui de la surcharge dans les batteries lithium-ion (LIB). Plutôt que d’augmenter la densité 

d’énergie, elle répond ici au besoin de sécurité des batteries. L'inflammabilité élevée des 

solvants organiques utilisés dans l'électrolyte des LIB accélère l'emballement thermique dès 

que la température de la cellule atteint son point éclair.
94

 Les liquides ioniques conventionnels 

ont été largement étudiés pour réduire l'inflammabilité des électrolytes et atténuer l'impact de 

la défaillance des cellules, mais, comme il s'agit de composés inertes, ils ne peuvent pas 

fournir les moyens de les prévenir. 
95-100

 Cet exemple se concentrera sur la limitation de la 

surcharge de la batterie par la modification de l'électrolyte avec des liquides ioniques redox. 

1.3.3.1 Principe de fonctionnement 

Si la tension de l'électrode dépasse celle du matériau dans son état normal à pleine charge, il y 

a suroxydation du matériau actif de l'électrode positive (surcharge). Cela peut se produire 

pour plusieurs raisons, par exemple un mauvais équilibrage de l’état de charge d’un bloc de 

batteries.
101

 Les réactions exothermiques qui se produisent lorsqu'une batterie est surchargée 

peuvent causer un emballement thermique rapide tandis que l'augmentation de la température 

favorise d'autres réactions secondaires.
102-104

 Il existe plusieurs façons d'empêcher la 

surcharge d'une pile. La surveillance externe de la tension est actuellement la principale 

protection contre les surcharges utilisées pour les LIB commerciales.  

L'ajout d'une molécule redox dissoute dans l'électrolyte constitue une solution de rechange 

simple, mais élégante pour prévenir l'oxydation excessive. Ces navettes redox sont utilisées 

pour transporter la charge excédentaire de l'électrode positive vers la négative protégeant ainsi 

la LIB en limitant le potentiel de tension de l’électrode positive au potentiel d'oxydation de la 

navette redox.
105

 En fonctionnement normal, la navette redox est inactive et ne contribue pas 
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au stockage de charge. La navette redox n'est activée que lorsque la cellule est complètement 

chargée et que le potentiel de l’électrode positive dépasse celui nécessaire à l'oxydation de la 

molécule redox. Une fois oxydée, la navette redox diffuse vers l'électrode négative, puis se 

réduit et devient disponible pour un autre cycle, évitant ainsi une surcharge de l'électrode 

positive. L'excès d'énergie est converti en chaleur, mais la cellule lithium-ion utilisant la 

navette redox n'atteint pas des conditions thermiquement abusives et aucun dommage n'est 

observé suite à cette augmentation modérée de la température.
106

 La figure 10 illustre les 

processus menant à la protection contre la surcharge par le mécanisme de la navette redox. 

 

Figure 10 : Mécanisme de navette redox dans la batterie lithium-ion. Les molécules données à titre d’exemple 

sont tirées de la littérature.
107

 

1.3.3.2 Conditions requises pour le liquide ionique redox 

Plusieurs conditions doivent être remplies pour qu'une molécule redox puisse être utilisée 

comme navette efficace dans les LIB. Bien sûr, la navette redox doit être stable et ne pas 

former de composés irréversibles avec l’électrode et l’électrolyte. Ensuite, le potentiel 

d'oxydation de la navette doit être supérieur à celui du matériau de l'électrode positive pour 

assurer une protection efficace tout en minimisant l'autodécharge de la cellule en 

fonctionnement normal. De grandes quantités de charges doivent pouvoir être transportées 
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pour être efficace à des courants élevés requis pour obtenir des taux de charge élevés. Ceci 

peut être obtenu en dissolvant de fortes concentrations de molécules redox dans l'électrolyte et 

en utilisant des molécules qui diffusent rapidement. La navette redox doit être stable à l'état 

oxydé et à l'état réduit pour maintenir la protection pendant un grand nombre de cycles. 

La motivation initiale pour l’utilisation de navettes redox à base de liquides ioniques redox est 

de profiter de la grande miscibilité de plusieurs liquides ioniques avec les solvants carbonates 

utilisés dans les électrolytes LIB classiques. La modification de l'un des ions du liquide 

ionique avec une navette redox permettrait d'augmenter la concentration des centres redox 

dans l'électrolyte, dépassant ainsi la limite de solubilité dictée par la structure de la navette 

redox. 

Plusieurs espèces électro-actives organiques ont été proposées comme navettes redox avec un 

potentiel d'oxydation plus élevé que le ferrocène modifié, y compris des espèces telles que les 

dérivés du TEMPO (3,5-3,6 V vs Li/Li
+
),

108
 phénothiazine (3,5-3,8 V vs Li/Li

+
)
109

, thiantrène 

(4,0-4,4 V vs Li/Li
+
),

110
 2-(pentafluorophényle)-tétrafluoro-1,3,2-benzodioxaborole (4,4 V vs 

Li/Li
+
)
111

 et 2,5-di-tertbutyl-1,4-diméthoxybenzène (DDB, 3,9 V vs Li/Li
+
)
112

. La stabilité 

électrochimique des navettes redox organiques est le principal problème, car leur oxydation 

entraîne souvent la formation d'espèces radicalaires et la dimérisation ultérieure en sous-

produits électro-actifs à faible pouvoir oxydant. La navette redox DDB se distingue par sa 

stabilité et sa capacité à protéger LiFePO4 a été démontrée pendant plus de 300 cycles
113-115

 

L'approche liquide ionique redox pour éviter la surcharge des batteries lithium-ion par le 

mécanisme de navette redox est très prometteuse. Cette approche est très efficace pour 

augmenter la solubilité des navettes redox à des concentrations égales ou supérieures à 1 

mol.l
-1

 dans les électrolytes classiques. L'utilisation d'un espaceur alkyle entre le centre redox 

et l'ion est particulièrement utile pour maintenir les caractéristiques originales (stabilité et 

potentiel d'oxydation) de la navette redox. Les liquides ioniques redox peuvent donc être 

considérés comme une base modifiable avec des groupes actifs de différentes natures, en 

fonction de l'application finale souhaitée. Les propriétés du liquide ionique telles que la faible 

volatilité et la stabilité thermique sont également maintenues dans les liquides ioniques redox 

et les électrolytes à base de carbonate deviennent ininflammables lorsqu'ils contiennent de 

fortes concentrations de liquides ioniques redox. 
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1.4 Conclusion : utilité des liquides ioniques redox 

Ce chapitre montre l’intérêt de l’utilisation des liquides ioniques redox en détaillant leurs 

propriétés intéressantes pour le stockage de l’énergie. Ces propriétés sont très dépendantes du 

choix des ions, donc de la synthèse de la molécule. Or les liquides ioniques offrent des 

possibilités infinies en termes de synthèse et de fonctionnalisation. La fonctionnalisation avec 

une molécule redox rend le liquide ionique plus visqueux et moins bon conducteur ionique. 

Toutefois, le liquide ionique redox apporte des propriétés oxydoréductrices permettant de 

répondre à des problématiques bien différentes. Pour les trois applications détaillées dans ce 

chapitre, les liquides ioniques redox répondent à trois besoins différents : (i) l’augmentation 

de la solubilité des molécules redox dans les électrolytes des batteries à flux circulant dans 

l’idée d’augmenter la densité d’énergie ; (ii) l’augmentation de la sécurité des batteries 

lithium-ion en évitant la surcharge ; (iii) et l’ajout de charges stockées dans l’électrolyte pour 

augmenter la densité d’énergie des supercondensateurs. Pour les supercondensateurs, l’ajout 

de molécules redox génère de nouvelles problématiques qui sont la forte autodécharge par la 

diffusion des molécules redox et les métriques non adaptées.  
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Ce deuxième chapitre présente l'électrochimie d'un liquide ionique biredox avec différentes 

surfaces de carbone. Le liquide ionique biredox comprend un anion et un cation 

fonctionnalisés avec des molécules redox, le 2-methyloxaphenylperflurosulfonate (PFS
-
) avec 

l‟anthraquinone (AQ) et le methylimidazolium-p-xylyloxa (MIm
+
) avec le 2,2,6,6,6-

tétraméthylpipéridinyl-1-oxyl (TEMPO), représentés sur la figure 1.
1
 

 

Figure 1 : Schéma des molécules étudiées 2-methyloxaphenylperflurosulfonate-anthraquinone (AQPFS
-
) et 

methylimidazolium-p-xylyloxa-2,2,6,6,6-tétraméthylpipéridinyl-1-oxyl (TEMPOMIm
+
).  

Le liquide ionique redox est étudié en solution avec le liquide ionique BMIm
+
 TFSI

-
 comme 

électrolyte et en utilisant trois types de carbone : le carbone vitreux (GC), le carbone en 

oignons (CO) et le carbone activé poreux (PICA). L‟utilisation de la surface plane de 

l'électrode GC permet de facilement distinguer les trois dynamiques électrochimiques : (i) de 

la formation de la double couche électrochimique, (ii) du transfert d'électrons et (iii) du 

transport de masse. Le formalisme associé à ces dynamiques est bien connu de la littérature.
2
 

L‟utiliser permettra d‟établir des distances caractéristiques d‟interactions entre les différents 

phénomènes. Il permettra également d‟établir pour quelle taille de pore ces dynamiques sont 

impactées. Ces modèles seront comparés à des mesures électrochimiques sur des électrodes à 

différentes porosités. Dans un premier temps, les électrodes de CO seront étudiées, le CO est 

composé de coques en carbone sphériques fermées avec une structure concentrique en 

couches rappelant la forme d'un oignon. Cette structure est plus complexe qu'une surface 

plane et induit un mécanisme électrochimique différent, notamment pour le transport de 

masse. Dans un second temps, le carbone activé avec un réseau méso microporeux complexe 

sera étudié. Dans ce cas, les dynamiques de double couche électrochimique, de transfert 

d'électrons et de transport de masse sont complètement différentes.
3
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2.1 Partie expérimentale : synthèse et méthodes de caractérisations du 

liquide ionique biredox 

2.1.1 Synthèse du liquide ionique biredox AQPFS
-
 TEMPOMIm

+
 

La synthèse du liquide ionique biredox a été réalisée dans l‟équipe lors de la thèse d‟Eléonore 

Mourad. 

Le 2-chlorométhylanthraquinone et le 4-hydroxy-TEMPO ont été fournis par Sigma-Aldrich 

Reagent, Allemagne. Le bis(trifluorométhylsulfonyl)imide de lithium (Li
+
 TFSI

-
) a été fourni 

par Solvionic, France. Le lithium 2-(4-oxydophénylsulfanyl)-1,1,2,2-tétra-

fluoroéthansulfonate a été obtenu à ERAS Lab, Grenoble, France. Les solvants utilisés pour la 

synthèse ont été purifiés à 99,9 %. 

La synthèse AQPFS
-
 Li

+
 a été réalisée à l'aide d'un sel de lithium de 2-(4-

oxydophénylsulfanyl)-1,1,2,2-tétra-fluoroéthansulfonate (1 éq.) préalablement séché par 

distillation azéotropique au moyen d'un récepteur Dean-Stark (eau-toluène azéotrope). 

Ensuite, la 2-chlorométhyl anthraquinone (1,1 éq.) a été ajoutée. Le mélange obtenu a été 

agité sous atmosphère inerte (argon) à 80° C pendant 24 h. Le produit a précipité par addition 

de dichlorométhane (20 ml) et a été lavé avec le même solvant (3x15 ml). L‟AQPFS
-
 Li

+
 a été 

obtenu sous la forme d'un solide jaune (rendement de 63 %). Le TEMPOMIm
+
 Br

-
 a été 

obtenu par déprotonation d'hydroxy-TEMPO avec de l'hydrure de sodium (1,5 éq.). Ensuite, 

le mélange est mis sous agitation pendant 10 minutes à température ambiante et l‟α-α'-

dibromo-p-xylène (1,5 éq.) a été ajouté. Après 3 heures d'agitation à température ambiante, un 

précipité orange a été obtenu et lavé à l'eau distillée (15 ml). La phase aqueuse a été lavée 

avec du dichlorométhane (3x15 ml). La couche organique a été séchée avec du sulfate de 

magnésium et le solvant a été extrait sous vide. Le produit brut a été purifié par 

chromatographie flash (90/10 cyclohexane/acétone) et le produit attendu a été obtenu avec un 

rendement de 65 %. Le dérivé bromure a été mélangé au 1-méthylimidazole (1 éq.) dans du 

méthanol. Le mélange réactionnel a ensuite été chauffé à 45 °C pendant la nuit. Après 

évaporation du solvant, le TEMPOIm
+ 

Br
-
 a été obtenu (liquide visqueux orange).  
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L'étape de métathèse a été réalisée en milieu aqueux avec un rapport molaire de 1/1. Le 

liquide ionique biredox a été extrait avec du dichlorométhane et obtenu, avec un rendement de 

80 %, comme un liquide jaune très visqueux.  

2.1.2 Synthèse du liquide ionique BMIm
+
 TFSI

-
 

Le 1-butyl-3-méthylimidazolium bis(trifluorométhanesulfonyl)imide a été synthétisé avec les 

précurseurs de chlorure de 1-butyl-3-méthylimidazolium et de lithium 

bis(trifluorométhanesulfonyl)imide fournis par Iolitec. Les composants sont dissous 

séparément dans l'eau puis mélangés et laissés sous agitation pendant 12h. Le liquide ionique 

obtenu est extrait avec du dichlorométhane. La phase organique est lavée trois fois à l'eau 

pure pour éliminer le sous-produit de chlorure de lithium et séchée avec du sulfate de 

magnésium avant d'éliminer le solvant avec un évaporateur rotatif. Le produit obtenu est un 

liquide transparent. Le BMIm
+
 TFSI

-
 est séché sous vide pendant 24 h à 50 °C avant 

utilisation.  

2.1.3 Préparation des électrodes de carbone 

Trois types de carbones ont été utilisés pour cette étude. Une électrode de carbone vitreux 

(GC), une poudre de carbone en oignons (CO), et une poudre de carbone activé à grande 

surface spécifique PICACTIF (PICA). L‟électrode de carbone vitreux est une électrode plane, 

polie avec un feutre et une poudre d‟alumine de 0,3 µm puis soigneusement rincée à l'eau et à 

l'acétone avant toute utilisation. Le carbone en oignon est une poudre de nanoparticules de 

carbone structurées en oignons, c‟est-à-dire constitué de couches concentriques de fullerène 

les unes dans les autres.
4, 5

 Il est fourni par l‟équipe du Pr Patrice Simon du CIRIMAT qui le 

synthétise. Le carbone PICACTIF est un carbone méso microporeux activé à grande surface 

spécifique, communément utilisé pour des applications commerciales de supercondensateurs. 

Jacoby Industry est le fournisseur du PICACTIF.
6
 Chacune de ces deux poudres est utilisée 

pour faire des électrodes autosupportées et ainsi mélangée à du noir de carbone conducteur 

(acétylène black) et à du PTFE (suspension à 60 % massique de PTFE dans l'eau, Sigma-

Aldrich) avec un rapport de 75:15:10 dans l'acétone jusqu'à l‟obtention d'une suspension 

homogène. Le solvant est évaporé et la poudre est étalée sur une plaque de verre et laminée 

plusieurs fois pour obtenir un film d'une épaisseur d'environ 150 µm. Des disques du film 
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avec une densité de 10 à 20 mg·cm
-2

 ont été découpés et pressés (10 tonnes, 20 s) entre deux 

grilles d‟acier inoxydable utilisées comme collecteur de courant. Avant leur utilisation, les 

électrodes ont été séchées pendant 12 h sous vide à 40 °C, puis immergées, toujours sous 

vide, dans l'électrolyte à base de liquide ionique pendant 2 h (étape d'imprégnation). 

2.1.4 Caractérisations électrochimiques  

Les mesures ont été effectuées à l'aide d'un potentiostat VMP3 (Biologic Instrument) contrôlé 

par le logiciel EC-Lab. La référence utilisée est un fil d‟argent recouvert d‟une laque de 

chlorure d‟argent. L‟électrode de travail et la contre électrode sont en carbone vitreux (GC) de 

3 mm de diamètre.  

Les cellules symétriques ont été assemblées avec les électrodes de carbone en oignons puis de 

carbone activé méso microporeux. Pour les électrodes de carbone en oignon, une cellule est 

utilisée. Pour les électrodes de carbone activé, la cellule utilisée est une Swagelok®, avec les 

électrodes pressées (10 tonnes, 20 s) sur de la mousse de nickel à la place de la grille d‟acier 

et un séparateur en fibre de verre Whatman® (séché sous vide 12 h à 90 °C) et placé entre les 

deux électrodes. Les électrolytes étaient soit du 3-butyl-1-méthylimidazolium 

bis(trifluorométhylsulfonyl)imide (BMIm
+
 TFSI

-
) soit des mélanges de liquide ionique 

biredox et BMIm
+
 TFSI

-
. Toutes les solutions ont été dégazées en faisant circuler un gaz N2 à 

travers la solution pendant au moins 20 minutes. 

2.2 Description des phénomènes électrochimiques du liquide ionique 

biredox selon un modèle de double paroi 

2.2.1 Electrochimie sur des électrodes planes de carbone vitreux 

L‟électrode de carbone vitreux est une électrode dite « idéale ». Elle permet d‟étudier 

l‟électrochimie des molécules redox avec une structure d‟électrode simple et sans porosité : le 

plan. Elle dispose également d‟une faible surface ce qui limite la contribution capacitive pour 

ne pas écranter les phénomènes faradiques.
7
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Figure 2 : (a) Voltamétrie cyclique à 100 mV·s
-1 

de l'électrolyte BMIm
+
 TFSI

-
 (pointillés) comparé au liquide 

ionique biredox solubilisé à 2·10
-3

 mol·l
-1

 dans le BMIm
+
 TFSI

-
 (trait). Cellule symétrique avec des électrodes de 

carbone vitreux (Ø 3 mm). (b) Contribution des électrodes positive (courbe rouge) et négative (courbe bleue) 

extraite du courant total (courbe noire). (c) Analyse du pic du courant d'oxydation (contribution globale) pour 

différentes vitesses de balayage, échelle log-log, pour la détermination du régime de transfert de masse. 

Pour tenir compte des phénomènes se produisant simultanément aux deux électrodes, le 

système utilisé est symétrique et constitué de deux électrodes de carbone vitreux comme 

électrode de travail et contre électrode. Une tension est appliquée entre ces deux électrodes et 

l‟électrode de référence utilisée est une électrode d‟Ag/AgCl. L‟électrolyte étudié contient 

2·10
-3 

mol·l
-1

 de liquide ionique biredox solubilisé dans du BMIm
+
 TFSI

-
. La figure 2a montre 

le courant en fonction de la tension entre les électrodes positive et négative. Les pics 

d'oxydoréduction observés avec le liquide ionique biredox (trait plein) confirment qu‟il y a 

une contribution faradique de l'électrolyte. Pour distinguer les réactions aux électrodes 

(b) 
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positive et négative, les courants des deux électrodes en fonction de leur potentiel par rapport 

à l'électrode de référence Ag/AgCl sont extraits dans la figure 2b. La courbe noire correspond 

à la réponse globale de la cellule, tandis que les courbes rouge et bleue correspondent 

respectivement aux électrodes positive et négative. Le potentiel redox à l'électrode positive est 

de ~ 0,7 V vs Ag/AgCl et est donc lié au couple TEMPOMIm
+
/TEMPOMIm

2+
. Le potentiel 

redox à l'électrode négative est ~ -0,8 V vs Ag/AgCl et est donc associé au couple AQPFS
-

/AQPFS
3-

. Les réactions d‟oxydoréduction du liquide ionique biredox sont décrites figure 3. 

Les propriétés de transport de masse du liquide ionique biredox ont été étudiées en analysant 

le courant de pic en fonction de la vitesse de balayage (figure 2c). La pente de la courbe à ~ 

0,5 sur l'échelle log-log prouve que la diffusion est linéaire semi-infinie.
2
 

 

Figure 3 : Réactions faradiques des molécules redox constitutives du liquide ionique biredox AQPFS
-
 

TEMPOMIm
+
 lors de l‟oxydation et la réduction des molécules. Correspondance avec la charge/décharge de la 

cellule. 

Avec l‟utilisation d‟une électrode plane, les phénomènes de diffusion électrochimique sont 

distinguables par leurs différentes échelles de temps et de distance : (i) l‟adsorption des ions 

formant la double couche électrochimique à la surface de l‟électrode (EDLC) (ii) le transfert 

électronique de la molécule redox avec l‟électrode (iii) le transfert de masse des molécules 

redox.
8
 La figure 4 illustre ces différentes dynamiques électrochimiques avec leurs échelles de 

distance à l‟électrode d représentées schématiquement, dEDLC< dTE < dTM. C‟est-à-dire que la 

distance de formation de la double couche à l‟électrode (adsorption des ions) est plus petite 

que celle pour réaliser un transfert électronique (cas d‟une molécule à sphère externe)
9, 10

, 
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elle-même plus petite que l‟échelle de diffusion des molécules redox. De la même façon, les 

constantes de temps de chaque phénomène varient, τEDLC < τTE < τTM. C‟est-à-dire que la 

constante de temps de formation de la double couche est plus petite que la constante de temps 

du transfert électronique, elle-même plus petite que celle correspondant à la diffusion des 

molécules redox. Cela est visible sur la voltamétrie cyclique, la formation de l‟EDLC 

commence à partir de l‟application d‟une différence de potentiel entre les deux électrodes, 

figure 2a (1). Le transfert électronique se produit lorsque le potentiel du couple redox est 

atteint, un pic en courant est alors observé, figure 2a (2). Les molécules oxydées ou réduites à 

proximité de la surface des électrodes génèrent un gradient de concentration donc une 

diffusion des molécules, le courant diminue légèrement, figure 2a (3). Cette distinction 

devient plus difficile lorsque l‟électrode n‟est plus plane, mais poreuse.  

 

Figure 4 : Description des dynamiques électrochimiques sur une électrode plane: (a) la formation de la double 

couche électrochimique d‟un condensateur avec τEDLC sa constante de temps caractéristique (s), R la résistance 

(Ω) et Cp la capacité (F) ( (b) le transfert électronique d‟une molécule pendant son oxydation avec d, la distance 

à l‟électrode (cm) et k0 la constante de vitesse du transfert électronique (cm·s
-1

) et (c) le transfert de masse des 

molécules redox qui diffuse vers l‟électrode, et τTM la constante de temps associée (s) où δ est l‟épaisseur de la 

couche (cm) de diffusion et D le coefficient de diffusion de la molécule redox (cm
2
·s

-1
). 

Nous avons montré qualitativement qu‟avec une simple voltamétrie cyclique sur électrode 

plane, trois phénomènes électrochimiques sont distinguables, la formation de la double 

couche électrochimique, le transfert électronique et le transfert de masse. L‟utilisation d‟une 

électrode plane n‟a qu‟un intérêt purement qualitatif de l‟électrolyte. Pour une utilisation en 

supercondensateur, il est nécessaire d‟avoir une plus grande surface spécifique donc des 

électrodes poreuses. L‟ajout de porosité complexifie le système étudié, car cela génère (i) 
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différentes tailles de pores : macro méso et micrométrique (ii) de nombreux environnements 

différents car la porosité n‟est pas structurée (iii) un effet de confinement de l‟électrolyte. 

2.2.2 Formalisme des phénomènes électrochimiques sur une électrode plane 

Pour comprendre l‟influence de la porosité et donc le confinement de l‟électrolyte sur les 

dynamiques électrochimiques, il est possible d‟avoir recours à des modèles de ces 

dynamiques. Pour bien utiliser ces modèles, il nous faut savoir les caractéristiques que l‟on 

souhaite en tirer. Pour observer l‟influence de la porosité, l‟influence de la taille d‟un pore 

sera étudiée en modélisant deux parois d‟une même électrode à différentes distances. Les 

paramètres à extraire des modèles sont donc les distances caractéristiques des 3 dynamiques 

étudiées.  

Pour l‟étude de la formation de la double couche électrochimique, le modèle de Gouy 

Chapman sera utilisé. Il fait intervenir la notion de couche diffuse qui est la couche où 

s‟organisent les ions sous l‟influence du potentiel électrostatique. L‟étude de ce premier 

paramètre permet de caractériser la distance à laquelle ce potentiel a une influence. Pour 

l‟étude du transfert électronique, la théorie de Marcus-Hush sera utilisée. Elle fait intervenir 

un deuxième paramètre, la probabilité de transfert électronique selon la distance de la 

molécule redox à l‟électrode. Enfin le modèle de Fick sera utilisé pour étudier le transfert de 

masse. Le troisième paramètre extrait est donc la variation de la concentration en espèces 

redox consommées en fonction de la distance. 

De ces modèles, il est possible d‟extraire la distance à laquelle l‟apparition d‟une deuxième 

paroi d‟électrode aura une influence sur le comportement électrochimique des molécules.  

La figure 5 schématise l‟étude réalisée, en commençant, figure 5a par mettre en évidence 

l‟influence d‟un paramètre (le potentiel électrostatique, la probabilité de transfert électronique 

ou la concentration en espèces redox consommées) en fonction de la distance à la paroi de 

l‟électrode. Pour modéliser le pore, une deuxième paroi est ajoutée, de même charge que la 

première à une distance x, figure 5b. La distance entre ces deux parois représente le diamètre 

d‟un pore. Cette distance est modifiée pour savoir à quel diamètre de pore les paramètres 

étudiés sont impactés, c‟est-à-dire à quelle distance entre les deux parois, les courbes se 
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croisent, figure 5c. Le recouvrement des deux courbes peut être quantifié pour modéliser la 

force d‟influence de la deuxième paroi selon sa distance à la première. Pour cela, l‟aire sous 

l‟intersection des deux courbes (aire de recouvrement) A2 est divisée par l‟aire sous la 

première courbe A1 (relative à l‟influence de la paroi 1). La mesure de ce pourcentage de 

recouvrement permet de quantifier l‟influence du diamètre du pore sur les dynamiques 

électrochimiques modélisées.   

 

Figure 5 : Modélisation de la taille d‟un pore par deux parois de l‟électrode séparée d‟une distance x. (a) 

Influence d‟un paramètre selon la distance x à l‟électrode. (b) Influence d‟un paramètre sur deux parois de 

l‟électrode selon la distance à la paroi. A1 est l‟aire sous la courbe. (c) Influence de la seconde paroi sur la 

première à une distance pour laquelle un recouvrement des courbes est observé. A2 est l‟aire sous l‟intersection 

des deux courbes.  

2.2.2.1 Détermination de l’épaisseur de la couche diffuse (modèle de Gouy-Chapman) 

Pour décrire la formation de la double couche électrochimique, il existe plusieurs modèles 

développés au fil du temps. Le premier est celui d‟Helmholtz qui décrit la formation de deux 

couches chargées de polarité opposée et séparée par une distance d‟ordre moléculaire dEDLC, 

d‟où le nom double couche électrochimique, représenté sur la figure 4.
11

 Cependant si les 

charges dans une électrode plane sont confinées à la surface de l‟électrode, ce n‟est pas 

nécessairement vrai dans la solution, en particulier pour des concentrations faibles de 

l‟électrolyte. Pour une faible densité de porteurs de charge, cela demandera une certaine 

épaisseur de couche de solution, appelée couche diffuse, pour accumuler l‟excès de charge 

nécessaire à contrebalancer les charges stockées dans l‟électrode. Gouy et Chapman 

développèrent un second modèle pour tenir compte de la présence de cette couche diffuse de 

charge dans la solution. Le troisième modèle de Gouy-Chapman-Stern combine les deux 

modèles précédents.
12

 L‟épaisseur de la couche diffuse étant la caractéristique qui nous 

intéresse, nous nous focaliserons sur le modèle de Gouy-Chapman. Il permet d‟exprimer le 
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potentiel électrostatique   à l‟intérieur de la couche diffuse qui diminue en s‟éloignant de la 

paroi de l‟électrode, en suivant une décroissance exponentielle 
2
 : 

       
     (2.1) 

x (en m) est la distance à l‟électrode,    (en V) est le potentiel à l‟électrode (à x = 0 m). 1 / κ 

(en m) caractérise la dimension spatiale de la chute de potentiel. Le potentiel de la couche 

diffuse dépend de la distance à l‟électrode x et du paramètre κ, qui est décrit comme suit
2
 : 

  (
          

         
)

  ⁄

 (2.2) 

Avec n
0
 (en mol.m

-3
) la concentration initiale des ions (hors de la couche diffuse), z est la 

charge des ions et e la charge de l‟électron (-1,602.10
-19

 C), ε (en F.m
-1

) est la permittivité du 

milieu, ε0 est la permittivité du vide (8,85.10
-12

 F.m
-1

), kB est la constante de Boltzmann (kB = 

1,38.10
-23

 J.K
-1

) et T (en K) est la température. L‟équation (2.2) peut être exprimée plus 

simplement avec la constante α pour un environnement donné (permittivité et température 

fixée) : 

         ⁄  (2.3) 

Dans l‟équation (2.3), C est la concentration dans l‟électrolyte exprimée en mol.l
-1

 et κ est en 

cm
-1

. Le paramètre κ varie avec la concentration de l‟électrolyte. Les équations (2.1) et (2.2) 

montrent que le potentiel de la couche diffuse dépend donc de la distance à l‟électrode et de la 

concentration de l‟électrolyte. Plus la concentration de l‟électrolyte est faible, plus l‟épaisseur 

de la couche diffuse est grande. Le profil du potentiel normalisé en fonction de la distance x à 

l‟électrode pour différente concentration de l‟électrolyte est décrit figure 6. 
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Figure 6 : Variation du potentiel de la couche diffuse (normalisé par le potentiel à l‟électrode   = 0 Å) en 

fonction de la distance à l‟électrode pour plusieurs concentrations d‟électrolyte. 

La figure 6 montre que le potentiel électrostatique n‟a plus d‟influence sur les ions à partir 

d‟une distance de 20 Å pour une solution concentrée en ions (1 mol·l
-1

). Lorsque la solution 

est diluée, la distance d‟influence du potentiel augmente considérablement. Pour une solution 

de 10
-3

 mol·l
-1

, le potentiel quasiment nul à 450 Å, soit une distance plus de 20 fois plus 

grande qu‟à 1 mol·l
-1

. Dans notre cas, nous utilisons un liquide ionique biredox solubilisé 

dans un liquide ionique pur (à la concentration de 3,4 mol·l
-1

 pur). Le milieu considéré est 

donc un milieu concentré, dans ce cas, la distance x à laquelle le potentiel n‟influe plus sur les 

charges est inférieur à 20 Å. 

Bien que l‟utilisation d‟un liquide ionique génère d‟autres interactions de type ion-ion comme 

Kornyshev et al. l‟expliquent, cela ne change pas les ordres de grandeur d‟influence du 

potentiel électrostatique mis en évidence.
12-14

 

2.2.2.2 Probabilité du transfert électronique selon la distance à l’électrode (théorie de 

Marcus-Hush) 

Pour un dispositif électrochimique contenant des espèces redox, l‟efficacité du transfert 

électronique est décrite par la constante de vitesse du transfert électronique k0. La constante 

de vitesse d‟un transfert électronique hétérogène peut, selon la méthode de Nicholson, être 
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déterminée par la variation de potentiel ΔEp entre les pics de courant d‟oxydation et de 

réduction d‟une voltamétrie cyclique.
15

 Cependant, cette méthode ne tient pas suffisamment 

compte des phénomènes physico-chimiques impliqués dans le transfert d'électrons.
16

  

La constante de vitesse est la caractéristique permettant de décrire le transfert électronique 

d‟une molécule vers une surface conductrice. Les travaux de Marcus-Hush montrent qu‟elle 

peut être liée à une multitude de paramètres physiques du système. Outre les propriétés de 

l'environnement, telles que les solvants et autres ions, la constante de vitesse est largement 

déterminée par la taille de l'espèce redox solvatée soit son rayon solvaté. La théorie de 

Marcus-Hush permet de tenir compte des contributions des principaux phénomènes physiques 

qui déterminent le transfert d'électrons, la réorganisation des solvants et l‟effet tunnel.
 17, 18

 

Dans ce cas, la constante de vitesse du transfert électronique est kET (en cm·s
-1

) et peut être 

exprimée de cette façon
16, 17

 : 

               
(     ) 

         
(2.4) 

Kp est la constante d‟équilibre du précurseur, elle représente le ratio entre la concentration de 

réactif à l‟électrode sur la concentration dans le volume de la solution, υn (en s
-1

) est la 

fréquence de vibration nucléaire, c‟est-à-dire la fréquence de passage de la barrière d‟énergie 

libre ΔG
0
 (en eV) et λ (en eV) est l‟énergie de réorganisation. κel (sans dimension) est le 

coefficient de transmission électronique c‟est-à-dire la probabilité que le transfert électronique 

ait lieu, il est dépendant de la distance à l‟électrode. Rm (en J·mol
-1

·K
-1

) est la constante des 

gaz parfaits. L‟action du transfert de l‟électron entre une molécule et une électrode est 

généralement considérée comme un saut d‟électron entre les états de l‟électrode et de la 

molécule. Ce saut a une certaine probabilité de se produire ou non, c‟est la probabilité du 

transfert électronique par effet tunnel, κel, qui est un effet quantique, c‟est-à-dire la probabilité 

de franchir une barrière de potentiel même si son énergie est inférieure à l‟énergie requise 

pour franchir cette barrière. 
2, 17
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       (2.5) 

Avec κel
0
 est le coefficient de transmission électronique à la surface de l‟électrode et β (en Å

-

1
) le facteur d‟atténuation reflétant l‟effet tunnel. β dépend de la hauteur de la barrière 

d‟énergie à franchir et la nature des espèces entre les états. La probabilité de transfert 

électronique normalisé par rapport à la distance de l‟électrode est décrite figure 7. La distance 

à l‟électrode varie selon le facteur d‟atténuation β. Le facteur d‟atténuation est typiquement 

compris entre 1 et 2 Å
-1

.
17-21
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Figure 7 : Variation de la probabilité du transfert électronique (normalisé par la probabilité à l‟électrode   = 0 Å) 

en fonction de la distance à l‟électrode pour plusieurs facteurs d‟atténuation. 

La distance caractéristique du transfert électronique, figure 7, est largement inférieure à celle 

de la double couche électrochimique, figure 6, car elle est, au maximum, de 4 Å pour un 

facteur d‟atténuation de 1 Å
-1

. La variation de cette distance est faible, pour un facteur 

d‟atténuation de 2 Å
-1

, la distance pour laquelle la probabilité du transfert électronique est 

quasi nulle, est de 2 Å. La variation observée passe du simple au double de distance ce qui est 

faible comparé à la variation de distance d‟influence du potentiel électrostatique d‟un facteur 

20 pour différentes concentrations. La figure 7 montre qu‟à une distance supérieure à 4 Å, la 

probabilité qu‟il y ait un transfert électronique devient très faible 1,8·10
-2

 (pour β = 1 Å
-1

). 

Cela dit, il ne faut pas oublier l‟interaction des autres paramètres sur le transfert électronique 

comme l‟énergie de réorganisation λ. Il a été montré, en tenant compte de ce paramètre, qu‟il 
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y a un rayon de solvatation optimal pour un transfert d‟électron en sphère externe qui est de 5 

Å.
16

 Il a également été montré que pour des molécules redox asymétriques, il est nécessaire 

d‟ajouter un facteur tenant compte de l‟orientation de la molécule. Par exemple, le 

TEMPOMIm
+
 a un rayon de solvatation de 40 Å

16
. La probabilité de transfert électronique de 

la molécule serait de 4·10
-18

 (pour β = 1 Å
-1

), ce qui est, on en conviendra, très faible. Or la 

CV du liquide ionique biredox montre que le TEMPOMIm
+
 est oxydé de manière réversible. 

Cet exemple illustre bien l‟importance de l‟orientation de la molécule. Ce point n‟est pas 

abordé dans le modèle utilisé, mais il est important de le souligner, car il modifie 

l‟appréhension que l‟on a de l‟impact d‟une seconde paroi d‟électrode, décrit plus tard dans ce 

chapitre.  

2.2.2.3 Distance de diffusion des molécules redox (loi de Fick) 

Lorsqu‟une électrode plane est polarisée et atteint le potentiel d‟oxydoréduction d‟une espèce 

redox, toutes les molécules redox de cette espèce proche de l‟électrode réagissent 

(oxydoréduction). Un gradient de concentration apparait alors à la surface de l‟électrode. Cela 

entraine un flux de molécules ayant réagi, de la surface de l‟électrode vers le volume de 

l‟électrolyte et à l‟inverse un flux des molécules n‟ayant pas réagi, du volume de l‟électrolyte 

vers la surface de l‟électrode. Ce flux peut être décrit par la loi de Fick. On considère le cas de 

la diffusion plane qui s‟effectue suivant la direction normale à un plan, le flux d‟une espèce, J, 

à travers ce plan représente le nombre de moles de l‟espèce traversant ce plan par unité de 

temps et par unité de surface (mol·m
-2

·s
-1

).
2, 22, 23

 

 

La première loi de Fick décrit le flux d‟une espèce et sa concentration en fonction du temps t 

et de la distance x. Cette loi établit que le flux est proportionnel au gradient de concentration 

de l‟espèce redox 
  

  
. La constante de proportionnalité D est le coefficient de diffusion (m

2
·s

-

     
  

  
 (2.6) 
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1
) de l‟espèce redox.

2
 Le gradient de concentration ne peut se propager au-delà d‟une certaine 

distance δ qui correspond à la couche de diffusion de l‟espèce redox définit par l‟équation 

2.7.
24

 

   √      (2.7) 

Le profil de concentration normalisée Cc/C0 en espèces « consommées » ou « formées » peut 

être exprimé en fonction de la distance. La variation de la concentration étant proportionnelle 

à la distance, le profil de concentration normalisé peut être approximé comme une droite 

linéaire entre 0 et δ. L‟épaisseur de la couche de diffusion dépend du coefficient de diffusion 

de la molécule et du temps de charge appliqué au système. Pour exprimer la variation de δ, il 

faut fixer l‟un des paramètres. Puisque la variation de δ en fonction du paramètre relatif à la 

molécule redox, son coefficient de diffusion D, nous intéresse, t sera fixé. Pour fixer t, on se 

base sur la vitesse de balayage typique en cellule 3 électrodes de 100 mV·s
-1

. Pour charger le 

système avec une différence de potentiel de 1 V à 100 mV·s
-1

, il faudra 10 s, le temps de 

charge t sera donc fixé à 10 s. La limite de la couche de diffusion δ peut être déterminée pour 

différents coefficients de diffusion, typiquement de 10
-9

 m
2
·s

-1
 pour un milieu peu visqueux 

(comme l‟acétonitrile : 0,34 cP) à 10
-12

 m
2
·s

-1
 pour un milieu visqueux (comme le BMIm

+
 

TFSI
-
 : 60 cP). 
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Figure 8 : Variation de la concentration en (a) en espèce « consommée » ayant réagi avec l‟électrode et (b) « non 

consommée », (normalisé par la concentration des ions dans le volume de la solution) en fonction de la distance 

à l‟électrode pour plusieurs coefficients de diffusion. 

Le profil de concentration normalisée Cc/C0 en fonction de la distance à l‟électrode est 

représentée figure 8. Figure 8a, le profil de concentration en espèces « consommées », Cc, 

c‟est-à-dire oxydée ou réduite, est représenté, normalisée par la concentration initiale dans 

l‟électrolyte C0. Tandis que la figure 8b représente le profil de concentration en espèces non 

consommées, Cnc, normalisée par C0, soit l‟inverse du profil de Cc/C0. 

Les figures 8a et 8b montrent que l‟échelle de distance caractéristique du transfert de masse 

est d‟un tout autre ordre de grandeur que celle de la formation de l‟EDLC et le transfert 

électronique de molécule redox. L‟épaisseur de la couche de diffusion peut atteindre 180 µm 

pour un coefficient de diffusion de 10
-9

 m
2
·s

-1
 (et un temps de charge de 10 s). Pour un faible 

coefficient de diffusion (10
-12

 m
2
·s

-1
), l‟épaisseur de la couche de diffusion est de 5,6 µm, soit 

une valeur 32 fois plus petite que pour un coefficient de diffusion de 10
-9

 m
2
·s

-1
. Plus la 

diffusion est lente (couche de diffusion petite), plus le coefficient de diffusion est petit. Cela 

signifie également qu‟il y a une moins grande quantité d‟espèces redox à parvenir jusqu‟à 

l‟électrode. Dans le cas du liquide ionique biredox, le coefficient de diffusion est faible, plutôt 

de l‟ordre de 10
-12

 m
2
·s

-1
. Pour un temps de charge de 10 s, la couche de diffusion est donc de 

5,6 µm.  

La distance maximum caractéristique du transfert de masse est de l‟ordre de plusieurs 

centaines de micromètres comparée à plusieurs centaines d‟Angströms pour la couche diffuse 
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de l‟EDLC, à quelques Angströms pour le transfert électronique. En tenant compte du modèle 

de Gouy-Chapman pour la couche diffuse, les distances caractéristiques d‟influences sont dTE 

< dCD < dTM avec dCD, la distance de la couche diffuse, contrairement à ce que nous avions 

énoncé figure 4, en tenant compte uniquement de la double couche électrochimique du 

modèle d‟Helmholtz (dEDLC).  

Les modèles présentés sont appliqués au cas d‟une électrode séparée par une distance 

considérée comme infini de la deuxième électrode. Or dans un supercondensateur, les deux 

électrodes sont séparées d‟une distance finie, de l‟ordre de la dizaine de microns au 

millimètre.
25, 26

 Ensuite, l‟utilisation de carbone poreux génère des milieux confinés au sein 

même de l‟électrode. L‟impact du confinement et donc de la taille de la porosité sur les 

phénomènes électrochimiques précédemment décrits peut être observé. Pour cela, une 

deuxième paroi séparée d‟une distance x de la première paroi d‟électrode est représentée. On 

recherche les cas limites des modèles utilisés, c‟est-à-dire lorsque la deuxième paroi à une 

influence sur la première. 

2.2.3 Cas limites : influence d’une deuxième paroi d’électrode sur les distances 

caractéristiques des différents phénomènes électrochimiques 

Pour connaitre l‟influence de la distance entre les deux parois d‟une même électrode sur les 

mécanismes électrochimiques, les cas limites sont représentés avec trois distances de parois 

différentes. Les deux parois sont nommées Paroi 1 et Paroi 2. La première distance (courbes 

de gauche) représente un cas où la seconde paroi n‟a pas d‟influence sur la première. La 

seconde distance (courbes du milieu) représente un cas où la seconde paroi a une faible 

influence sur la première. Dans ce cas, un faible recouvrement des deux courbes est observé. 

Le recouvrement signifie l‟aire sous l‟intersection des deux courbes. La troisième distance 

(courbes de droite) représente un cas où la seconde paroi a une forte influence sur la 

première : un fort recouvrement des deux courbes est observé, l‟aire sous l‟intersection entre 

les deux courbes est importante. 
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Figure 9 : Variation du potentiel de la couche diffuse normalisé pour deux parois d‟électrodes en fonction de la 

distance à l‟électrode, paroi 1. (a) Cas limite d‟une concentration à 1 mol.l
-1

 (b) Cas limite d‟une concentration à 

10
-4

 mol.l
-1

. De gauche à droite, les parois sont séparées par une distance de plus en plus petite. 

La figure 9a montre qu‟à haute concentration (1 mol.l
-1

), l‟ajout d‟une deuxième paroi n‟a pas 

d‟influence apparente sur la couche diffuse à une distance de 40 Å (courbe de gauche). 

Lorsque cette distance est réduite à 14 Å (courbe du milieu), un recouvrement des courbes est 

visible. Cela signifie que pour un pore de diamètre 14 Å avec un électrolyte de concentration 

1 mol.l
-1

, le confinement de l‟électrolyte dans le pore aura un impact sur la couche diffuse. 

Lorsque la distance séparant la paroi 1 de la paroi 2 est plus petite (4 Å), le recouvrement des 

courbes est plus important et l‟influence de la seconde paroi sur la première beaucoup plus 

important (et inversement). Un ion confiné dans un pore de quelques Angströms subira 

l‟influence du potentiel électrostatique de l‟une ou l‟autre paroi contrairement au cas sans 

seconde paroi, donc sans confinement. Lorsque le milieu est moins concentré en porteurs de 

charge (10
-4

 mol.l
-1

), figure 9b, les distances d‟influences du potentiel électrostatique sont 

complètement modifiées.  La figure 9b, courbe de gauche, montre qu‟il n‟y a pas d‟influence 

de la seconde paroi sur la couche diffuse pour une distance de 4.10
3
 Å, soit 0,4 µm. Pour une 

distance de 1,4.10
3
 Å, une faible influence des deux parois sur la couche diffuse est visible. 

Pour une distance de 400 Å, l‟influence des deux parois est importante, le recouvrement des 
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deux courbes est grand. Selon la concentration, la distance d‟influence d‟une seconde paroi 

sur l‟organisation de la double couche électrochimique change d‟une dizaine d‟Angströms à 

plus de mille Angströms. 
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Figure 10 : Variation de la probabilité du transfert électronique normalisé pour deux parois d‟électrodes en 

fonction de la distance à l‟électrode, paroi 1. (a) Cas limite pour un facteur d‟atténuation de 1 Å
-1

. (b) Cas limite 

pour un facteur d‟atténuation de 2 Å
-1

. De gauche à droite, les parois sont séparées par une distance de plus en 

plus petite. 

L‟ajout d‟une seconde paroi a une influence sur le transfert électronique pour des distances 

inter-parois plus petites que pour l‟EDLC, comme le montre la figure 10. D‟après la figure 

10a (courbe de gauche), la présence d‟une seconde paroi à une distance de 20 Å de la 

première n‟a pas d‟incidence sur la probabilité du transfert électronique, dans le cas de β = 1 

Å
-1

. Lorsque la distance inter-parois est plus petite, 4,6 Å, la probabilité du transfert 

électronique est impactée par la présence d‟une seconde paroi. La probabilité du transfert 

électronique d‟une molécule redox vers l‟électrode est donc plus grande que s‟il n‟y avait pas 

de seconde paroi. Lorsque la distance inter-parois est de 1,4 Å, la courbe de droite, le 

recouvrement entre les deux courbes est plus important et la probabilité de transfert 

électronique d‟une molécule redox à l‟électrode d‟autant plus grande. Pour un facteur 
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d‟atténuation de β = 2 Å
-1

, figure 10b, les distances d‟interactions inter-parois sont plus 

faibles. Pour une distance de 10 Å, aucune influence n‟est visible. Un faible recouvrement est 

visible pour une distance de 2,3 Å et un fort recouvrement est observé pour une distance inter-

parois de moins de 1 Å. Si on reprend en considération la molécule de TEMPOMIm
+
, la 

présence d‟une deuxième paroi a une influence sur la probabilité de transfert électronique de 

la molécule même si les courbes ne se recouvrent pas. Le rayon de solvatation de la molécule 

est de 40 Å. Selon son orientation, le transfert électronique sera possible ou non : la partie qui 

s‟oxyde, le TEMPO, doit être suffisamment proche de l‟électrode pour que le transfert 

électronique soit possible. Le diamètre du TEMPOMIm
+
 et sa sphère de solvatation font 80 

Å. Pour une distance inter-parois de 80 Å, le TEMPOMIm
+
 aura une plus grande probabilité 

de s‟oxyder : s‟il est en face de la paroi 1 ou en face de la paroi 2. 
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Figure 11 : Variation de la concentration en espèces « consommées » ayant réagi avec l‟électrode (normalisé par 

la concentration des ions dans le volume de la solution) pour deux parois d‟électrodes en fonction de la distance 

à l‟électrode 1. (a) Cas limite pour un coefficient de diffusion de 10
-12

 m
2
·s

-1
. (b) Cas limite pour un coefficient 

de diffusion de 10
-9

 m
2
·s

-1
. De gauche à droite, les parois sont séparées par une distance de plus en plus petite. 

La figure 11 représente l‟impact d‟une seconde paroi d‟électrode sur la couche de diffusion 

des molécules redox « consommées » c‟est-à-dire oxydées ou réduites à la surface de 
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l‟électrode pour un temps de charge de 10 s. L‟observation de la diffusion des espèces non 

consommées n‟a pas de sens dans un milieu confiné par des parois d‟électrodes, car le 

mécanisme n‟a plus rien à voir avec la diffusion linéaire des espèces vers les parois 

d‟électrodes. En revanche, la concentration en espèces consommées entre deux parois peut 

être étudiée, car ce n‟est pas le flux des espèces qui est pris en compte, mais simplement à 

l‟interaction des couches de diffusion au niveau de chaque paroi à un instant t. L‟échelle de 

distance pour laquelle une seconde paroi à un impact sur la couche de diffusion est de l‟ordre 

du µm, soit 10
4
 fois plus que pour le transfert électronique. Les courbes représentées figure 

11a sont pour un coefficient de 10
-12

 m
2
.s

-1
. La courbe de gauche représente la couche de 

diffusion avec une distance inter-parois de 20 µm, aucune interaction entre les couches de 

diffusion n‟est visible. Plus les parois sont proches, plus leur influence est importante. Pour la 

courbe de milieu avec une distance inter-parois de 10 µm, les profils de concentration se 

recouvrent. Pour une distance inter-parois de 5,5 µm, le recouvrement entre les courbes est 

plus important encore. Cela signifie que plus de molécules sont consommées. Cela a 

également pour effet de bloquer la diffusion des molécules et donc de limiter la quantité de 

molécules redox pouvant réagir, c‟est-à-dire la quantité de charges stockées dans l‟électrolyte. 

De la même façon, pour un coefficient de diffusion de la molécule redox de 10
-9

 m
2
.s

-1
, figure 

11b la couche de diffusion est impactée pour une distance inter-parois de 320 µm (courbe du 

milieu). Lorsque les parois sont plus éloignées (500 µm), courbe de gauche, il n‟y a pas 

d‟influence visible sur les couches de diffusion. Lorsque les parois sont plus proches (180 

µm), courbe de droite, l‟effet de recouvrement est très important et la couche de diffusion est 

complètement perturbée par l‟effet de confinement. Dans le cadre d‟une utilisation en carbone 

poreux, cela signifie qu‟il y a un impact du confinement des molécules redox pour des 

macropores (> 50 nm). L‟échelle est tellement grande que, quel que soit le carbone utilisé, il y 

aura un impact sur la couche de diffusion des molécules redox, car les carbones utilisés pour 

des supercondensateurs sont poreux.
27

 

Selon la distance de la deuxième paroi de l‟électrode, autrement dit, la taille des pores, 

l‟influence de cette paroi sur la première varie. Si cette influence est qualitativement décrite 

jusque-là, elle peut être quantifiée en mesurant le rapport de recouvrement des courbes. Cela 

consiste à mesurer l‟aire sous l‟intersection des deux courbes et la diviser par l‟aire sous la 

première courbe (influence correspondant à la paroi 1). Ce pourcentage de recouvrement 

présenté figure 12 et 13, représente l‟impact de la présence d‟une seconde paroi sur la 

première. 
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Figure 12 : Recouvrement de la courbe associée à la première paroi d‟électrode sous l‟influence d‟une deuxième 

paroi en fonction de la distance à la seconde paroi. Les paramètres sélectionnés sont une concentration C = 1 

mol·l
-1

, un coefficient de diffusion D = 10
-12

 m
2
·s

-1
, un facteur d‟atténuation β = 2 Å

-1
. 

La figure 12 représente ce pourcentage de recouvrement en fonction de la distance de la 

seconde paroi pour des conditions limites imposées qui correspondent à un milieu concentré 

(1 mol·l
-1

) et visqueux (D = 10
-12

 mol·l
-1

) avec un facteur d‟atténuation de 2 Å
-1

. La figure 12 

montre que les pentes et les échelles de distances sont toutes différentes selon le phénomène 

électrochimique étudié. Les courbes ne se croisent pas, l‟influence de chacun des phénomènes 

électrochimiques se produit bien à des distances caractéristiques de chacun de ces 

phénomènes. Le transfert de masse est impacté (recouvrement à 8 %) par une paroi à une 

distance de 9 µm, soit un macropore. A 6 µm, le recouvrement est de 58 %. A une distance 

inférieure à 1 µm, le recouvrement est supérieur à 90 %, ce qui veut dire que 90 % des 

molécules redox présentes dans le pore ont réagi. A une distance d‟environ 20 Å, le transfert 

de masse est impacté, mais également la double couche électrochimique. La couche diffuse 

est impactée avec un recouvrement à 17 % pour une paroi à une distance de 14 Å, soit 

quasiment de l‟ordre du mésopore. A une distance plus faible, à partir de 3 Å le transfert 

électronique est impacté (recouvrement à 17 % pour une paroi à une distance de 2,3 Å), ce qui 

correspond à un micropore d‟électrode. A cette distance, l‟influence de la seconde paroi sur le 

transfert de masse est de 100 %, celle sur la couche diffuse est également proche des 100 %.  

Ces modèles permettent de savoir pour quelle taille de pores, les phénomènes 

électrochimiques seront nécessairement impactés par le confinement de l‟électrolyte. Dans le 

cas de l‟utilisation d‟un carbone microporeux, les trois phénomènes électrochimiques sont 
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impactés par la taille de porosité. Dans le cas de l‟utilisation d‟un carbone mésoporeux, le 

transfert de masse et la couche diffuse sont impactés. Dans le cas d‟un carbone macroporeux, 

uniquement le transfert de masse serait impacté par la taille de la porosité et l‟effet de 

confinement associé.   

Lorsque les conditions limites sont modifiées pour obtenir les distances maximales 

influençant les différentes dynamiques électrochimiques, la figure 13 est obtenue. Les 

conditions sont un milieu moins concentré (10
-4

 mol·l
-1

), moins visqueux (10
-9

 m
2
·s

-1
) avec un 

facteur d‟atténuation de 1 Å
-1

. 

 

Figure 13 : Recouvrement de la courbe associée à la première paroi d‟électrode sous l‟influence d‟une deuxième 

paroi en fonction de la distance à la seconde paroi. Les paramètres sélectionnés sont une concentration C = 10
-4

 

mol·l
-1

, un coefficient de diffusion D = 10
-9

 m
2
·s

-1
, un facteur d‟atténuation β = 1 Å

-1
. 

Les pentes et les distances sont à nouveau bien caractéristiques de chaque phénomène 

électrochimique. Le transfert de masse est impacté (recouvrement à 8 %) par une paroi à une 

distance de 280 µm, soit un macropore. La couche diffuse est, elle, impactée (recouvrement à 

17 %) par une paroi à une distance de 1400 Å, soit 140 nm, ce qui est de l‟ordre du macropore 

contrairement à la figure 12. Le transfert électronique est impacté (recouvrement à 17 %) par 

une paroi à une distance de 4,6 Å, ce qui correspond à un micropore d‟électrode. Finalement, 

l‟effet observé dans le cas de la figure 12 est encore plus important pour un milieu fluide 

faiblement concentré, figure 13. 
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En utilisant des modèles simples, établis dans la littérature, les distances caractéristiques 

propres à chaque dynamique électrochimique ont pu être mises en évidence. Elles sont 

observées en présence d‟un liquide ionique redox face à une électrode plane. Les distances 

entre 2 parois d‟électrodes pour lesquelles ces dynamiques sont fortement impactées ont 

également pu être déterminées. Ces distances entre 2 parois d‟une même électrode sont 

assimilables à la taille de pore d‟une électrode. Ces modèles peuvent nous permettre de mieux 

comprendre les dynamiques électrochimiques observées expérimentalement sur des électrodes 

à différentes porosités.  

2.2.4 Electrochimie des électrodes de carbone en oignons à porosité macrométrique 

Contrairement à l'électrode plane, les électrodes de carbone en oignon (CO) permettent 

d'étudier le comportement du liquide ionique biredox rappelant un EDLC tout en limitant la 

contribution capacitive par rapport à un carbone microporeux. L'électrode à base de CO ne 

possède pas de porosité intra particulaire, mais introduit une tortuosité entre les oignons de 

carbone de l‟ordre du micromètre.
4
 Les CV d‟une cellule comprenant des électrodes 

symétriques de CO et un électrolyte de BMIm
+
 TFSI

-
 pur ou comprenant du liquide ionique 

biredox à 2·10
-3

 mol·l
-1

 sont montrées à la figure 14a. Le voltamogramme, pour le BMIm
+
 

TFSI
-
 (pointillé), est rectangulaire, ce qui est attendu pour un mécanisme de stockage 

purement capacitif. Un EDLC idéal présente une forme rectangulaire typique puisque la 

capacité est constante et indépendante de la tension appliquée à une vitesse de charge-

décharge constante. Cependant lorsque le liquide ionique biredox est ajouté (trait continu), 

deux pics d‟oxydoréduction apparaissent. Lorsque les deux voltamogrammes sont comparés, 

il apparait clairement qu‟ils se superposent jusqu‟à l‟application d‟une différence de potentiel 

de 1 V. Cela montre, qu‟avec un milieu liquide ionique biredox, le premier mécanisme ayant 

lieu est la formation de la double couche électrochimique, comme le décrit la figure 15a. 

Ensuite, les deux pics de courant observés sont en forme de gaussienne, figure 14a (trait 

continu), il y a donc un transfert électronique. La variation de potentiel entre les pics de 

courant anodique et cathodique ΔEp est de 37 mV, soit inférieure au 59 mV théorique pour un 

transfert électronique Nernstien réversible
7
. Ce résultat montre que la cinétique est impactée 

par le confinement de l‟électrolyte. Toutefois, la cinétique n‟a pas été étudiée dans le modèle 

présenté précédemment, car plus complexe.  
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Figure 14 : Mécanisme électrochimique d‟un système avec des électrodes symétriques en carbone en oignons et 

un électrolyte type liquide ionique. (a) Voltamétrie cyclique à 5 mV·s
-1 

de l'électrolyte BMIm
+
 TFSI

-
 (pointillés) 

comparé au liquide ionique biredox solubilisé à 2·10
-3

 mol·l
-1

 dans le BMIm
+
 TFSI

-
 (trait). (b) Analyse du pic du 

courant d'oxydation (pic à une tension de 1,2 V) à différentes vitesses de balayage (échelle log-log) pour la 

détermination du régime de transfert de masse. 

Les molécules sont confinées dans la tortuosité ou porosité interparticulaire de l‟électrode de 

CO et leur diffusion est donc restreinte. La forme en gaussienne de la voltamétrie cyclique 

prouve que la diffusion des molécules redox dans l‟électrolyte n‟est pas libre contrairement au 

cas d‟électrodes planes. Cette observation est corroborée par l‟analyse du diagramme log-log 

du courant de pic par rapport à la vitesse de balayage dans la figure 14b. La pente de la courbe 

est de 0,8. Cela correspond à un état intermédiaire entre le régime de diffusion linéaire semi-

infinie (0,5) et le régime en couche mince (1). Ce résultat confirme la contribution de la 

tortuosité de l'électrode à la modification du régime de transfert de masse tout en conservant 

l'activité redox du liquide ionique biredox. Les espèces redox sont confinées dans un espace 

interparticulaire micrométrique uniforme, donnant lieu à une diffusion linéaire finie comme le 

décrit la figure 15b. Les mécanismes de transfert électronique et de transfert de masse sont 

plus difficiles à distinguer l‟un de l‟autre.  

Les modèles utilisés ont permis de montrer que la diffusion des molécules redox était 

impactée pour une électrode macroporeuse. Les mesures expérimentales sont en accord avec 

nos déductions à partir des modèles de l‟électrochimie classique.  
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Figure 15 : Description des dynamiques électrochimiques sur une électrode de CO : (a) la formation de la double 

couche électrochimique d‟un condensateur avec τEDLC sa constante de temps (b) le transfert électronique d‟une 

molécule pendant son oxydation τTE et le transfert de masse en milieu confiné des molécules redox qui diffuse 

vers l‟électrode, et τTM la constante de temps associée. 

Les supercondensateurs commerciaux utilisent des électrodes de carbone avec une porosité 

méso et micrométrique, soit un milieu encore plus complexe que le carbone en oignons. 

2.2.5 Electrochimie des électrodes de carbone PICA à porosité méso et micrométrique.  

Les carbones activés poreux à grande surface spécifique ont été les matériaux d'électrodes les 

plus couramment utilisés pour l'EDLC au cours des dernières décennies en raison de leur 

surface spécifique élevée, de leur faible coût, de leur excellente stabilité chimique et 

thermique ainsi que de leur conductivité relativement bonne et de leur facilité de 

manipulation.
27-30

 Le PICA est l‟un de ces carbones.
6
  

Les supercondensateurs étudiés sont symétriques à 2 électrodes de carbone PICA et 

contiennent un électrolyte de BMIm
+
 TFSI

-
 (pointillés) ou un liquide ionique biredox 

solubilisé à 0,5 mol·l
-1

 dans le BMIm
+
 TFSI

-
 (trait plein). Les CVs sont réalisées à une vitesse 

de balayage de 20 mV·s
-1

. La figure 16 représente une CV traitée pour en extraire la valeur de 

capacité spécifique, cela ne change pas la forme de la courbe. La CV mesurée avec 

l‟électrolyte BMIm
+
 TFSI

-
 pur (figure 16, courbe en pointillés) révèle une forme quasi 

rectangulaire, attendue pour un stockage purement capacitif. La CV avec l‟électrolyte 

contenant le liquide ionique biredox présente une forme similaire à celle avec le BMIm
+
 

TFSI
-
, mais avec des pics d'oxydation et de réduction supplémentaires aux potentiels 

intermédiaires qui proviennent des processus redox ainsi qu‟une capacité spécifique doublée 
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(donc un courant plus important). La capacité spécifique passant de 100 à 200 F·g
-1

 avec le 

liquide ionique biredox démontre son potentiel pour améliorer la densité d'énergie des 

dispositifs de supercondensateurs.
1, 31, 32

 

0 1 2 3

-200

-100

0

100

200

300

200 F.g
-1

C
a

p
a

c
it
é
 s

p
é
c
if
iq

u
e
 (

F
.g

-1
)

Tension de cellule (V)

Biredox 0,5 mol.l
-1
 BMIm TFSI

BMIm TFSI

100 F.g
-1

 

Figure 16 : Capacité spécifique en fonction de la tension de cellule à partir d‟une voltamétrie cyclique à 20 

mV·s
-1

 d‟un supercondensateur symétrique avec des électrodes de PICA. L‟électrolyte est le liquide ionique 

BMIm
+
 TFSI

- 
(pointillés) et le liquide ionique biredox solubilisé à 0,5 mol·l

-1
 dans du BMIm

+
 TFSI

-
 (trait 

continu). 

Dans le carbone PICA, les molécules redox sont proches de la taille des micropores. Elles 

sont bloquées dans la porosité ce qui a pour conséquence de complètement modifier les 

différentes constantes de temps des dynamiques électrochimiques τEDLC, τTE, τTM. Les 

molécules sont dans autant d‟environnements différents qu‟il n‟y a de pores, car tous les pores 

du carbone sont différents en termes de taille, de forme, de réactivité de surface. Les 

molécules coincées dans des pores de la même taille qu‟elles, n‟ont plus de sphères de 

solvatation. L‟énergie de réorganisation nécessaire pour le transfert d‟électron est donc plus 

faible, la constante de temps du transfert électronique est plus rapide dans ce cas. Pour une 

taille de l‟ordre du micropore, la probabilité du transfert électronique est augmentée. Au vu de 

la taille des molécules redox du liquide ionique biredox, la probabilité que le transfert 

électronique se fasse est tout de même plus grande, même si les courbes ne se recouvrent pas. 

La partie redox de la molécule a de plus grandes chances d‟être suffisamment proche d‟une 

paroi ou d‟une autre pour permettre son oxydation ou sa réduction.  
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Figure 17 : Description des dynamiques électrochimiques sur une électrode de PICA méso microporeuse. 

La microporosité génère également une constante de temps du transfert de masse beaucoup 

plus faible puisque la molécule est prisonnière du pore, la distance de diffusion qu‟elle peut 

parcourir est restreinte. Dans le cas du carbone poreux, tous les pores quelle que soit leur 

taille (< 1 µm) sont impactés par le transfert de masse. Donc théoriquement, quasiment toutes 

les molécules présentes dans les pores ont réagi, le TEMPOMIm
+
 à l‟électrode positive et le 

AQPFS
-
 à l‟électrode négative.  

La combinaison de ces phénomènes avec l‟impact de la couche diffuse à cette taille de pores 

génère une convolution des trois phénomènes qui ne sont pas distinguables l‟un de l‟autre. 

C‟est que montre la CV du PICA avec le liquide ionique biredox, figure 16 illustrés en figure 

17. La complexité de l‟électrode ne nous permet pas de distinguer les différentes dynamiques 

électrochimiques. Finalement, ce résultat est expliqué par le formalisme décrit précédemment. 

A l‟échelle du micropore, nous avons montré que toutes les contributions électrochimiques 

étaient impactées et c‟est ce que transcrit la voltamétrie cyclique du liquide ionique biredox. 

Cette observation est faite pour une concentration de 0,5 mol·l
-1

, soit pour une grande quantité 

de liquide ionique biredox contenu dans les pores. Pour une concentration plus faible (2·10
-3

 

mol·l
-1

), la contribution capacitive importante de l‟électrode de PICA (100 F·g
-1

) écrante toute 

réaction faradique.  
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Figure 18 : Mécanismes électrochimiques d‟un électrolyte contenant du liquide ionique biredox avec différents 

carbones d‟électrodes. (a) Schéma des différents systèmes étudiés. (c) Comparaison des mécanismes intervenant 

pour les différents types de carbone. 

Trois types de dynamiques électrochimiques apparaissent en fonction de la nature des 

électrodes de carbone (figure 18a et b). Tout d'abord, à la surface de l'électrode plane, la 

double couche électrochimique est régie par la loi classique de l'électrochimie (épaisseurs 

entre 1-2 nm) tout comme la couche de diffusion des espèces redox. Ensuite, avec les 

électrodes de CO, les espèces redox sont confinées dans une zone micrométrique qui permet 

une diffusion restreinte seulement. Et enfin, avec des électrodes poreuses, la double couche 

électrochimique et la couche de diffusion sont confinées dans le volume des méso micropores, 

limitant la diffusion classique des espèces redox. Dans ce dernier cas, les molécules redox 

sont stockées dans la double couche électrochimique en tant qu'espèces ioniques.  

2.3 Conclusion 

Ce chapitre se concentre sur l‟étude des trois mécanismes électrochimiques observés avec un 

électrolyte contenant un liquide ionique biredox qui sont (i) la formation de la double couche 

électrochimique (ii) le transfert électronique et (iii) le transfert de masse. Ces trois 

dynamiques sont facilement identifiables avec une mesure de voltamétrie cyclique sur 
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électrode plane. L‟introduction de tortuosité par l‟utilisation d‟une électrode de carbone en 

oignon complexifie le signal. La diffusion est restreinte car l‟électrolyte est confiné dans les 

pores inter-particulaires. L‟utilisation d‟électrode de carbone activé méso et microporeuse 

complexifie encore plus le signal. Les dynamiques ne sont pas distinguables les unes des 

autres.  

Une manière de rationaliser ces observations est d‟étudier l‟impact de la taille des pores sur 

les dynamiques de double couche électrochimique, transfert électronique et de diffusion. Pour 

cela, le formalise associé à ces trois dynamiques a été employé, c‟est-à-dire le modèle de 

Gouy-Chapman pour l‟EDLC, le modèle de Marcus-Hush pour le transfert électronique et le 

modèle de Fick pour le transfert de masse. A partir de ces modèles, les distances 

caractéristiques associées au potentiel électrostatique, à la probabilité de transfert électronique 

et à la concentration en espèces redox consommées sont extraites. En modélisant une 

deuxième paroi, il a été possible de simuler un pore. La variation de la distance entre ces 

parois, permet de faire varier la taille de pore jusqu‟à l‟observation du recouvrement des 

courbes caractérisant l‟impact sur les différents paramètres (potentiel électrostatique, 

probabilité de transfert électronique et concentration en espèces redox consommées). 

L‟utilisation de ces modèles permet de savoir pour quelle taille de pores, les phénomènes 

électrochimiques seront nécessairement impactés par le confinement de l‟électrolyte. Dans le 

cas de l‟utilisation d‟un carbone microporeux, les trois phénomènes électrochimiques sont 

impactés par la taille de porosité. Dans le cas de l‟utilisation d‟un carbone mésoporeux, le 

transfert de masse et la couche diffuse sont impactés. Dans le cas d‟un carbone macroporeux, 

uniquement le transfert de masse est impacté par la taille de la porosité et l‟effet de 

confinement associé.   

L‟établissement des formalismes associés à chacun de ces phénomènes et l‟étude de leurs 

distances caractéristiques ont permis de mieux comprendre nos mesures expérimentales.  
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anioniques à base d’anthraquinone menant 

à une grande rétention dans la porosité 

  



84 

 

Table des matières 

3.1 Partie expérimentale : synthèse et méthodes de caractérisation du liquide 
anionique redox.............................................................................................................. 86 

3.1.1 Synthèse du liquide anionique redox (AQTFSI)- BMIm+ ......................................... 87 

3.1.2 Préparation des électrolytes : sels et solvant ........................................................ 88 

3.1.3 Caractérisations électrochimiques ........................................................................ 88 

3.1.3.1 Voltamétrie cyclique sur électrode plane ................................................................. 88 

3.1.3.2 Voltamétrie cyclique avec des électrodes de carbone poreux ................................. 89 

3.1.3.3 Mesures de rétention dans la porosité et d’autodécharge....................................... 90 

3.1.4 Mesures avec une microbalance à cristal de quartz électrochimique (EQCM) ..... 91 

3.2 Augmentation de la capacité spécifique d’un supercondensateur grâce au liquide 
anionique redox en milieu acétonitrile ............................................................................ 92 

3.3 Etude de l’interface entre une électrode plane et un électrolyte contenant le liquide 
anionique redox AQTFSI- BMIm+ ..................................................................................... 95 

3.3.1 Système non diffusionnel mis en évidence par des mesures de voltamétrie 
cyclique  ................................................................................................................................ 95 

3.3.2 Mise en évidence par EQCM d’interactions entre l’(AQTFSI)- et l’électrode 
dépendante du sel support pendant la réduction de la molécule. .......................................... 98 

3.4 Évaluation de la rétention du liquide ionique redox dans la porosité du carbone ...... 
  ........................................................................................................................... 106 

3.4.1 Démonstration de la rétention des molécules (AQTFSI)- dans la porosité du 
carbone par voltamétrie cyclique .......................................................................................... 106 

3.4.2 Mécanismes d'autodécharge d’un liquide ionique redox confiné dans les pores 
d’un carbone .......................................................................................................................... 109 

3.5 Conclusion .......................................................................................................... 115 

3.6 Références.......................................................................................................... 116 

 



 

85 

 

L’une des problématiques des EC redox est la diffusion des molécules à l’état chargé vers 

l’électrode opposée. Ce phénomène est notamment responsable de la forte autodécharge des 

EC redox. Une manière de limiter le phénomène de diffusion est d’utiliser des molécules dont 

les interactions avec l’électrode lors de la charge sont suffisamment fortes pour éviter sa 

diffusion.
1
 Dans ce chapitre, le liquide anionique redox à base d’anthraquinone greffée sur un 

anion de type TFSI a été étudié et a montré un comportement électrochimique non 

diffusionnel. L’interaction spécifique de cette molécule avec l’électrode permet de diminuer 

sa diffusion. 

 

Figure 1 : Schéma du comportement des molécules (a) anthraquinone (b) anthraquinone 

trifluorométhanesulfonylimide, dans un pore d'électrode de carbone pendant la charge. (c) Schéma des molécules 

utilisées dans cette étude. 
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Le liquide anionique redox étudié est une anthraquinone fonctionnalisée par un anion de type 

bis(trifluorosulfonyl)imide (AQTFSI)
-
 et son contre-ion 1-butyl-3-méthylimidazolium 

BMIm
+
. Elle est comparée à l'anthraquinone (AQ) commerciale. Les molécules sont décrites 

en figure 1c. Les molécules sont solubilisées dans des électrolytes à base d’acétonitrile, soit 

un environnement peu visqueux favorable à la diffusion rapide des molécules redox, mais 

utilisé dans les dispositifs commerciaux. L'influence de trois sels supports différents est 

étudiée : le tétraéthylammonium tétrafluoroborate (NEt4
+
 BF4

-
), le 1-butyl-3-

méthylimidazolium bis(trifluorométhanesulfonyl)imide (BMIm
+
 TFSI

-
) et le lithium 

bis(trifluorométhanesulfonyl)imide (Li
+
 TFSI

-
) (détaillés en figure 1c). En effet, la taille, la 

densité de charge et l'ionicité du sel influencent les interactions entre le sel, les molécules 

redox et/ou les électrodes. 

Ces travaux mettent en évidence la forte interaction de l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 avec le carbone 

poreux qui conduit à une rétention élevée, c'est-à-dire qu'il n'y a pas de diffusion des 

molécules hors des pores comme décrit sur la figure 1b et ce, comparativement au cas de 

l’AQ (figure 1a). De plus, des caractérisations électrochimiques profondes combinées à la 

microbalance électrochimique à quartz (EQCM) ont permis de proposer un mécanisme 

expliquant la force électromotrice de l'autodécharge de l'électrolyte actif redox étudié.  

3.1 Partie expérimentale : synthèse et méthodes de caractérisation du 

liquide anionique redox 

Les molécules initialement étudiées sont celles qui constituent le premier liquide ionique 

biredox étudié et sont présentées dans le chapitre précédent. Ce liquide ionique biredox 

permet de doubler la capacité spécifique d’un supercondensateur. Toutefois l’anion AQPFS
-
 

présente quelques inconvénients : l’instabilité chimique du précurseur nécessaire à sa synthèse 

et la faible quantité de molécules produites. Pour résoudre ces difficultés, une autre voie de 

synthèse a été développée en se basant sur l’anion TFSI
-
. Au-delà de répondre aux deux 

premières problématiques, cette synthèse permet également d’avoir une charge négative 

délocalisée plus importante avec l’anion TFSI
-
 qu’avec le PFS

-
. Plus la charge est délocalisée, 

plus l’interaction avec le contre-ion sera faible. 
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3.1.1 Synthèse du liquide anionique redox (AQTFSI)
-
 BMIm

+
 

La synthèse a été réalisée par Léa Bernard et Halima Tounkara, techniciennes en synthèse 

organique dans l’équipe. 

L’anthraquinone a été fournie par Sigma Aldrich. Les précurseurs d’acide chlorosulfurique et 

de trichlorure de phosphore ont été fournis par Sigma Aldrich. Le 

trifluoromethanesulfonamide a été fourni par Tokyo Chemical Industry.   

 

Figure 2 : Schéma de la synthèse du liquide ionique redox anthaquinone-2-sulfonyl-trifluoromethanesulfonimide 

1-butyl-3-méthylimidazolium (AQTFSI)
-
 BMIm

+
. 

Dans un premier temps, l'anthraquinone est dissoute dans du dichlorométhane sous argon et 

refroidie dans un bain de glace. L'acide chlorosulfurique (1,1 éq.) est ajouté goutte à goutte, le 

mélange est ensuite agité pendant 40 h à température ambiante. Le trichlorure de phosphore 

(2,2 éq.) est ajouté puis la solution est agitée pendant 24 h à température ambiante. Le solvant 

et les sous-produits sont éliminés par évaporation à l'aide d'un évaporateur rotatif. Dans un 

second temps, le produit obtenu est dissous dans de l'acétonitrile et mélangé avec le carbonate 

de sodium et le trifluoromethanesulfonamide préalablement broyé dans de l'acétonitrile 

pendant 10 min. Le mélange est agité pendant 24 h à 90 °C. Le produit obtenu est filtré avec 

un Büchner et lavé à l'acétone avant séchage. Le produit obtenu est un solide brun clair. 

Ensuite, une métathèse est réalisée pour obtenir le produit final (AQTFSI)
-
 BMIm

+
. Pour cela, 

le AQTFSI Na et le BMIm Cl sont dissous dans du dichlorométhane et mélangé pendant 24 h 

à température ambiante. Le produit est récupéré par extraction liquide-liquide à l’eau, puis 

lavé à l’eau et séché sous vide. Le schéma de la synthèse est représenté sur la figure 2.  
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3.1.2 Préparation des électrolytes : sels et solvant 

La synthèse du 1-butyl-3-méthylimidazolium bis(trifluorométhanesulfonyl)imide est décrite 

au chapitre 2, paragraphe 2.1.2. Le BMIm
+
 TFSI

-
 est ensuite séché sous vide à 50°C pendant 

24 h. Le sel de tetraethylammonium tetrafluoroborate est recristallisé. Il est solubilisé à chaud 

dans du méthanol, le montage est à reflux pendant 2 h. Ensuite le mélange est refroidi une nuit 

à 4 °C, puis filtré, rincé et séché sous vide à 80°C pendant 24 h. Le lithium 

bis(trifluorométhanesulfonyl)imide est séché sous vide à 80°C. Les sels sont ensuite stockés 

sous atmosphère inerte. L'acétonitrile utilisé est anhydre à 99,8 % et provient de Sigma 

Aldrich. 

3.1.3 Caractérisations électrochimiques 

Toutes les mesures électrochimiques ont été effectuées dans une boîte à gants en utilisant un 

potentiostat Ametek Princeton Applied Research.  

3.1.3.1 Voltamétrie cyclique sur électrode plane 

Pour la mesure de CV, la cellule à 3 électrodes utilisées est constituée d’une électrode de 

travail en carbone vitreux (GC), d’une contre-électrode de platine et d’un fil d’argent comme 

référence. La cellule utilisée est illustrée en figure 3. Avant chaque expérience, l’électrode de 

travail est polie sur un feutre avec de l’alumine 0,3 µm, et rincée à l’eau ultrapure puis à 

l’éthanol. L’électrode de référence est polie avec une feuille abrasive (grain 1200), elle est 

ensuite rincée à l’eau ultrapure puis à l’éthanol. Le même rinçage est appliqué à l’électrode de 

platine.  

 

Figure 3 : Schéma d’une cellule à trois électrodes utilisée avec une électrode de travail plane de type carbone 

vitreux. 



 

89 

 

3.1.3.2 Voltamétrie cyclique avec des électrodes de carbone poreux 

La cellule à 3 électrodes utilisée contient deux électrodes autosupportées de carbone poreux et 

une électrode de référence comme illustrée à la figure 4. Les électrodes de travail sont 

constituées de carbone activé PICACTIF comme matière active (PICA), de noir d’acétylène 

comme additif conducteur et de fluorure de polyvinylidène comme liant, avec un rapport 

massique de 75:15:10. La procédure de réalisation de ces films d’électrodes est décrite au 

paragraphe 2.1.3. Les films sont ensuite poinçonnés au diamètre 6 mm pour l’électrode de 

travail et 10 mm pour la contre-électrode. Puisque les réactions faradiques à l’électrode de 

travail sont observées, il est important d’avoir une contre-électrode avec une plus grande 

surface spécifique pour ne pas limiter la quantité de charges stockée à l’électrode de travail. 

Les électrodes sont ensuite pressées dans une grille en acier inoxydable à 10 T. 

 

Figure 4 : Schéma d’une cellule à trois électrodes utilisée avec des électrodes de carbone poreux. 

Une mesure de BET est réalisée sur 10 de ces électrodes de diamètre 10 mm (figure 5). Les 

données extraites de cette mesure (taille de pore moyenne, volume des pores, surface 

spécifique et porosité) sont représentées dans le tableau 1. 
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Figure 5 : Surface spécifique des électrodes de carbone PICA mesurée par BET. (a) Isotherme de 

l’adsorption/désorption de l’azote et (b) la distribution de la taille des pores de l’électrode de carbone. 

Tableau 1 : Caractéristiques physiques des électrodes de carbone PICA mesurées par BET. 

Taille de pore moyenne Volume des pores Surface spécifique Porosité 

3,3 nm 0,863 cm
3
·g

-1 
1170 m

2
·g

-1 
40 % 

 

3.1.3.3 Mesures de rétention dans la porosité et d’autodécharge 

Pour la mesure de la rétention dans la porosité, les électrodes sont d’abord immergées dans un 

électrolyte de NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol·l

-1
 dans l'acétonitrile. Les CV sont réalisées à 20 mV·s

-1
, 

10 mV·s
-1

 et 5 mV·s
-1

 (5 cycles pour chaque vitesse de balayage). Puis le même système 

d’électrodes est rincé avec de l'acétonitrile et immergé dans l'électrolyte contenant du 

(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 à 2·10

-3
 mol·l

-1
 dans le NEt4

+
 BF4

-
 à 0,5 mol·l

-1
 dans l’ACN. De nouvelles 

CV sont réalisées, 15 cycles d’imprégnation à 20 mV·s
-1

, puis 5 cycles à 10 mV·s
-1

 et 5 mV·s
-

1
. Ensuite les électrodes sont à nouveau retirées et rincées avec de l’acétonitrile puis 

immergées dans une solution sans molécules redox (NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol·l

-1
 dans l’ACN) 

dans laquelle les dernières CV ont été réalisées à 20 mV·s
-1

, 10 mV·s
-1

 et 5 mV·s
-1

 (5 cycles 

pour chaque vitesse de balayage). 
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Pour les mesures d'autodécharge, le même protocole a été utilisé avec l'ajout de la mesure 

d'autodécharge pour chaque électrolyte. La mesure consiste à charger l'électrode de travail à -

1,4 V vs Ag/Ag
+
 à 5 mV·s

-1
, à appliquer ce potentiel pendant 600 s puis à mesurer son 

évolution en fonction du temps en circuit ouvert. 

3.1.4 Mesures avec une microbalance à cristal de quartz électrochimique (EQCM) 

Les mesures EQCM sont effectuées avec un système Maxtek RQCM combiné avec un 

potentiostat Autolab PGSTAT101. Le cristal de quartz Maxtek, dont les deux faces sont 

représentées figures 6b et 6c, est revêtu d'une sous-couche de titane puis une fine couche d’or. 

Le quartz est de diamètre 2,54 cm (coupe AT). Il possède une fréquence fondamentale de 5 

MHz. La cellule électrochimique, figure 6a a été assemblée dans une boîte à gants sous 

atmosphère d'argon à température ambiante, elle est placée dans une boite hermétique pour la 

réalisation des mesures. L’or recouvrant le quartz est utilisé comme électrode de travail, un fil 

de platine comme contre-électrode et un fil d'argent comme électrode de référence.  

 

Figure 6 : (a) Schéma d’une cellule utilisé pour l’EQCM. (b) Cristal de quartz recouvert d’une couche d’or 

utilisée comme électrode de travail. (c) Seconde face du cristal de quartz en contact utilisée pour la connectique. 

Des mesures de voltamétrie cyclique ont été effectuées à 10 mV.s
-1

. Dans le même temps, la 

fréquence de résonance du quartz et la résistance électrique ont été enregistrées. Pour chaque 

expérience, le troisième cycle est montré. Les mesures ont toujours été effectuées au moins 

deux fois et sont répétables de manière qualitative. 

Le principe de la technique EQCM est détaillé en annexe. Le livre « Piezoelectric transducers 

and applications » édité par Antonio Arnaud permet de se familiariser avec l’effet 

piézoélectrique, l’une des sections est consacrée à l’EQCM.
2
 

(a) (b) (c) 
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3.2 Augmentation de la capacité spécifique d’un supercondensateur grâce 

au liquide anionique redox en milieu acétonitrile 

Le liquide ionique redox (AQTFSI)
-
 BMIm

+
 a été testé avec des électrodes de carbones 

poreux pour connaitre son impact sur la capacité spécifique de l’électrode.  Il a été solubilisé 

dans trois environnements différents : les trois sels supports sont le NEt4
+
 BF4

-
, le BMIm

+
 

TFSI
-
, et le Li

+
 TFSI

-
 dissous à 0,5 mol.l

-1
 dans l’acétonitrile. Les électrolytes sont testés en 

cellule à 3 électrodes avec des électrodes de carbone activé méso microporeux.  
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Figure 7 : Voltamétries cycliques d'une électrode de travail en carbone poreux dans une configuration à trois 

électrodes. Les électrolytes sont composés de sels dissous à 0,5 mol·l
-1

 dans l’acétonitrile (courbe noire) (a) 

NEt4
+
 BF4

-
 (b) BMIm

+
 TFSI

-
 et (c) Li

+
 TFSI

-
. Les électrolytes additionnés de (AQTFSI)

-
 BMIm

+
 à 2·10

-3
 mol·l

-1
 

sont représentés en orange. (d) La capacité spécifique (en Farad par gramme de matière active de l'électrode de 

travail) est représentée pour chaque sel support avec la contribution faradique (orange) et sans (noir). 
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Les CV sont représentées figure 7 avec en noir, l’électrolyte sans molécule redox et en orange 

l’électrolyte contenant  2·10
-3

 mol·l
-1 

de (AQTFSI)
-
 BMIm

+
. Sans liquide ionique redox 

(figure 7a, 7b et 7c, noir), les CV présentent une forme rectangulaire correspondant à une 

réponse capacitive pure. La capacité spécifique de 100 F∙g
-1

 (masse de matière active de 

l’électrode) avec le carbone PICA a été obtenue dans chacun des électrolytes, proche des 125 

F·g
-1

 obtenu dans la littérature.
3
 

Avec l'addition d'un liquide ionique redox, un pic réversible est observé correspondant à la 

réduction (-0,54 V vs Ag/Ag
+
) et l'oxydation (-0,28 V vs Ag/Ag

+
) du (AQTFSI)

-
. Les 

équations d'oxydoréduction pour ces processus sont données à la figure 8. La réduction de 

l’(AQTFSI)
-
 se produit en deux étapes de transfert électronique, du (AQTFSI)

-
 au 

(AQTFSI)
•2-

 au (AQTFSI)
3-

. L’oxydation est le processus inverse. Un seul pic 

d’oxydoréduction de l’(AQTFSI)
-
 est visible avec le carbone poreux dans le cas des sels de 

NEt4
+
 BF4

-
 et de Li

+
 TFSI

-
 (figure 7a et 7c). Le carbone méso microporeux génère des 

environnements très différents pour la molécule d’anthraquinone ce qui peut générer une 

convolution des pics redox. Cette convolution est visible dans le cas du sel de BMIm
+
 TFSI

-
 

(figure 7b), les potentiels redox sont de -0,66 V et -0,91 V vs Ag/Ag
+
. Les potentiels redox 

sont différents dans les autres sels supports : -0,41 V vs Ag/Ag
+
 avec le sel de NEt4

+
 BF4

-
 et -

0,35 V vs Ag/Ag
+
 dans le cas Li

+
 TFSI

-
. Cette variation de potentiel signifie en théorie qu’il 

est plus facile de réduire l’(AQTFSI)
-
 dans le sel de lithium que dans celui de 

tetraéthylammonium. Cependant au cours des cyclages réalisés, une variation régulière des 

potentiels redox est observée, il est donc difficile de conclure sur cet aspect. Ce point sera 

abordé plus en détail dans la suite du chapitre.  

 

Figure 8 : Schéma des réactions électrochimiques de l’AQ et (d) de l’(AQTFSI)
-
. 
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Pour la figure 7a, avec le sel support de NEt4
+
 BF4

-
, les deux courbes (avec et sans liquide 

ionique redox) sont presque superposées dans la région capacitive (0,5 V à 0,2 V vs Ag/Ag
+
 

et -1,0 V à -1,4 V vs Ag/Ag
+
). Ainsi la contribution faradique du liquide ionique redox peut 

être clairement mise en évidence. De la même façon, pour le sel support de BMIm
+
 TFSI

-
, les 

contributions capacitives se superposent (0,5 V à -0,2 V vs Ag/Ag
+
 et -1,0 V à -1,4 V). Pour 

le sel de Li
+
 TFSI

-
, les courbes se superposent avant la réduction de l’(AQTFSI)

-
, de 0,5 V à 

0,2 V vs Ag/Ag
+
, ensuite une chute de courant (-2,2 mA à -1,4 V vs Ag/Ag

+
) est observée 

après la réduction de la molécule. Ce type de comportement électrochimique est 

caractéristique d’une dégradation de l’électrolyte.  

Les électrolytes redox contiennent tous 2·10
-3

 mol·l
-1

 d’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 car sa solubilité 

dans l’acétonitrile est très faible (saturée à 4·10
-3

 mol∙l
-1

). Malgré cette faible concentration, 

les capacités spécifiques sont augmentées de 60 F·g
-1

 par rapport au système purement 

capacitif avec les sels support de NEt4
+
 BF4

-
 et de BMIm

+
 TFSI

-
. La capacité spécifique avec 

un sel de Li
+
 TFSI

-
 est de 120 F·g

-1
.  

Dans le chapitre précédent était présenté un liquide ionique biredox à une concentration de 0,5 

mol·l
-1

 dans un liquide ionique utilisé comme solvant. Cet électrolyte avait permis de doubler 

la capacité spécifique. Avec l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
, l'acétonitrile a pu être utilisé. Ce solvant est 

utilisé dans les appareils commerciaux et possède une viscosité inférieure à celle des liquides 

ioniques avec un liquide ionique redox. La capacité spécifique avec une concentration 250 

fois plus faible de l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 dans l’ACN que de biredox dans le BMIm

+
 TFSI

-
 est 

augmentée de près d’un tiers. La réponse électrochimique entre ces deux électrolytes est 

complètement différente. Il est donc nécessaire de l’analyser pour comprendre quelles 

interactions permettent d’obtenir une telle augmentation de capacité pour une si faible 

concentration. Des mesures d’autodécharge sont également nécessaires pour savoir si les 

charges stockées dans l’électrolyte sont conservées dans le temps.  
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3.3 Etude de l’interface entre une électrode plane et un électrolyte 

contenant le liquide anionique redox AQTFSI
-
 BMIm

+
 

3.3.1 Système non diffusionnel mis en évidence par des mesures de voltamétrie 

cyclique   

La voltamétrie cyclique de l'anthraquinone pure dans un solvant aprotique est bien connue.
4-7

 

Une fois dissoute dans 0,5 mol∙l
-1

 de NEt4
+
 BF4

-
 dans l'acétonitrile comme électrolyte support 

avec une électrode en carbone vitreux polarisée, l'AQ est réduite et génère, d'abord, l'anion 

radical AQ
•-
 puis, le di-anion AQ

2-
 par deux transferts électroniques réversibles. La figure 8a 

décrit l'oxydation et la réduction de l’AQ. La CV de la figure 9a (courbe bleue), montre deux 

pics réversibles à -0,60 et -1,20 V vs Ag/Ag
+
. Si l'on examine la forme non gaussienne de ces 

pics de réduction, on peut conclure que le processus électrochimique est régi par la diffusion 

des espèces redox. Comme décrit dans la figure 8b, l'anion redox (AQTFSI)
-
 (courbe orange 

de la figure 9a) est réduit en deux étapes. La première étape génère un di-anion (AQTFSI)
•2- 

tandis que la seconde génère un tri-anion (AQTFSI)
3-

, à -0,68 et -1,23 V vs Ag/Ag
+
, 

respectivement. L'oxydation du tri-anion se produit presque uniquement à -0,50 V vs Ag/Ag
+
 

(courant de pic important : 150 µA contre -75 µA pour le premier pic de réduction) pour 

générer (AQTFSI)
-
. L'AQ est bien connu pour être impliquée dans une réaction à sphère 

interne.
8-10

 Ce qui implique un recouvrement des orbitales de la molécule avec celles du 

carbone de l'électrode pour permettre le transfert des électrons. Ici, la forme gaussienne du pic 

d'oxydation de l’(AQTFSI)
-
 implique un comportement électrochimique qui n'est pas 

purement régi par la diffusion. Cela suggère une interaction plus forte entre la surface de 

l'électrode et l’(AQTFSI)
-
 qu'avec l’AQ.   
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Figure 9 : Voltamétrie cyclique sur électrode de carbone vitreux (Ø 3 mm) réalisée à 100 mV·s
-1

 avec un fil de 

platine comme contre électrode et un fil d'argent comme référence. Les électrolytes sont à base d'acétonitrile 

(ACN) avec l’AQ (bleu) ou l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 (orange) à 2·10

-3
 mol·l

-1
 avec différents sels supports (a) NEt4

+
 

BF4
-
 (b) BMIm

+
 TFSI

-
 et (c) Li

+
 TFSI

-
 à 0,5 mol·l

-1
. 

En changeant le sel support NEt4
+
 BF4

-
 pour le BMIm

+
 TFSI

-
, les voltamogrammes de l’AQ et 

de l’(AQTFSI)
-
 sont maintenant similaires. Plus précisément, le voltamogramme de l'AQ, 

figure 9b (bleu), présente une forme similaire à celle enregistrée avec l'électrolyte précédent 

(0,5 mol.l
-1 

NEt4
+
 BF4

-
 en acétonitrile) avec un léger décalage des potentiels redox des 

AQ/AQ
•-
 et AQ

•-
/AQ

2-
. Les potentiels de pics de réduction pour AQ/AQ

•-
 et AQ

•-
/AQ

2- 
sont de 

-0,69 et -1,06 V vs Ag/Ag
+
, respectivement. Pour l’(AQTFSI)

-
 BMIm

+
, deux pics de courant 

distincts ont été obtenus.  
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Le potentiel correspondant à la première réduction, (AQTFSI)
-
/(AQTFSI)

•2-
,
 
est de -0,72 V vs 

Ag/Ag
+
 tandis que, pour la deuxième réduction, (AQTFSI)

•2-
/(AQTFSI)

3-
, il est de -1,09 V vs 

Ag/Ag
+
. 

Lorsque le Li
+
 TFSI

-
 est dissous dans l'acétonitrile, les voltamogrammes de l’AQ et 

l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 (figure 9c) sont à nouveau similaires. Cependant, un seul pic de courant, 

réversible, est observé. La charge correspondante pour l’AQ et l’(AQTFSI)
-
 est du même 

ordre de grandeur que celles mesurées avec les sels supports NEt4
+
 BF4

-
 et BMIm

+
 TFSI

-
 pour 

les deux pics d’oxydoréduction (de l’ordre de 500 µC pour l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
). Dans les 

électrolytes à base de Li
+
 TFSI

-
, le pic unique observé correspond donc à une convolution de 

deux transferts d'électrons réversibles. Les potentiels respectifs des pics de réduction de l'AQ 

et de l'(AQTFSI)
-
 sont -0,65 V et -0,71 V par rapport à Ag/Ag

+
. La forte influence du Li

+
 

TFSI
-
 sur le comportement électrochimique de l'anthraquinone est expliquée par Compton et. 

al.
11

 Ils ont rapporté que les cations de métaux alcalins, et plus particulièrement le cation 

lithium, ont un impact significatif sur l'électrochimie de l’AQ.  L'anion radical AQ électro-

généré (AQ
•-
) est fortement coordonné avec le cation lithium conduisant à la formation de 

paires ioniques. Ils mettent en évidence un impact sur le potentiel de réduction de 

l'anthraquinone, qui est déplacé vers un potentiel moins négatif. 

A l'exception de l'électrolyte à base de NEt4
+
 BF4

-
, les voltamogrammes sont similaires 

lorsque l’AQ et l’(AQTFSI)
-
 sont utilisés. Cependant, pour tous les voltamogrammes, les pics 

de courant sont plus grands pour l’(AQTFSI)
-
 que pour l’AQ. Un coefficient de diffusion plus 

élevé pour l’(AQTFSI)
-
 que pour l’AQ pourrait expliquer cette observation. Toutefois, une 

augmentation locale de la concentration en (AQTFSI)
-
 à l'interface solide/liquide conduirait 

au même comportement.  

Pour étudier plus en détail les interactions spécifiques entre l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 et l'électrode 

(selon la composition de l'électrolyte) et expliquer le comportement observé, il est nécessaire 

de se concentrer sur l'interface électrode/électrolyte. Des expériences électrochimiques in situ 

sur microbalance à cristal de quartz permettent d'étudier cette interface électrode/électrolyte et 

ainsi décrire l'interaction spécifique du (AQTFSI)
-
 à la surface de l'électrode sous polarisation. 



98 

 

3.3.2 Mise en évidence par EQCM d’interactions entre l’(AQTFSI)
-
 et l’électrode 

dépendante du sel support pendant la réduction de la molécule. 

La méthode de microbalance à cristal de quartz électrochimique (EQCM) est décrite en 

annexe.  

Les voltamogrammes (10 mV∙s
-1

) sur électrode d’or sont représentés avec soit la réponse en 

fréquence soit la réponse en résistance mesurée par EQCM. Selon l'équation de Sauerbrey 

(annexe), la réponse en fréquence diminue avec l’augmentation de la masse de matière 

déposée sur l'électrode. Pour des raisons de commodité visuelle, la réponse en fréquence 

négative -Δf, proportionnelle à Δm, est représentée des figures 10 à 15. La réponse en 

résistance est reliée au changement de viscoélasticité à la surface de l’électrode. Cette relation 

est détaillée en annexe. L'équation de Sauerbrey n'est cependant plus valable lorsque la 

viscoélasticité du milieu n’est pas constante. Dans le cas présent, en raison des fortes 

variations du comportement viscoélastique à la surface de l'électrode, grande variation de 

résistance, les discussions se limitent à une analyse qualitative des variations de masse 

mesurées à partir des variations de fréquence. Puisque la variation de viscoélasticité a un 

impact sur la réponse en fréquence et modifie les propriétés de l’électrolyte à l’interface 

électrode/électrolyte, il ne serait pas correct de parler de variation de masse sur l’électrode. 

Aussi, parlerons-nous exclusivement d’interactions. Lorsque -Δf augmente, les interactions 

des molécules à la surface de l’électrode sont plus fortes. Lorsque ΔR augmente, la 

viscoélasticité à la surface de l’électrode augmente. 
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Figure 10 : CV à 10 mV∙s
-1

 sur une électrode en or, la variation en fréquence (a, c et e) et en résistance (b, d et f) 

par EQCM avec des électrolytes différents. (a) et (b) correspondent au sel NEt4
+
 BF4

-
 0,5 mol∙l

-1
 dans 

l'électrolyte ACN. (c) et (d) correspondent au sel BMIm
+
 TFSI

-
 0,5 mol∙l

-1
 dans l'électrolyte ACN. (e) et (f) 

correspondent au sel Li
+
 TFSI

-
 0,5 mol∙l

-1
 dans l'électrolyte ACN. La contre-électrode est un fil de platine et la 

référence est un fil d'argent. 
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Les électrolytes supports ont tout d’abord été analysés avant d’ajouter des molécules redox 

aux différents électrolytes. Les réponses sont décrites sur la figure 10.  

Aucun pic d’oxydoréduction n’est visible sur les CV de la figure 10 hormis quelques petites 

pollutions d’anthraquinone. Les variations en fréquence et en résistance sont faibles, elles ne 

dépassent pas 10 Hz en ce qui concerne la fréquence et 2 Ohms pour la résistance. Les 

courbes, qui ne seront pas plus détaillées, restent néanmoins essentielles à l’analyse des 

électrolytes en présence de molécules redox.  
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Figure 11 : CV à 10 mV∙s
-1

 sur une électrode en or selon la variation en fréquence Δf et en résistance ΔR par 

EQCM avec des électrolytes contenant de l’AQ (courbe bleue : a et c) et de l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 (courbe 

orange : b et d) avec un sel support NEt4
+
 BF4

-
 0,5 mol∙l

-1
 dissous dans l’ACN. 

Les figures 11 à 15 présentent les mesures réalisées avec des électrolytes contentant du AQ 

(bleu) et du (AQTFSI)- (orange). Les trois sels supports testés sont le NEt4
+
 BF4

-
, figure 11, le 

BMIm
+
 TFSI

-
, figure 13 et le Li

+
 TFSI

-
, figure 14. La variation de fréquence Δf en fonction de 
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la résistance au mouvement ΔR est représentée sur la figure 15 pour chaque électrolyte utilisé. 

Dans toute la série d'expériences, le solvant utilisé est l'ACN. 

Pour chaque expérience, la variation de potentiel imposée démarre de 0 V vs Ag/Ag
+
 pour 

aller vers des potentiels plus négatifs (réduction de l’AQ). La figure 11a montre qu'aucun 

changement de fréquence n'a été mesuré pendant la réduction et l'oxydation de l’AQ dans 

l'électrolyte à base de NEt4
+
 BF4

-
. Cela signifie que lors des transferts électroniques de l’AQ, 

la molécule s’adsorbe ponctuellement à la surface de l’électrode (sphère interne) sans rester 

proche de sa surface. Au contraire, la réduction de (AQTFSI)
-
 (figure 11b) implique une forte 

augmentation de -Δf suggérant que les espèces se trouvent à proximité de la surface des 

électrodes. Ces espèces comprennent (AQTFSI)
-
, mais, en raison des paires d'ions formés, les 

cations des sels supports pourraient aussi contribuer à l'augmentation observée de l’opposé de 

la fréquence. La fréquence commence à augmenter à -0,67 V vs Ag/Ag
+
 lorsque le premier 

pic de réduction apparaît et elle continue jusqu'à la fin du balayage en potentiel en réduction. 

De cette expérience, il apparaît que les molécules (AQTFSI)
-
 restent proches de la surface du 

quartz même après le transfert d'électrons. Lors de l'oxydation de (AQTFSI)
3-

, la fréquence de 

résonance revient soudainement à 0 Hz, ce qui suggère que, lors de cet événement, toutes les 

espèces impliquées quittent le voisinage de la surface du quartz. Treize cycles ont été 

effectués et le comportement de (AQTFSI)
-
 est un processus réversible, figure 12.  
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Figure 12 : Variation de l’opposé de la fréquence (-Δfnorm) normé par rapport à la fréquence de vibration du 

quartz en fonction du temps sur 13 cycles de charge-décharge. 
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Pendant l'oxydation et la réduction de l'AQ dans l'électrolyte à base de NEt4
+
 BF4

-
, aucune 

évolution de la résistance n'a été observée, figure 11c. Au contraire, pour l’(AQTFSI)
-
, une 

variation importante de ΔR a été observée au cours du processus redox, en particulier pendant 

l'oxydation de la molécule, figure 11d. Pendant la réduction de (AQTFSI)
-
, la faible variation 

de la résistance est attribuée à la légère modification de la propriété viscoélastique de 

l'interface électrode/électrolyte pendant le transfert électronique. Pour des potentiels inférieurs 

à -1,25 V vs Ag/Ag
+
 (en réduction), la résistance au mouvement diminue. Pour les potentiels 

de -1,6 V à -0,75 V par rapport à Ag/Ag
+
 (en oxydation), aucun changement de la résistance 

au mouvement n'a été observé. Cette absence de changement viscoélastique pendant la 

première partie de l'oxydation est caractéristique de la présence d'une couche organique rigide 

formée à la surface de l'électrode pendant la réduction. Pendant l'oxydation de (AQTFSI)
3-

, à 

un potentiel de -0,78 V vs Ag/Ag
+
, un pic à 520 Ω en résistance est observé. La résistance 

diminue ensuite de 405 Ω à -0,60 V vs Ag/Ag+ (115 Ω) pour être à 0 Ω à 0 V vs Ag/Ag
+
. La 

variation la plus forte de ΔR correspond au pic d'oxydation de l’(AQTFSI)
-
. L'oxydation de 

(AQTFSI)
3-

 en (AQTFSI)
-
 provoque une forte variation du caractère viscoélastique à 

l’interface électrode/électrolyte. En effet, le film rigide de (AQTFSI)
3-

 formé à la surface du 

quartz est soumis à une réorganisation de l'interface lors de l'oxydation jusqu'à la désorption 

complète des molécules (AQTFSI)
-
 de la surface. 

La figure 13 décrit les phénomènes à l’interface, tels qu'observés par l'EQCM, impliquant 

l’AQ et l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
, avec un sel support de BMIm

+
 TFSI

-
 dilué dans l’acétonitrile.  

Pour l’AQ (figure 13a), la variation de -Δf est d'environ 70 Hz, supérieure à celle de 

l'électrolyte à base de NEt4
+
 BF4

-
. Pour l’(AQTFSI)

-
 BMIm

+
 (figure 13b), -Δf commence à 

augmenter à partir de -0,8 V vs Ag/Ag
+
, pendant la réduction de (AQTFSI)

-
, et ce, jusqu'à 

l'oxydation de (AQTFSI)
3- 

en (AQTFSI)
-
. A son maximum, le décalage de fréquence atteint 

230 Hz. Pendant l'oxydation, à -0,8 V vs Ag/Ag
+
, le décalage de fréquence retourne 

progressivement à 0 Hz. La résistance pour AQ et (AQTFSI)
-
 BMIm

+
 est représentée sur les 

figures 13c et 13d, respectivement. En changeant le sel, le comportement viscoélastique 

observé est complètement différent. Pour l’AQ (figure 13c), la résistance augmente 

légèrement (10 Ω) pendant la réduction de -1,2 V à -1,6 V vs Ag/Ag
+
. Elle diminue ensuite à 

partir de -1,0 V vs Ag/Ag
+
 et atteint 0 Ω à -0,9 V vs Ag/Ag

+
. Pour l’(AQTFSI)

-
 BMIm

+
 

(figure 13d) la résistance commence à augmenter à partir de -0,8 V vs Ag/Ag
+
, pendant la 

réduction de l’(AQTFSI)
-
 et, tout comme pour l'évolution de fréquence, elle continue à 

augmenter jusqu'à l'oxydation de l’(AQTFSI)
3-

. Lors de l'oxydation de -0,8 V à 0 V vs 
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Ag/Ag
+
, la résistance est progressivement revenue à 0 Ω. Même s'il est difficile de comparer 

quantitativement les valeurs de -Δf et ΔR, il apparaît que les tendances observées sont 

toujours les mêmes. Lorsque le cation butylmethylimidazolium (BMIm) est utilisé dans 

l'électrolyte au lieu du tétraéthylammonium (NEt4), un comportement similaire est observé 

pour l’AQ et l’(AQTFSI)
-
 avec, cependant, une différence de grandeur. La variation de la 

viscoélasticité de l'interface augmente continuellement jusqu'à un maximum, ce qui 

correspond à l'oxydation de l'AQ
2-

, et/ou de l’(AQTFSI)
3-

, et diminue ensuite pour des 

potentiels moins négatifs (par rapport à Ag/Ag
+
). 
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Figure 13 : CV à 10 mV∙s
-1

 sur une électrode en or selon la variation en fréquence Δf et en résistance ΔR par 

EQCM avec des électrolytes contenant de l’AQ (courbe bleue : a et c) et de l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 (courbe 

orange : b et d) avec un sel support BMIm
+
 TFSI

-
 0,5 mol∙l

-1
 dissous dans l’ACN. 

La figure 14 décrit les phénomènes d’interface avec l’électrolyte à base de Li
+
 TFSI

-
. Pour 

l’AQ et l’(AQTFSI)
-
, aucun changement de fréquence n'a été observé, figure 14a et 14b. Une 



104 

 

légère variation de résistance (environ 35 Ω) est observée pour l’(AQTFSI)
-
 (figure 14d) 

contrairement à l’AQ (figure 14c). 

Ces observations confirment que les molécules d'anthraquinone ne restent pas à proximité de 

la surface après le transfert d'électrons (état réduit) car ils forment une paire d’ions avec les 

cations lithium.  
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Figure 14 : CV à 10 mV∙s
-1

 sur une électrode en or selon la variation en fréquence Δf et en résistance ΔR par 

EQCM avec des électrolytes contenant de l’AQ (courbe bleue : a et c) et de l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 (courbe 

orange : b et d) avec un sel support Li
+
 TFSI

-
 à 0,5 mol∙l

-1
 dissous dans l’ACN. 

La figure 15 confirme et résume les résultats observés en exprimant la variation de fréquence 

en fonction de la variation de la résistance. Cela permet de savoir si le « chemin » pris lors de 

la réduction des molécules est le même lors de leur oxydation. La figure 15a montre les 

résultats obtenus pour l’AQ quand la figure 15b montre ceux de l’(AQTFSI)
-
. La figure 15c 

illustre les interactions entre les molécules et la surface d’une électrode pour EQCM lors de la 
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formation d’un film ainsi que les réponses associées en variation de fréquence et de 

résistance. Ces figures n’apportent pas plus d’information dans le cas du sel support de Li
+
 

TFSI
-
, elles sont tout de même présentées pour la comparaison avec les autres sels supports.  
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Figure 15 : Variation de fréquence en fonction de la variation de la résistance au mouvement (a) pour AQ et (b) 

pour (AQTFSI)
-
 BMIm

+
. (c) Représentation des interfaces électrode/électrolyte et des oscillations de fréquence 

associées. Les flèches représentent une variation (positive ou négative). 

Dans le cas du sel support de NEt4
+
 BF4

-
 , aucune variation n’est visible pour l’AQ (figure 

15a, courbe bleu foncé). Pour l’(AQTFSI)
-
, (figure 15b, courbe orange) : lorsque la fréquence 

augmente de a à b, la faible variation de la résistance au mouvement est caractéristique de la 

présence d'une couche rigide organisée à la surface de l'électrode. Cela correspond au premier 

cas illustré figure 15c. De b à c, la couche devient de plus en plus viscoélastique alors que les 

espèces quittent progressivement le voisinage de la surface de l'électrode jusqu'à la 

désorganisation complète de la couche (c à a). Cela correspond au deuxième puis troisième 

cas illustrés figure 15c.  
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Les figures 15a (courbe bleu clair) et 15b (courbe violette) décrivent respectivement 

l'évolution de l'AQ et l'(AQTFSI)
-
 à la surface de l'électrode avec le sel support de BMIm

+
 

TFSI
-
. Contrairement au film rigide formé dans l'électrolyte à base de NEt4

+
 BF4

-
, de a à b, le 

liquide ionique redox forme une couche viscoélastique (-Δf et ΔR augmentent en même 

temps). Les espèces sont progressivement retirées de la surface de l’électrode avec la 

diminution de la viscoélasticité (c à a). Les différences observées dans le comportement 

viscoélastique de ces différents électrolytes peuvent être liées à la spécificité de l'interaction 

du BMIm
+
 avec l’AQ et l’(AQTFSI)

-
 sous polarisation.

12-14
 

3.4 Évaluation de la rétention du liquide ionique redox dans la porosité du 

carbone 

3.4.1 Démonstration de la rétention des molécules (AQTFSI)
-
 dans la porosité du 

carbone par voltamétrie cyclique 

Dans cette partie, les fortes interactions de l’(AQTFSI)
-
 avec les électrodes poreuses en 

carbone ont été étudiées par voltamétrie cyclique. L'objectif est d'aller plus loin dans la 

compréhension de l'interaction de l’(AQTFSI)
-
 avec le carbone conduisant à la rétention des 

molécules dans la porosité de l'électrode. Un protocole spécifique a été élaboré à cet effet. Il 

est détaillé dans la section expérimentale. 

L'électrode en carbone poreux a d'abord été cyclée en milieu NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol∙l

-1
 dans 

l’ACN (figure 16 – trait plein noir) sans redox. Ensuite, la même électrode a été cyclée dans la 

même solution après addition d’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 à 2.10

-3
 mol∙l

-1
 dans l'électrolyte 

précédent (figure 16 – trait plein orange). Comme prévu, le pic de réduction de l’(AQTFSI)
-
 

est apparu à un potentiel de -0,67 V vs Ag/Ag
+
 ainsi que le pic d'oxydation correspondant à 

un potentiel de -0,14 V vs Ag/Ag
+
. Lors de la mesure dans ce dernier électrolyte, le potentiel 

s'est déplacé vers un potentiel plus négatif à chaque cycle et le pic de courant augmente 

jusqu'à stabilisation, après 15 cycles (figure 17). Cela correspond au réarrangement 

systématique de l’(AQTFSI)
-
 dans la porosité du carbone.

15, 16
 Enfin, l'électrode en carbone a 

été soigneusement rincée avec de l'acétonitrile avant d'être trempée dans une solution fraîche 

contenant à nouveau du NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol∙l

-1
 en ACN sans redox. L'électrode en carbone a 

été placée dans la solution pendant 12 h avant d'être cyclée (figure 16 – trait noir pointillé). La 
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CV correspondante présente un pic de réduction au potentiel de -0,87 V vs Ag/Ag
+
 et un pic 

d'oxydation au potentiel de -0,42 V vs Ag/Ag
+
. Le courant de pic est similaire à celui mesuré 

dans l'électrolyte contenant l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
. Pendant la période d’OCV (temps de repos), 

une réorganisation des molécules d’(AQTFSI)
-
 s'est produite, cependant elles sont restées à 

l'intérieur des pores du carbone au lieu de diffuser en dehors. Puisque le potentiel de réduction 

observé a été décalé de -0,20 V vs Ag/Ag
+
, le potentiel plus négatif montre que ce 

réarrangement est énergétiquement moins favorable pour la prochaine réduction des 

molécules (AQTFSI)
-
.  
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Figure 16 : Comportement électrochimique avec des électrodes à base de carbone poreux (PICACTIF). (a) 

Schéma d'expérimentation et légende associée (b) voltamétrie cyclique dans l’électrolyte de NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 

mol∙l
-1

 en ACN sans molécule redox (trait plein noir), avec (AQTFSI)
-
 BMIm

+
 à 2.10

-3
 mol∙l

-1
 (trait plein orange) 

et après 12 h dans la solution de NEt4
+
 BF4

-
 0,5 mol∙l

-1
 en ACN sans molécules redox (trait pointillé noir) et (c) 

la charge associée. 
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Figure 17 : Voltamétrie cyclique à 20 mV.s
-1

 correspondant à l’imprégnation d’électrodes de carbone poreuses 

avec l’électrolyte de (AQTFSI)
-
 BMIm

+
 à 2.10

-3
 mol.l

-1
 en milieu NEt4

+
 BF4

-
 à 0,5 mol.l

-1
 en ACN. 

Le calcul des charges coulombiques correspondant aux pics de réduction dans les deux 

expériences prouve que la concentration des molécules (AQTFSI)
-
 est particulièrement élevée 

dans la porosité de l'électrode carbone par rapport au volume de l'électrolyte. Le volume de 

pores est déterminé par BET, tableau 1 (0,863 cm
3
.g

-1
). Donc, pour une masse d'électrode de 

1,7 mg, le volume des pores correspondant est de 1,47.10
-3 

cm
3
. Une fois les pores 

complètement imprégnés d'une solution à 2,0.10
-3

 mol∙l
-1

 (2,0.10
-6

 mol∙cm
-3

), 2,9.10
-9

 mol de 

(AQTFSI)
-
 doit être présent dans ceux-ci. D'après les charges mesurées expérimentalement à 

0,10 C, la quantité d'espèces redox dans les pores est de 5,2.10
-7

 mol correspondant à une 

concentration de 0,35 mol∙l
-1

, soit plus de trois cents fois la concentration dans le volume de 

l'électrolyte. L’équation (3.1) a été utilisée pour réaliser ce calcul. 

.zF

Q
=n  (3.1) 

Avec n la quantité de matière en moles, Q la charge en Coulombs, F la constante de Faraday 

en Coulombs par mole et z le nombre d'électrons impliqués. Pour aller plus loin, il est 

possible d'estimer le nombre de cations pour 1 (AQTFSI)
-
 dans la porosité et dans le volume 

de l’électrolyte. Dans la solution de 2,0.10
-3

 mol∙l
-1

, le rapport des ions est de 1 (AQTFSI)
-
 

pour 250 cations. En solution très concentrée (0,35 mol∙l
-1

), le rapport est de 1 (AQTFSI)
-
 

pour 2,4 cations ce qui correspond donc au rapport dans la porosité du carbone. L’(AQTFSI)
3-

 

est entouré de près de 3 cations qui compensent les trois charges de l’anion après la réduction 
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de l’(AQTFSI)
-
. Cela dit, sous polarisation, la quantité de cations est plus élevée à la surface 

du carbone, donc dans la porosité, du fait de la double couche électrochimique. Ainsi, en 

faisant le même calcul avec la charge correspondant à la seule contribution capacitive, 0,22 C 

(figure 16c courbe noire), la concentration moyenne des cations dans la porosité est de 1,5 

mol.l
-1

. Le rapport entre la concentration des cations et des (AQTFSI)
-
 est d'environ 4,4. 

L’(AQTFSI)
3-

 est entouré de près de 5 cations à proximité de la surface de l'électrode. Cette 

configuration semble très stable comme le démontre la CV réalisée après 12 h dans 

l'électrolyte sans molécule redox.  

3.4.2 Mécanismes d'autodécharge d’un liquide ionique redox confiné dans les pores 

d’un carbone 

Maintenant qu'il a été prouvé que les molécules redox (AQTFSI)
-
 restent dans la porosité du 

carbone, il est nécessaire d'étudier le comportement d'autodécharge de l'électrode. Dans le cas 

des EDLCs, trois types de mécanismes d'autodécharge ont été identifiés
17-21

: (i) les courants 

de fuite entre les électrodes d'une cellule complète, (ii) les réactions parasites faradiques et 

(iii) la redistribution de charge. Il est important de mentionner que dans le cas présent, une 

configuration à trois électrodes avec un excès d'électrolyte limite les courants de fuite 

considérée comme une cause d'autodécharge. Les réactions faradiques parasites 

(décomposition de l'eau ou réactivité à l'oxygène) sont également limitées grâce à 

l'atmosphère inerte et à l'utilisation d'électrolytes anhydres lors de toutes les mesures 

expérimentales. Les expériences ont été réalisées en polarisant des électrodes à -1,4 V vs 

Ag/Ag
+
 pendant 600 s avant de suivre l'évolution du potentiel avec le temps en circuit ouvert, 

figure 18a. Le courant nécessaire au maintien du potentiel de -1,4 V vs Ag/Ag
+
 chute de -1,1 

mA à -0,07 mA après 120 s dans le cas de l’électrode qui contient  du (AQTFSI)
-
 BMIm

+
 

uniquement dans ses pores, figure 18b courbe en pointillés rouges. Les 600 s de maintien du 

potentiel apparaissent donc suffisantes pour polariser l’électrode. 
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Figure 18 : Détail de l'expérience sur le potentiel en circuit ouvert. (a) Le potentiel en fonction du temps et (b) le 

courant en fonction du temps à partir du moment où le potentiel est imposé à -1.4 V puis est suivi de la période 

d'OCV. 

La figure 19b montre le comportement de l'électrode en carbone dans trois conditions 

expérimentales différentes. Tout d'abord, la courbe orange représente l’évolution du potentiel 

d’une électrode de carbone en présence du liquide ionique redox (AQTFSI)
-
 BMIm

+
 en 

solution. Comme attendu dans le cas d’électrolytes redox
18, 22

 le potentiel diminue 

considérablement (de -1,4 V à -0,6 V vs Ag/Ag
+
 en seulement 820 s). La courbe noire 

correspond à l’évolution du potentiel d’une électrode de carbone dans un électrolyte de NEt4
+
 

BF4
-
 en ACN, c'est-à-dire sans molécule redox. Le comportement d'autodécharge attendu pour 

un EDLC est observé. Le potentiel diminue lentement (seulement 240 mV perdus après 2.10
4
 

s). Enfin, la courbe rouge pointillée correspond à l'électrode en carbone immergée dans un 

électrolyte sans aucun additif redox, mais après avoir stocké l’(AQTFSI)
-
 BMIm

+
 dans la 

porosité par la même procédure que celle décrite pour la mesure de rétention. Dans ce cas, le 

potentiel a d'abord diminué à -0,7 V vs Ag/Ag
+
 (en environ 1.10

4
 s) alors qu'au cours des 

1.10
-4

 s suivantes, le potentiel a évolué avec une pente très similaire à celle de l'électrode en 

carbone dans NEt4
+
 BF4

-
 dans l’ACN, c'est-à-dire en l'absence de molécule redox (courbe 

noire). Avant d'aller plus loin, il faut prouver que les molécules redox restent dans la porosité 

du carbone après la mesure d’autodécharge. La figure 19a, courbes rouges, montre les CV 

mesurées pour l'électrode de carbone plongée dans un électrolyte sans molécules redox, mais 

après que les molécules redox aient été piégées dans la porosité. La ligne rouge en pointillés 

correspond à la mesure avant l'autodécharge tandis que la ligne rouge pleine correspond à la 

CV réalisée après la mesure d'autodécharge. D'après ces CV, il est évident que le courant du 
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pic de réduction du (AQTFSI)
-
 est le même dans les deux cas, ce qui indique que la même 

quantité de molécules redox est piégée dans la porosité après la mesure d'autodécharge 

qu'avant celle-ci. De plus, le potentiel est déplacé vers un potentiel plus négatif (-0,15 V vs 

Ag/Ag
+
) après les mesures d'autodécharge indiquant que l'environnement local de 

l’(AQTFSI)
-
 a changé. Cela peut être dû à la réorganisation des molécules à l'intérieur de la 

porosité et notamment à l'interface carbone/électrolyte. Pour observer cette réorganisation de 

molécules redox, on cherche à calculer la concentration du (AQTFSI)
3-

 (la forme réduite) et 

du (AQTFSI)
-
 (la forme oxydée) à la surface de l’électrode lors de la mesure d’autodécharge. 

Ce qui est possible en utilisant la loi de Faraday (3.1) et l’équation de Nernst (3.2) pour traiter 

la courbe d’autodécharge (E vs Ag/Ag
+
-t). 

     
    

   
  
[  ]

[   ]
 (3.2) 

 

Avec E le potentiel mesuré en V vs Ag/Ag
+
, E0 le potentiel redox d'un couple redox en V vs 

Ag/Ag
+
 entre l'oxydant et le réducteur et avec une  concentration en oxydant [ox] et en 

réducteur [red] en mol.l
-1

. Rm est la constante des gaz parfaits en J.mol
-1

.K
-1

 et T est la 

température en Kelvin.  

En appliquant l’équation (3.2) à notre système, [ox] correspond à la concentration en 

(AQTFSI)
-
 et [red] correspond à la concentration en (AQTFSI)

3-
 avec un nombre d'électrons 

échangés de 2, on obtient l'équation (3.3). 

     
    

   
  
[       ]

[        ]
 (3.3) 

 

D’abord, nous cherchons à exprimer la concentration [AQTFSI
-
] en fonction des autres 

variables, ce qui nous donne l’équation (3.4) à partir de la (3.3).  

[       ]  [        ]  
(     )

   
       

 

(3.4) 

L’équation (3.4) montre que la concentration en (AQTFSI)
-
 varie en fonction de la 

concentration en  (AQTFSI)
3-

 et de l’exponentiel du potentiel mesuré. Il faut donc une 

deuxième équation qui permette ensuite d’extraire [AQTFSI
3-

] en fonction du potentiel. La loi 
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de Faraday nous permet d’exprimer la concentration C de la solution en fonction de la charge, 

équation (3.5) avec C en mol.cm
-3

 et V en cm
3
.  

   
 

     
 (3.5) 

Dans notre cas, la charge Q correspond à la contribution faradique des espèces redox, C est la 

concentration des espèces redox dans un volume déterminé : les pores de l’électrode (puisque 

l’électrode contenant du (AQTFSI)
-
 dans ses pores est plongée dans un électrolyte ne 

contenant pas de molécule redox). Par la loi de conservation des masses, la concentration dans 

les pores correspond à la somme des concentrations de (AQTFSI)
-
  et (AQTFSI)

3-
. On peut 

donc exprimer l’équation (3.6) : 

[       ]   [        ]   
 

     
 (3.6) 

 

On peut maintenant remplacer [AQTFSI
-
] par le terme de l’équation (3.4) pour n’avoir plus 

que 2 variables dans l’équation (3.7) : 

[        ]  
(     )

   
      

 

     
  [        ] (3.7) 

Maintenant il n’y a plus qu’à dérouler l’équation pour obtenir l’expression de [AQTFSI
3-

] en 

fonction du potentiel, équation (3.8). 

[        ]  
 

       
(     )

   
       

  (3.8) 

 

Grâce à l’équation (3.8), on est en mesure d’exprimer l’évolution de la concentration en 

(AQTFSI)
3-

 dans les pores de l’électrode en fonction de la variation du potentiel mesuré, donc 

pendant l’autodécharge. Grâce à la relation de l’équation (3.6), on peut également exprimer la 

concentration en (AQTFSI)
-
 en fonction de celle en (AQTFSI)

3-
, équation (3.9) : 

[       ]   
 

     
  [        ] (3.9) 

Pour le calcul, V est déterminé par la mesure BET sur des électrodes poreuses à base de 

carbone PICA. Les valeurs des constantes utilisées sont R = 8,314 J.mol
-1

.K
-1

 et F = 96485 
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C.mol
-1

. La température T est de 298 K, la valeur de la charge est de 0,12 C et elle est 

déterminée par la voltamétrie cyclique effectuée juste avant l'autodécharge, E0 est de -0,65 V 

vs Ag/Ag
+
 et déterminé sur la figure 19a.  

Maintenant que l’on connait la variation en concentration des espèces redox, il est possible de 

la corréler à la variation de potentiel. 

La figure 19c montre que la concentration de (AQTFSI)
3-

 est constante pendant 10000 s avant 

de diminuer. Elle atteint la moitié de sa valeur après 15000 secondes. Aux potentiels 

inférieurs à -0,65 V vs Ag/Ag
+
, la chute de potentiel provient de l'autodécharge de l'EDLC et 

non de la réduction de l’(AQTFSI)
-
 ou de l'oxydation de l’(AQTFSI)

3-
. Par conséquent, les 

concentrations calculées dans cette plage de potentiel n'ont pas de signification physique 

réelle.  

A partir des figures 19b (courbe en pointillés rouge) et 19c, trois zones différentes sont 

identifiées pour l'(AQTFSI)
-
 emprisonnés dans la porosité. L'explication du mécanisme 

d'autodécharge correspondant se trouve sur la figure 19d. Dans la première région (1), le 

potentiel diminue plus ou moins rapidement et peut être expliqué comme suit. Des 

mouvements constants de (AQTFSI)
-
 et (AQTFSI)

3-
 ont lieu dans les pores et à proximité de 

la surface. En l’occurrence, le potentiel de l'électrode est suffisamment négatif pour réduire 

l’(AQTFSI)
-
 en utilisant un électron stocké dans l’électrode pour effectuer la réaction. Cet 

électron est donc perdu et l'électrode se décharge avec le temps. Dans la première région, 

l'autodécharge est due à des réactions faradiques indésirables (l’(AQTFSI)
- 
est réduit). Dans la 

seconde région (2), la pente de la courbe (E-t) est comparable à celle d'un EDLC pur dans un 

liquide ionique. Au début de la deuxième région, l'(AQTFSI)
-
 arrivant près de l'électrode ne 

peut plus être réduit car le potentiel n'est pas assez élevé pour réduire la molécule. Les 

concentrations de (AQTFSI)
-
 et (AQTFSI)

3-
 atteignent un équilibre. Par conséquent, 

l'autodécharge est causée par la redistribution des charges qui contribuent au stockage dans la 

double couche électrochimique (typique de l’EDLC). Il en est de même pour de la troisième 

région. 
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Figure 19 : Mesure électrochimique avec des électrodes à base de carbone poreux (PICACTIF). (a) 

Voltampérométrie cyclique à 5 mV∙s
-1

 avec les électrolytes : sans molécules redox (ligne noire pleine), avec 

électrolyte sans molécule redox, mais après CV en électrolyte redox- avant (ligne rouge pointillée) et après 

autodécharge (ligne rouge pleine). (b) Mesure du potentiel en circuit ouvert en fonction du temps ; et (c) calcul 

de la concentration de l'espèce redox oxydée et réduite par rapport au potentiel mesuré. (d) Schéma des 

mécanismes d'autodécharge lorsque l’(AQTFSI)
-
 est piégé dans la porosité de l'électrode de carbone. 
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3.5 Conclusion 

Dans cette partie, il est montré que l’AQ fonctionnalisée avec une molécule de type TFSI a un 

comportement électrochimique complètement différent de celui de l’AQ commerciale. Ce 

comportement est également dépendant de l'environnement, lors de leurs réductions, les 

molécules de (AQTFSI)
-
 sont capables de former de fortes interactions avec leur 

environnement. En d'autres termes, lors du transfert d'électrons, le liquide ionique redox 

dérivé de l'AQ se stabilise à l'interface de l'électrode, augmentant ainsi la viscoélasticité 

locale. La conséquence importante de cette augmentation locale de la viscoélasticité est que 

cette molécule reste confinée dans les pores du carbone de l'électrode. L’effet de confinement 

étant si important que même le cyclage dans un nouvel électrolyte n'est pas suffisant pour 

éliminer les molécules redox confinées dans les pores. L'EQCM a été utilisé comme un 

moyen innovant d'observer les interactions d’un électrolyte contenant des molécules redox 

avec l'électrode. L'EQCM fournit également des informations qualitatives sur la variation de 

viscoélasticité de la couche déposée pendant la charge/décharge. De plus, nous sommes 

parvenus à utiliser les liquides ioniques redox dans un solvant conventionnel (acétonitrile) 

pour des applications en supercondensateurs. Cette nouvelle approche de stockage en est à ses 

débuts, mais il est essentiel de comprendre les réactions à l'interface de l'électrode afin de 

former de nouvelles molécules et de nouveaux électrolytes qui peuvent être compétitifs avec 

les électrolytes actuels d'un supercondensateur.  
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Chapitre 4.  

 

Etude du transfert de masse de cations à 

base de TEMPO et limite du modèle 

diffusionnel face à la migration  
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Le liquide cationique redox TEMPOIm
+
 TFSI

-
 n’a pas d’affinité particulière avec l’électrode, 

c’est pourquoi ce chapitre va aborder les mécanismes de diffusion du cation redox dans 

l’électrolyte et dans la porosité de l’électrode.  

La diffusion sera abordée avec l’introduction d’un indicateur de « performances » de 

l’électrolyte : le coefficient de diffusion apparent d’une molécule redox. La corrélation entre 

la viscosité et la conductivité ionique, paramètres clés de l’électrolyte, avec le coefficient de 

diffusion apparent sera tout d’abord étudiée.  

A partir du modèle de Fick, il est possible de déterminer un temps pour atteindre une certaine 

épaisseur de la couche de diffusion avec les coefficients de diffusion précédemment 

déterminés. En fixant cette couche de diffusion à la distance entre les électrodes, le temps 

calculé correspond alors au temps que la molécule redox diffuse d’une électrode à l’autre. 

Finalement, ce temps peut être relié au temps de charge du dispositif et permettre de 

quantifier le nombre d’allers-retours d’une molécule redox entre les électrodes. Ce nombre 

d’aller-retour sera corrélé aux performances électrochimiques pour répondre à la question : 

combien de fois la navette redox doit-elle aller et venir avant de perturber les performances 

(efficacité coulombique) ? 

Dans ce cas, seule la diffusion dans l’électrolyte est observée. La diffusion dans les pores de 

l’électrode est également quantifiée dans la seconde partie de ce chapitre. L’objectif est ici de 

comparer le coefficient de diffusion obtenu dans les pores à celui de l’électrolyte. Cela nous 

permet de montrer la limite du modèle de Fick, puisque ne sont pas considérées la tortuosité 

des électrodes ou encore la migration du liquide ionique.  

4.1 Partie expérimentale : synthèse et méthodes de caractérisation du 

(TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 

4.1.1 Synthèse du liquide cationique redox (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 

La synthèse a été réalisée par Léa Bernard et Halima Tounkara, techniciennes en synthèse 

organique dans l’équipe. 

Le 4-hydroxy-TEMPO, le bromotriméthylsilane (TMSBr) et le méthylimidazole (MIm) ont 

été fournis par Sigma Aldrich. Les précurseurs de chlorure de -1-butyl-3-méthylimidazolium 



 

123 

 

et bis(trifluorométhanesulfonyl)imide de lithium (LiTFSI) ont été fournis par Iolitec. Pour la 

synthèse du 1-méthyl-3-imidazolium-TEMPO bis(trifluorométhanesulfonyl)imide, figure 1, le 

4-hydroxy-TEMPO a été dissout dans un volume minimal d'acétone anhydre sous atmosphère 

inerte (argon). Le bromotriméthylsilane (5 éq.) a été ajouté goutte à goutte. Le mélange a été 

laissé sous agitation pendant 24 h à température ambiante. L'excès de bromotriméthylsilane 

ainsi que le triméthylsilanol ont été éliminé sous vide. Le produit obtenu est une pâte brune. Il 

a été solubilisé dans du dichlorométhane avant l'addition du méthylimidazole. La solution a 

été agitée pendant 24 h à 45 °C. Le solvant a été éliminé à l'aide d'un évaporateur rotatif. 

Ensuite, la métathèse a été réalisée en solubilisant séparément le produit obtenu et le Li
+
 

TFSI
-
 (1,2 éq.) dans l'eau. Les deux solutions ont été mélangées et agitées pendant 12 h à 

température ambiante. Ensuite, une extraction liquide-liquide a été réalisée pour recueillir la 

phase organique avec du dichlorométhane. La phase aqueuse a été lavée trois fois au 

dichlorométhane. La phase organique a été séchée avec du sulfate de magnésium et le solvant 

éliminé avec un évaporateur rotatif. Le produit obtenu était un liquide rouge peu visqueux.  

 

Figure 1 : Schéma de synthèse du liquide ionique redox 4-methylimidazolium-2,2,6,6-Tetramethylpiperidine 1-

oxyl (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
. 

La synthèse du 1-butyl-3-méthylimidazolium bis(trifluorométhanesulfonyl)imide est décrite 

au chapitre 2, paragraphe 2.1.2. Le BMIm
+
 TFSI

-
 est ensuite séché sous vide à 50°C pendant 

24 h.  
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4.1.2 Mesures de conduction et conductivité des électrolytes étudiés 

Pour déterminer la conductivité ionique molaire, une cellule de conductimétrie avec une 

constante de cellule est utilisée pour mesurer l’impédance de chaque solution. La constante de 

cellule k est de 1.8 cm
-1

. Pour déterminer la conductivité ionique,  en S.cm
-1

, des solutions, 

le calcul (4.1) est réalisé avec la résistance R électrique (Ohms) extraite des mesures 

d’impédance.  

  
 

 
 (4.1) 

La conductivité molaire Λ correspond à la conductivité ionique divisée par la concentration de 

la solution. Toutes les mesures sont réalisées en boite à gants à 20°C avec un potentiostat 

Ametek Princeton Applied Research. 

La viscosité des solutions est mesurée avec un rhéomètre de type Couette (cylindre) à une 

température contrôlée de 20°C. 

Les mesures de viscosité correspondent à une moyenne de 4 mesures réalisées pour les 

gradients de cisaillement de 10, 20, 40 et 50 s
-1

. 

4.1.3 Caractérisations électrochimiques 

Les caractérisations électrochimiques concernant la voltamétrie cyclique sur électrode plane 

suivent exactement la même procédure que celle décrite au chapitre précédent, 3.1.3.1.  

De la même façon, les caractérisations électrochimiques concernant la voltamétrie cyclique 

sur électrodes de carbone poreux en cellule 3 électrodes suivent exactement la même 

procédure que celle décrite au chapitre précédent, 3.1.3.2. 

4.1.3.1 Voltamétrie cyclique sur ultra microélectrode (UME) 

Les caractérisations électrochimiques des cellules à trois électrodes ont été réalisées dans une 

boîte à gants à l'aide d'un potentiostat Ametek Princeton Applied Research. L'électrode de 

travail utilisée est une ultra microélectrode (UME) en platine d'un diamètre de 10 µm., la 

contre-électrode en platine et l'électrode de référence est un fil d'argent. L'électrode de travail 

a été polie avec de l'alumine 0,3 µm puis rincée à l'eau ultra-pure et à l'éthanol avant chaque 
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expérience. La voltamétrie cyclique a été effectuée à 100 mV.s
-1

 avec un balayage en 

potentiel de 0,2 V à 1,3 V vs Ag/Ag
+
. Le coefficient de diffusion apparent a été déterminé en 

utilisant le courant de plateau à 1,3 V vs Ag/Ag
+
. 

4.1.3.2 Voltamétrie cyclique avec des électrodes de carbone poreux en dispositif 2 

électrodes 

Pour les expériences en dispositifs, nous avons utilisé des Swageloks® à deux électrodes avec 

des électrodes de carbone poreux. Les électrodes utilisées étaient constituées de PICACTIF 

comme matière active, de noir d'acétylène et de fluorure de polyvinylidène (PVdF) comme 

liant avec un rapport de 75:15:10 respectivement. Tout d'abord, le polymère PVdF est dissous 

dans de la N-méthyl-2-pyrrolidone pendant 1 h à température ambiante. Puis les deux 

carbones (PICACTIF et noir d’acétylène) sont ajoutés et l'encre est agitée pendant 1 h à 

température ambiante puis placée 1 h dans un bain à ultrasons. Deux lots d’électrodes sont 

réalisés, pour le premier, l'encre est enduite sur une feuille d'aluminium avec une racle à une 

épaisseur de 200 µm. Pour le deuxième, l'encre est enduite sur une feuille de cuivre avec une 

racle à une épaisseur de 500 µm. Enfin, les encres sont séchées à 90°C pendant 12 h. Les 

enductions sont perforées avec une poinçonneuse à un diamètre de 9,5 mm pour fabriquer des 

électrodes. L’électrode la plus fine est utilisée comme électrode de travail et l’électrode la 

plus épaisse est utilisée comme contre-électrode avec un ratio massique 30:70 (± 5%). Le 

séparateur utilisé est du papier cellulose Whatman préalablement séché sous vide à 80 °C 

pendant 12 h.  

 

Figure 2 : Schéma du dispositif Swageloks® symétrique à deux électrodes avec des électrodes de carbone 

poreux. 
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4.2 Mise en évidence par EQCM de l’absence d’interactions entre le 

(TEMPOIm)
+
 et l’électrode pendant l’oxydation de la molécule 

Maintenant que les interactions particulières de le (AQTFSI)
-
 BMIm

+
 ont été mises en 

évidence, c’est le comportement du liquide redox cationique, le (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
, qui va 

être étudié. La première question à se poser est : est-ce que le cation a le même comportement 

que l’anion redox ? Pour cela, une mesure EQCM est réalisée avec le (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 

dissous à 2.10
-3

 mol.l
-1

 dans l’électrolyte support de NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol.l

-1
 dans 

l’acétonitrile, électrolyte pour lequel des interactions importantes sont observées entre le 

(AQTFSI)
-
 et l’électrode. Avant de discuter de cette mesure, comparons simplement les 

molécules (AQTFSI)
-
 et (TEMPOIm)

+
 dans leurs états réduit et oxydé respectifs, figure 3. 

Dans un électrolyte de NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol.l

-1
, les contre-ions BMIm

+
 et TFSI

-
 sont présents 

en quantité négligeable.  Dans son état réduit, le (AQTFSI)
-
 est un tri-anion entouré de trois 

contre-ions, figure 3a. Le (TEMPOIm)
+
 est, quant à lui, un bi-cation et est entouré de deux 

anions, figure 3b. Les anions BF4 entourant le (TEMPOIm)
+
 sont plus petits que les cations 

NEt4
+
 entourant le (AQTFSI)

-
. La molécule de TEMPOIm est également plus petite que celle 

de (AQTFSI)
-
. Globalement, la molécule de (TEMPOIm)

+
  est moins chargé et plus petite que 

celle de (AQTFSI)
-
, elle devrait donc logiquement diffuser plus rapidement que la molécule 

de (AQTFSI)
-
. L’autre point à ne pas négliger est le fait que la molécule de (AQTFSI)

-
 est 

sphère interne
1, 2

 tandis que la molécule de (TEMPOIm)
+
 est sphère externe, elle ne nécessite 

pas d’être en contact avec l’électrode pour pouvoir opérer son transfert électronique.
3
  

 

Figure 3 : Représentation schématique des molécules de (AQTFSI)
3-

 et (TEMPOIm)
2+

 ainsi que leurs contres-

ions dans une solution à 0,5 mol.l
-1

 de NEt4
+
 BF4

-
 dans l’acétonitrile. Les molécules redox sont dissoutes à 2.10

-3
 

mol.l
-1

, leurs contres-ions BMIm
+
 pour le (AQTFSI)

-
 et le TFSI

-
 pour le (TEMPOIm)

+
 sont en proportion 

négligeable par rapport au sel support. 
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Le voltamogramme  (10 mV.s
-1

) sur l’électrode d’or et la réponse en fréquence mesurée par 

EQCM sont représentés figure 4. Le (TEMPOIm)
+
 est oxydé en (TEMPOIm)

2+
 à 0,77 V vs 

Ag/Ag
+
. Le transfert électronique est réversible puisque la variation de potentiel entre les 

deux courants de pics (ΔEp) est de 82 mV (59 mV est la valeur attendue pour un transfert 

électronique réversible idéal).
4, 5
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Figure 4 : CV à 10 mV∙s
-1

 sur une électrode en or (Ø 13 mm) et la variation en fréquence par EQCM avec un 

électrolyte contenant 2.10
-3

 mol.l
-1

 de (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 dans une solution de NEt4

+
 BF4

-
 0,5 mol.l

-1
 dans 

l'ACN. 

La variation de fréquence associée est d’environ 5 Hz lors de l’oxydation de la molécule ce 

qui est similaire à la valeur de référence mesurée pour une charge avec l’électrolyte support 

uniquement (NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol.l

-1
 dans l'ACN) présenté à la figure 10 du chapitre 3. La 

molécule de (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 n’a donc pas d’interaction spécifique avec l’électrode 

pendant l’oxydation ou la réduction de la molécule.  
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4.3 Corrélations entre les propriétés physico-chimiques des électrolytes à 

base de (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 

Puisque la molécule de (TEMPOIm)
+
 n’a pas d’interaction spécifique avec l’électrode, la 

molécule devrait logiquement diffuser d’une électrode à l’autre sous forme de navette. Plus 

précisément, le (TEMPOIm)
+
 s’oxyde à l’électrode positive puis diffuse vers l’électrode 

négative pour se réduire. Cet effet de navette est l’une des problématiques des électrolytes 

redox que l’on souhaite étudier. La viscosité ayant un impact important sur la diffusion des 

molécules redox, le TEMPOIm
+
 TFSI

-
 est étudié dans des électrolytes à différentes 

concentrations de BMIm
+
 TFSI

-
, soit différentes conductivités ioniques et viscosités. Ces 

deux caractéristiques sont étudiées pour comprendre leur influence sur la diffusion. Mais dans 

un premier temps, il est important de confirmer le comportement diffusionnel du 

(TEMPOIm)
+
 TFSI

-
. Le liquide ionique redox est caractérisé par voltamétrie cyclique et 

comparé au TEMPO commercial soit le TEMPO sans l’effet du cation. 

4.3.1 Comparaison des coefficients de diffusion du TEMPO commercial et du 

(TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 de synthèse 

Le (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 est caractérisé électrochimiquement et comparé au TEMPO 

commercial. La figure 5 montre les profils de voltamétrie cyclique de ces deux molécules 

solubilisées dans un électrolyte  de NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol.l

-1
 dans l'acétonitrile (figure 5a) et 

dans le liquide ionique BMIm
+
 TFSI

-
 (figure 5c). Dans les deux électrolytes, le TEMPO 

(ligne noire) est oxydé en TEMPO
+
 au potentiel 0,29 V vs Fc/Fc

+
 puis réduit à 0,22 V vs 

Fc/Fc
+
 en TEMPO. De la même façon, le (TEMPOIm)

+
 TFSI

-
 (ligne en pointillé) est oxydé en 

(TEMPOIm)
2+

 TFSI
-
 à 0,33 V vs Fc/Fc

+
 puis réduit à (TEMPOIm)

+
 TFSI

-
 à 0,26 V vs Fc/Fc

+
. 

Les CV sont caractéristiques du comportement de diffusion des molécules redox.
5
 Le ΔEp est 

de 70 mV pour toutes les CV, les systèmes sont réversibles.
6
  



 

129 

 

-0,2 0,0 0,2 0,4 0,6 0,8
-40

-20

0

20

40

NEt
4

+
 BF

4

-
 0,5 M ACN

C
o

u
ra

n
t 
(µ

A
)

Potentiel vs Fc/Fc
+
 (V)

 TEMPO

 TEMPOIm
+
 TFSI

-

(a)

                

0,0 0,4 0,8 1,2
0

40

80

120
(b)

NEt
4

+
 BF

4

-
 0,5 M ACN

TEMPO

TEMPOIm
+
 TFSI

-

I p
 o

x
  
(µ

A
)


1/2

 (V
1/2

 .s
-1/2

)
 

-0,4 -0,2 0,0 0,2 0,4 0,6 0,8

-4

-2

0

2

4

6
(c)

BMIm
+
 TFSI

-

C
o

u
ra

n
t 
(µ

A
)

Potentiel vs Fc/Fc
+
 (V)

 TEMPO

 TEMPOIm
+
 TFSI

-

                   

0,0 0,4 0,8 1,2
0

5

10

15

(d)

BMIm
+
 TFSI

-

TEMPO

 TEMPOIm
+
 TFSI

-

I p
 o

x
 (

µ
A

)


1/2

 (V
1/2

.s
-1/2

)
 

Figure 5 : (a) et (b) Voltamétrie cyclique à 100 mV.s
-1

 d’un électrolyte contenant à 2.10
-3

 mol.l
-1

 de TEMPO 

(trait plein) ou de TEMPOIm
+
 TFSI

-
 (trait pointillé) sur une électrode de carbone vitreux (Ø 3 mm). (b) et (d) 

Courant du pic d’oxydation en fonction de la racine carrée de la vitesse de balayage pour le TEMPO (carré noir) 

et le TEMPOIm
+
 TFSI

-
 (carré blanc). Les électrolytes sont (a) et (b) du NEt4

+
 BF4

-
 à 0,5 mol.l

-1
 dans l'ACN et (c) 

et (d) du BMIm
+
 TFSI

-
. 

Les figures 5b et 5d comparent les valeurs du pic de courant d’oxydation en fonction de la 

racine carrée de la vitesse de balayage, pour le NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol.l

-1
 dans l'acétonitrile et le 

BMIm
+
 TFSI

-
 respectivement, pour le TEMPO (carré noir) et TEMPOIm

+
 TFSI

-
 (carré blanc). 

Les points forment une droite entre 25 mV.s
-1

 et 1 V.s
-1

. Le coefficient de diffusion, Dapp, 

proportionnel à la pente de cette droite,  est supérieur pour le TEMPO par rapport au 

TEMPOIm
+
 TFSI

-
 dans les deux électrolytes. Il est calculé à partir de l’équation de Randles-

Sevcik (4.2) : 
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                 √
          

    
 (4.2) 

Avec ip (en A) qui est le courant du pic, z est le nombre d’électrons transférés, F (en C.mol
-1

) 

est la constante de Faraday, S (en m
2
) est l’aire de l’électrode, C (en mol.m

-3
) est la 

concentration en espèce redox, ν (en V.s
-1

) est la vitesse de balayage en potentiel, Rm (en 

J.mol
-1

.K
-1

) est la constante des gaz parfaits et T (en K) est la température. Les valeurs sont 

présentées dans le tableau 1. 

Tableau 1 : Coefficient de diffusion apparent calculé avec l’équation de Randles-Sevick à partir des pentes des 

courbes figure 5b et 5d.   

Dapp (cm
2
.s

-1
) TEMPO (TEMPOIm)

+ 

NEt4
+
 BF4

-
 0,5 mol.l

-1
 ACN 8,1.10

-6
 7,0.10

-7
 

BMIm
+
 TFSI

-
 1,6.10

-7
 1,6.10

-8
 

 

Cette différence peut aisément s’expliquer par le rapport de taille des molécules. La molécule 

TEMPO est plus petite que celle de TEMPOIm
+
 TFSI

-
 or, la petite molécule diffuse plus 

rapidement que la plus grande.
7
 La figure 6 représente le courant du pic d’oxydation en 

fonction de la vitesse de balayage, échelle log-log. Les valeurs des pentes sont caractéristiques 

du régime de diffusion. En l’occurrence, une valeur de 0,5 est caractéristique d’un régime de 

diffusion linéaire semi-infini. Les valeurs obtenues pour le TEMPO et le (TEMPOIm)
+
 sont 

de 0,5 ±0,06. Le régime associé est bien celui d’une diffusion linéaire semi-infini.
4
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Figure 6 : Analyse du pic du courant d'oxydation avec différentes vitesses de balayage, échelle log-log, pour la 

détermination du régime de transfert de masse. Les carrés noirs correspondent à la mesure avec l’électrolyte 

NEt4
+
 BF4

-
 à 0,5 mol.l

-1
 dans l'ACN et les carrés rouges à l’électrolyte BMIm

+
 TFSI

-
. Les carrés pleins 

correspondent au TEMPO et les carrés non pleins au (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
. 

La taille de la molécule n'est pas le seul facteur influençant le coefficient de diffusion des 

molécules redox. Les propriétés physico-chimiques de l’électrolyte (conductivité, viscosité) 

sont des paramètres non négligeables pour caractériser les propriétés de diffusion des 

molécules redox.
8
 

4.3.2 Influence de la viscosité et la conductivité molaire sur le coefficient de diffusion 

apparent 

Cinq électrolytes ont été choisis avec des concentrations en BMIm
+
 TFSI

-
 croissantes de 1 

mol.l
-1

 jusqu’à 3,4 mol.l
-1

, ce qui correspond au liquide ionique pur. La concentration en 

TEMPOIm
+
 TFSI

-
 est augmentée (par rapport au 2.10

-3
 mol.l

-1
 précédemment), car l’objectif 

est d’ensuite étudier le comportement de ces électrolytes avec des électrodes de carbone. Cela 

signifie que l’on souhaite une concentration suffisante pour que la contribution faradique ne 

soit pas écrantée par la contribution capacitive de l’électrode. Toutes les solutions incluent 

donc du TEMPOIm
+
 TFSI

-
 à 0,1 mol.l

-1
. Pour caractériser ces électrolytes, l’électrode de 

travail utilisée est une ultramicroélectrode (UME). Cette électrode a un diamètre beaucoup 

plus petit qu’une macroélectrode (10 µm dans notre cas contre 3 mm). Cela permet d’être à 

l’état stationnaire lors de la mesure de la CV, c’est-à-dire que la couche de diffusion n’est pas 

dépendante du temps.
9
 Avec l’UME, la contribution EDLC est tellement faible qu’elle n’est 

pas visible sur la courbe. Ensuite au potentiel du couple redox, une augmentation du courant 
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est visible jusqu’à un plateau dû à l’état stationnaire (toutes les espèces présentent dans la 

couche de diffusion ont réagi). A partir de ce plateau, il est possible d’extraire un courant 

limite, il, calculer le coefficient de diffusion du TEMPOIm
+
 en utilisant l’équation suivante 

(4.3) : 

 

z correspond au nombre d'électrons échangés, F est la constante de Faraday en C.mol
-1

, Dapp 

est le coefficient de diffusion apparent en cm².s
-1

, C représente la concentration de liquide 

ionique redox dans l'électrolyte en mol.cm
-3

 et r est le rayon de l'ultra-microélectrode en cm. 

La figure 7a montre la CV mesurée avec une UME de platine à 100 mV.s
-1

 pour chaque 

électrolyte. La figure 7b représente les CV sur UME avec en ordonnée, le courant normalisé 

par le courant maximal mesuré pour chaque CV (à 1,3 V vs Ag/Ag
+
) afin de pouvoir 

comparer l’allure des courbes selon la concentration en BMIm
+
 TFSI

-
 de l’électrolyte. La 

figure 7a montre un courant nul pour le potentiel appliqué de 0,2 V à 0,6 V vs Ag/Ag
+
, pour 

toutes les solutions testées. Cette zone de potentiel correspond à la formation de la double 

couche électrochimique. La figure 7b confirme cette observation excepté pour le BMIm
+
 

TFSI
-
 pur (courbe noire), un décalage vers un courant négatif est observé. Ensuite le courant 

augmente avec une pente importante entre 0,6 V et 0,8 V vs Ag/Ag
+
 pour toutes les solutions 

testées. Cela correspond au transfert électronique lors de l’oxydation du TEMPOIm
+
. La 

figure 7b met également en évidence le fait que l’allure des pentes (courbes normalisées par 

il) est la même pour chaque solution. Cela montre que le transfert électronique de la molécule 

redox n’est pas impacté par le changement de concentration en BMIm
+
 TFSI

-
. Encore une 

fois, les conclusions pour le milieu BMIm
+
 TFSI

-
 pur sont un peu différentes. L’allure de la 

CV montre un pic en courant à 0,78 V vs Ag/Ag
+
. L’allure de la courbe se rapproche de ce 

qui est observé avec des macroélectrodes. Le régime de diffusion n’est plus stationnaire, mais 

mixte dans ce cas. Du potentiel 0,8 V à 1,3 V vs Ag/Ag
+
, la pente de la courbe observée est 

plus faible et assimilée à un plateau, cette zone correspond au transfert de masse des 

molécules redox à la surface de l’UME. Puisque le courant n’est pas tout à fait constant, on 

peut en déduire que le régime n’est pas tout à fait stationnaire. La valeur de courant limite est 

prise au potentiel de 1,3 V vs Ag/Ag
+
. Les courants limites des plateaux (au potentiel de 1,3 

V) augmentent lorsque la concentration en BMIm
+
 TFSI

-
 diminue. A partir de ces valeurs de 

                   (4.3) 
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courant limite, le coefficient de diffusion apparent, Dapp, est calculé avec l’équation (4.3). 

L’équation (4.3) montre la proportionnalité entre le courant limite et le coefficient de 

diffusion apparent. Cela signifie que le coefficient de diffusion apparent diminue avec 

l’augmentation de la concentration en BMIm
+
 TFSI

-
, comme le montre la figure 8. 
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Figure 7 : (a) Voltamétrie cyclique avec une ultra-microélectrode de platine (Ø 10 µm) à 100 mV.s
-1

, une contre-

électrode de platine et un fil d’argent comme référence de solutions composées de TEMPOIm
+
 TFSI

-
 à 0,1 mol.l

-

1
 et de différentes concentrations de BMIm

+
 TFSI

-
 dans l'acétonitrile : 1 mol.l

-1
 (vert clair), 1,5 mol.l

-1
 (vert 

foncé), 2 mol.l
-1

 (bleu clair), 2,5 mol.l
-1

 (bleu foncé) et 3,4 mol.1
-1

 pour le liquide ionique pur (noir). (b) 

Voltamétrie cyclique (a) avec le courant normalisé par le courant limite de chaque courbe à 1,3 V vs Ag/Ag
+
. 

La figure 8 présente les valeurs des coefficients de diffusion en fonction de la concentration 

en BMIm
+
 TFSI

-
. La figure 8a permet la comparaison entre Dapp et la conductivité molaire 

(carrés blancs) qui diminue proportionnellement à Dapp. La figure 8b permet de comparer Dapp 

avec la viscosité de la solution. La viscosité augmente progressivement pour les solutions 

diluées (de 1 à 2,5 mol.l
-1

), les valeurs se situent entre 0,7 et 4,6 mPa.s, respectivement. La 

viscosité pour le BMIm
+
 TFSI

-
 pur est de 44 mPa.s. Lorsque le coefficient de diffusion est 

exprimé en fonction de l'inverse de la viscosité, on obtient une droite d’une pente de 3,6.10
-7

 

cm
2
.mPa. Le coefficient de diffusion est donc corrélé à la viscosité et la conductivité molaire. 

Les tendances obtenues sont logiques puisqu’une faible valeur de Dapp reflète une grande 

viscosité. 
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Figure 8 : (a) Coefficient de diffusion apparent (carrés pleins) et conductivité ionique molaire (cercle blanc) par 

rapport à la concentration en BMIm
+
 TFSI

-
. (b) Coefficient de diffusion apparent et viscosité des solutions 

(cercle blanc) par rapport à la concentration en BMIm
+
 TFSI

-
. (c) Coefficient de diffusion apparent en fonction 

de l’inverse de la viscosité. 

Le tableau 2 récapitule les valeurs obtenues pour chaque concentration de BMIm
+
 TFSI

-
. Le 

rayon de solvatation est calculé avec les valeurs de coefficients de diffusion apparents 

déterminés par UME. Globalement, la valeur du rsol diminue avec la diminution du coefficient 

de diffusion et l’augmentation de la viscosité. Toutefois, l’ordre de grandeur du rayon de 

solvatation est le même (autour de 4 nm). 

     
    

          
 (4.4) 

rsol est le rayon solvaté de l'espèce redox en m, kB est la constante de Boltzmann (1,38.10
-23

 

m
2
.kg.s

-2
.K

-1
), T est la température en K, η est la viscosité de l'électrolyte en Pa.s et le facteur 

1/6 correspond à l’espace considéré (3 dimensions). 
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Tableau 2 : Propriétés physico-chimiques des électrolytes à différentes concentrations de BMIm
+
 TFSI

-
 dans 

l’acétonitrile. 

[BMIm TFSI] (mol.l
-1

) 1 1,5 2 2,5 3,4 (pur) 

[BMIm TFSI] (%wt) 30 45 60 75 100 

Dapp (cm
2
·s

-1
) 5,12.10

-7
 3,01.10

-7
 2,27.10

-7
 1,13.10

-7
 1,57.10

-8
 

η (20°C - mPa·s) 0,75 1,2 2,1 4,6 44 

Λ (20°C - S·m²·mol
-1

) 4,0.10
-5 

2,6.10
-5 

1,7.10
-5 

8,3.10
-6 

1,2.10
-6 

rsol (nm) 5,6 5,9 4,5 4,1 3,1 

 

Dans cette partie, l’importante corrélation entre coefficient de diffusion et viscosité est mise 

en évidence. La partie suivante concerne l’étude du stockage de charge selon les propriétés 

des électrolytes. L’objectif est de déterminer si l’un d’eux est propice à un meilleur stockage 

de charge (dans le sens d’une plus grande quantité de charges). Pour cela, le paramètre étudié 

est la charge électrique Q normalisée par la masse des électrodes.  

4.3.3 Impact du coefficient de diffusion sur la charge électrique d’une électrode 

poreuse 

La charge électrique de l’électrode de travail est mesurée avec une cellule à 3 électrodes. 

L’utilisation de la cellule à 3 électrodes a pour but de limiter l’effet de navette redox par 

l’application d’une grande distance entre l’électrode de travail et la contre-électrode pour 

mesurer l’impact des propriétés physico-chimiques de l’électrolyte sur la charge électrique. 

L’étude des navettes redox est réalisée dans la partie suivante avec l’utilisation de Swagelok® 

à 2 électrodes. Dans ce cas, l’intérêt est d’avoir une distance courte et bien définie entre les 

deux électrodes. Les protocoles d’utilisation sont décrits dans la partie expérimentale 

(paragraphe 4.1.3). Les CVs sont réalisées en boite à gant avec une cellule composée 

d’électrodes de carbone poreux autosupportées. La contre-électrode a une masse au moins 

trois fois plus grande que celle de l’électrode de travail. 
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Figure 9 : Caractérisation électrochimique en cellule à 3 électrodes avec des électrodes à base de carbone poreux. 

(a) Voltamétrie cyclique à 5 mV.s
-1

du BMIm
+
 TFSI

-
 solubilisé à 1 mol.l

-1
 dans l'acétonitrile (noir) et avec l’ajout 

de 0,1 mol.l
-1

 de TEMPOIm
+
 TFSI

-
 (vert clair). (b) Les CV (à 5 mV.s

-1
) sont représentées pour toutes les 

concentrations précédemment testées de BMIm
+
 TFSI

-
 dans l'électrolyte comprenant le TEMPOIm

+
 TFSI

-
 à 0,1 

mol.l
-1

. (c) La charge spécifique dépendant de la concentration de BMIm
+
 TFSI

-
 est représentée et comparée au 

coefficient de diffusion et (d) comparée à la viscosité. 

La figure 9a détaille les CV avec l’électrolyte à 1 mol.l
-1

 de BMIm
+
 TFSI

-
 dans l'acétonitrile 

(noir pointillé) et de celle avec l’ajout de 0,1 mol.l
-1

 de TEMPOIm
+
 TFSI

-
 (vert clair). La 

contribution faradique (0,6 V à 1,2 V vs Ag/Ag
+
) se distingue nettement de la contribution 

capacitive (0 V à 0,6 V vs Ag/Ag
+
) qui se superpose à la courbe purement capacitive  

lorsqu’aucune molécule redox n'est présente dans la solution (noir pointillé). Un décalage de 

0,7 mA du courant plus élevé est observé pour la contribution faradique. Les CV pour chaque 

concentration de BMIm
+
 TFSI

-
 sont reportées à la figure 9b. Pour que les courbes soient 

comparables, le courant est normalisé par la masse de matière active dans l'électrode de 

travail. A des concentrations de 1 et 1,5 mol.l
-1

 de BMIm
+
 TFSI

-
, la forme des CV est 
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similaire donc la contribution faradique est la même dans les deux cas. Par contre, lorsque la 

concentration de BMIm
+
 TFSI

-
 augmente, le pic de courant ainsi que le décalage en courant 

correspondant à la contribution faradique diminuent. Pour le liquide ionique pur, aucun pic de 

courant n’est visible.  

La charge calculée à partir des mesures de CV en cellule à 3 électrodes est tracée en figure 9c 

en fonction de la concentration de BMIm
+
 TFSI

-
 et comparée au coefficient de diffusion. La 

tendance observée est une diminution de la charge avec la diminution du coefficient de 

diffusion (augmentation de la concentration du BMIm
+
 TSFI

-
). Cela correspond à une 

augmentation de la viscosité de l'électrolyte, figure 9d, et une diminution de la conductivité 

ionique molaire (proportionnelle à Dapp). 

La contribution faradique dans l’électrolyte visqueux de BMIm
+
 TFSI

-
 pur est quasiment 

nulle. Or c’est dans cet électrolyte que le coefficient de diffusion est le plus lent, donc 

également celui pour lequel l’effet de navette redox devrait être le plus faible. L’ « effet » de 

navette redox peut être quantifié en calculant le nombre d’aller-retour de la navette entre les 

électrodes. L’intérêt dans cette partie est de pouvoir corréler le nombre d’allers-retours 

réalisés par la navette à l’efficacité coulombique du dispositif afin de savoir à partir de 

combien d’allers-retours l’effet de navette est néfaste pour le dispositif. 

4.4 Quantification du nombre d’aller-retour de la molécule (TEMPOIm)
+
 

TFSI
-
 et de son impact sur l’efficacité coulombique 

Il a été montré que la molécule redox (TEMPOIm)
+
 a un comportement diffusionnel. Lorsque 

la molécule est oxydée à l’électrode positive, il s’établit un gradient de concentration en 

molécules oxydées et réduites (consommées et non consommées). Ce gradient de 

concentration est limité à une certaine distance de l’électrode appelée la couche de diffusion 

δ. Ces notions sont détaillées au chapitre 2, paragraphe 2.2.2.3. Si cette distance δ est fixée 

pour correspondre à la distance entre les électrodes, alors la molécule aura diffusé d’une 

électrode à l’autre, elle aura parcouru « un aller ». Le temps pour parcourir cet aller est donc 

quantifiable. Si le temps pour un aller est connu alors selon le temps de charge du dispositif, 

le nombre d’allers-retours effectués par la molécule entre les électrodes peut être déterminé. 

Le nombre d’allers-retours réalisés par la navette redox (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 est donc connu et 

peut être corrélé aux performances du dispositif. Les principaux indicateurs de performances 
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pour un supercondensateur sont l’efficacité coulombique, la puissance, l’énergie, l’efficacité 

énergétique et la durée de vie. L’efficacité coulombique est  particulièrement impactée par 

l’effet de navette redox, c’est donc sur ce paramètre que nous nous concentrerons. 

Le système utilisé est une Swagelok® à deux électrodes en carbone poreux séparées par un 

séparateur d’une épaisseur bien définie. 

4.4.1 Détermination du temps d’un aller-retour de la navette redox (TEMPOIm)
+
 

TFSI
-
 

 En connaissant le coefficient de diffusion apparent de la molécule redox et l'épaisseur de la 

couche de diffusion, il est possible de déduire le temps nécessaire à la molécule pour couvrir 

la distance correspondant à la couche de diffusion. L’équation (4.5) reliant l’épaisseur de la 

couche de diffusion δ (en cm) au coefficient de diffusion Dapp et au temps de diffusion, t (en s) 

est connu.
10

 

 

Ici, pour connaitre le temps de diffusion de la navette redox d’une électrode à l’autre, un aller, 

δ doit correspondre à la distance séparant les deux électrodes, soit l’épaisseur du séparateur. 

Le temps de diffusion pour un aller de la molécule redox d’une électrode à l’autre peut être 

exprimé en fonction des autres paramètres, équation (4.6) :  

  
 

      

 
  (4.6) 

       
 

      

 
 (4.7) 

 

Si on considère maintenant le temps pour faire un aller-retour, il suffit de multiplier par 2, le 

temps t et la distance à parcourir δ (couche de diffusion) ce qui donne l’équation (4.7). t2 

correspond au temps pour un aller-retour (t2 = 2*t).  

   √         (4.5) 

x 2  

1 aller 

1 aller-retour 
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Le but est de connaitre le nombre d’allers-retours de la molécule redox à partir du temps de 

charge du dispositif. Ce nombre d’aller-retour N de la molécule redox est exprimé comme suit 

(4.8) : 

         (4.8) 

Avec tc le temps de charge du dispositif à partir du potentiel d’oxydation de la molécule. La 

distinction est importante, car avant d’atteindre le potentiel redox de la molécule, une 

contribution capacitive uniquement est observée. 
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Figure 10 : (a) Le temps d’1 aller-retour (1 navette) est calculé en fonction du coefficient de diffusion (échelle 

log-log) pour différentes épaisseurs de séparateurs. Le rectangle orange illustre les échelles de valeurs pour des 

systèmes utilisés en laboratoire de coefficients de molécules redox et de taille de séparateurs utilisés.
11

 (b) 

Coefficient de diffusion des électrolytes en fonction de la concentration en BMIm
+
 TFSI

-
 dilué dans de 

l'acétonitrile par rapport au temps correspondant pour 1 aller-retour des molécules redox, calculé pour une 

épaisseur de séparateur de 130 µm (valeur expérimentale). Calculs réalisés avec l’équation (4.7). 

La relation entre le temps de diffusion nécessaire à un aller-retour des molécules redox et le 

coefficient de diffusion apparent est illustré figure 10. La figure 10a permet de montrer le 

temps d’un aller-retour pour différents coefficients de diffusion et différentes épaisseurs de 

séparateurs. Par exemple, pour un coefficient de diffusion de 10
-8

 cm
2
.s

-1
 et un séparateur de 

130 µm, le temps de charge pour que la molécule fasse un aller-retour entre les électrodes est 

de 1.10
4
 s (t2 = 2*(130.10

-4
)
2
 / (π*10

-8
)). Comme la relation (4.7) le montre, le temps d’un 

aller-retour est inversement proportionnel au coefficient de diffusion. Plus le séparateur est 

épais, autrement dit la distance entre les deux électrodes est grande, plus le temps nécessaire à 

un aller-retour est important, ce qui parait logique. Sur cette figure, un rectangle orange est 

reporté correspondant aux valeurs usuelles de séparateurs utilisés pour des 
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supercondensateurs : de 25 µm (Celgard) à 500 µm (fibre de verre Whatman) et des valeurs 

de coefficients de diffusion typiquement observés pour une molécule redox (type TEMPO) 

dans des milieux liquides ioniques comme le BMIm
+
 TFSI

-
 et solvant de type ACN.

11, 12
 La 

figure 10b reporte les valeurs du temps d’un aller-retour dans le cas de l’utilisation d’un 

séparateur de 130 µm par rapport au coefficient de diffusion. Plus la concentration en BMIm
+
 

TFSI
-
 est importante, plus ce temps sera important voir inatteignable dans les gammes de 

courant utilisées pour un supercondensateur.  

Les temps nécessaires à un aller-retour de la molécule redox sont connus pour un séparateur 

d’une épaisseur de 130 µm. Ce séparateur est utilisé expérimentalement dans une Swagelok® 

deux électrodes. Donc la distance séparant les deux électrodes du dispositif de mesure est 

connue. En réalisant des mesures en galvanostatique, il est possible de distinguer la 

contribution faradique de la contribution purement capacitive et d’en extraire un temps. Ce 

temps correspond au temps tc de l’équation (4.8). A partir de ce temps et du temps nécessaire 

pour 1 aller-retour d’une molécule redox, le nombre d’aller-retour de la molécule peut être 

calculé. Ce nombre d’aller-retour peut être corrélé à l’efficacité coulombique du dispositif. 

4.4.2 Corrélation entre l’efficacité coulombique d’un supercondensateur et le nombre 

d’aller-retour d’une navette redox 

Pour déterminer l’impact de l’effet de navette redox sur les performances d’un 

supercondensateur, des mesures galvanostatiques sont conduites avec un dispositif 

Swageloks® à 2 électrodes. Pour cela, on utilise des électrodes de carbone PICACTIF 

enduites sur un collecteur de courant en aluminium comme détaillé dans la partie 

expérimentale et un séparateur en cellulose d’une épaisseur de 130 µm. Les mesures en mode 

galvanostatique sont réalisées pour des courants compris entre 1,5 A.g
-1

 et 0,01 A.g
-1

.
13

 La 

figure 10 représente les courbes galvanostatiques pour des courants de 0,5 A.g
-1

, 0,05 A.g
-1

, 

0,02 A.g
-1

 et 0,01 A.g
-1

. La figure 11a (i = 0,5 A.g
-1

) montre que tous les électrolytes 

contenant du BMIm
+
 TFSI

-
 dilué dans l’acétonitrile ont un temps de charge/décharge 

similaire. L’électrolyte de BMIm
+
 TFSI

-
 pur a un temps de charge/décharge plus faible que 

pour les électrolytes dilués. Les courbes de galvanostatique ont sont de forme triangulaire, 

typique d’un supercondensateur. Pour l’application d’un courant plus faible (0,05 A.g
-1

), 

figure 11b, de petites variations entre les temps de charge/décharge pour chaque électrolyte 

sont visibles. Sur le temps de charge on observe 130 s de différence entre la mesure pour le 
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BMIm
+
 TFSI

-
 pur et les électrolytes à 2,5 et 2 mol.l

-1
. Une différence de 200 s sur le temps de 

charge est observée entre les électrolytes de 2,5 et 2 mol.l
-1

 et ceux de 1,5 et 1 mol.l
-1

. Lorsque 

le courant diminue à nouveau les différences de temps de charge et de décharge entre les 

électrolytes augmentent, figure 11c et 11d. Avec la diminution du courant, un changement de 

pente apparait sur les courbes de galvanostatiques quand la tension s’approche de 2,8 V, cela 

est visible à partir de l’application d’un courant de 0,05 A.g
-1

, figure 11b. Le phénomène est 

plus marqué avec la diminution du courant (0,02 A.g
-1

), figure 11c, jusqu’à obtenir des 

plateaux lorsque le courant diminue à nouveau (0,01 A.g
-1

), figure 11d, au point de ne jamais 

atteindre la tension de cellule demandée dans le cas du BMIm
+
 TFSI

-
 à 1 mol.l

-1
 (figure 11d, 

courbe vert clair). L’observation d’une pente différente en mode galvanostatique sur un 

supercondensateur témoigne de la présence de réactions faradiques.  
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Figure 11 : Mesures galvanostatiques représentant la tension de la cellule en fonction du temps pour un dispositif 

symétrique à deux électrodes de carbone poreux. L'électrolyte est composé de TEMPOIm TFSI à 0,1 mol.l
-1

 avec 

différentes concentrations de BMIm
+
 TFSI

-
 dans l'acétonitrile. La densité de courant appliquée est (a) 0,5 A.g

-1
 et 

(b) 0,05 A.g
-1

 (c) 0,02 A.g
-1

 (d) 0,01 A.g
-1

. 
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Le temps de polarisation considéré pour le calcul du nombre d’aller-retour des navettes redox 

est le temps de charge entre 1,4 V et 2,8 V, figure 11a. La tension de 1,4 V correspond au 

changement de pente sur les courbes de galvanostatiques, dont un exemple est donné figure 

12a. Le nombre d’allers-retours de navette redox est déterminé avec l’équation (6) et reporté 

sur la figure 12b dans le cas de l’électrolyte de BMIm
+
 TFSI

-
 dilué à 1 mol.l

-1
. Dans cet 

électrolyte, 1 aller-retour est observé pour une densité de courant appliquée de 0,2 A.g
-1

. Ce 

qui n’est pas un courant très élevé pour un supercondensateur : les tests reportés dans la 

littérature peuvent aller jusqu’à plus de 10 A.g
-1

,
14

 cependant pour des courants aussi 

importants, les réactions faradiques n’ont pas le temps de se faire. Pour une densité de courant 

de 0,03 A.g
-1

, le nombre d’allers-retours calculé est de 11.   
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Figure 12 : Mesures galvanostatiques représentant la tension de la cellule en fonction du temps pour un dispositif 

symétrique à deux électrodes de carbone poreux pour un électrolyte de TEMPOIm
+
 TFSI

-
 à 0,1 mol.l

-1
 en 

BMIm
+
 TFSI

-
 à 1 mol.l

-1
 en acétonitrile avec des densités de courant de (a) 0,03 A.g

-1
 et (b) 0,03, 0,05, 0,07, 0,1 

et 0,2 A.g
-1

. 

L’efficacité coulombique correspond au ratio du temps de décharge sur le temps de charge. 

S’il est inférieur à 100 %, cela signifie que toutes les charges stockées pendant la charge du 

dispositif n’ont pas été restituées. Les efficacités coulombiques des dispositifs en fonction du 

courant appliqué sont reportées à la figure 13 pour des électrolytes avec (13b) et sans redox 

(13a). La perte d’efficacité coulombique débute à des courants plus élevés en présence de 

molécules redox, 70 % à 0,06 A.g
-1

 pour l’électrolyte à 1 mol.l
-1

 de BMIm
+
 TFSI

-
, figure 13b, 

que sans molécule redox, 73 % à 0,03 A.g
-1

 pour l’électrolyte à 1,5 mol.l
-1

 de BMIm
+
 TFSI

-
. 

L’ajout de TEMPOIm
+
 TFSI

-
 précipite la chute de l’efficacité coulombique. 
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Figure 13 : Efficacité coulombique pour les Swageloks® à deux électrodes en fonction du courant appliqué 

(normalisé par la masse de matière active) (a) sans redox et (b) avec 0,1 mol.l
-1

 de (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
.  

La charge moyenne du dispositif QSW, pour la charge de la Swagelok® (pendant la charge du 

système) est déterminée pour chaque solution contenant du (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
. La moyenne 

est réalisée sur les valeurs à partir de 1,5 A.g
-1

 jusqu’à 0,03 A.g
-1

 pour éviter les valeurs 

aberrantes à plus faible régime. Le courant correspondant à un ou plusieurs allers-retours des 

navettes redox peut ensuite être déterminé, ainsi que l’efficacité coulombique correspondante, 

tableau 4. Pour les courants correspondants à 4 allers-retours, l’efficacité coulombique tombe 

à chaque fois à 70 % ± 5 %.  Cela signifie qu’une perte de 30 % d’efficacité coulombique est 

observée au bout de 4 allers-retours des molécules redox. Cette observation pourrait être 

étendue à toute molécule redox n’ayant pas d’interaction particulière avec l’électrode.   

Tableau 3 : Récapitulatif des valeurs de la charge moyenne du dispositif Swagelok® QSW, du courant pour 4 

allers-retours des navettes redox et de l’efficacité coulombique associée. 

[BMIm TFSI] (mol.l
-1

) 1 1,5 2 2,5 3,4 (pur) 

QSW (C.g
-1

) 67 66 62 62 49 

i4 A-R (A.g
-1

) 0,080 0,046 0,033 0,016 0,0018 

Efficacité coulombique (%) 71
 

73 74 65 Non mesurée 
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4.4.3 Généralisation des résultats pour la détermination des conditions nécessaires à la 

limite de l’effet de navette redox 

L’effet de navette redox est fortement dépendant du coefficient de diffusion de la molécule 

redox. Le coefficient de diffusion reflète la viscosité et la conductivité molaire de 

l’électrolyte. C’est donc un très bon indicateur pour déterminer les conditions nécessaires à la 

limitation de l’effet de navette redox et la perte en efficacité coulombique. Cela permet 

également d’appliquer nos conclusions à l’utilisation d’autres molécules redox et d’autres 

électrolytes supports tant qu’il n’y a pas d’interactions spécifiques entre la molécule et 

l’électrode par exemple l’adsorption de molécules à la surface de l’électrode. Les temps de 

charge (ou de diffusion) donnés sont pour une couche de diffusion/taille de séparateur de 130 

µm. 

L’utilisation d’un milieu visqueux comme le BMIm
+
 TFSI

-
 permet d’éviter l’effet de navette 

redox. Le coefficient de diffusion est petit (10
-8

 cm
2
.s

-1
) ce qui génère un temps de diffusion 

très long (6840 s pour une distance de 130 µm). Un temps aussi long génère une densité de 

courant trop faible pour être réaliste dans un supercondensateur, l’effet de navette redox ne 

sera jamais rencontré.
13

 Toutefois, l’utilisation d’un électrolyte visqueux a pour contrainte de 

limiter la puissance du dispositif. C’est la méthode utilisée qui permet de réduire notamment 

l’autodécharge d’un supercondensateur à base de liquide ionique biredox en milieu BMIm
+
 

TFSI
-
.
15

 

Un coefficient de diffusion de 10
-7

 cm
2
.s

-1
 est un bon compromis, les temps de charge 

décharge sont plus rapides que le cas précédent et la limite en densité de courant est de 0, 

03A.g
-1

 pour éviter la chute de l’efficacité coulombique. Pour des coefficients de diffusion de 

2.10
-7

 à 5.10
-7

 cm
2
.s

-1
, il est nécessaire d’éviter les cyclages lents (densité de courant < 0,08 

A.g
-1

) qui permettraient la diffusion des molécules redox et la perte en efficacité coulombique.  

Dans cette partie, nous avons observé la diffusion des molécules redox dans l’électrolyte 

jusqu’au cas extrême ou cette diffusion dégrade les performances du dispositif. Les molécules 

redox diffusent également dans la porosité du carbone. Dans ce cas, la limitation de la 

diffusion pendant la décharge du système est étudiée puisque l’idée est de confiner les 

molécules redox dans les pores pour ne pas perdre la charge stockée. Cela revient à étudier 

l’autodécharge du supercondensateur. 
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4.5 Diffusion du liquide ionique biredox dans la porosité du carbone : 

analyse de l’autodécharge d’un supercondensateur  

Les principaux problèmes des électrolytes à base de liquide ionique redox sont l’autodécharge 

et les courants de fuite importants (dus aux réactions parasites).
16

 En conséquence, la tension 

en circuit ouvert diminue rapidement avec le temps après la charge. Cette chute de tension 

dramatique peut se produire en quelques minutes et, par conséquent, l'appareil devient 

rapidement inutilisable. Pour l’EDLC, la réorganisation constante de la double couche est 

responsable de ce phénomène.
17, 18

 Cependant, lorsque des électrolytes classiques sont utilisés 

(comme le NEt4
+

 BF4
-
 dans l'acétonitrile ou les liquides ioniques purs), les ions qui 

contrebalancent les charges de l'électrode sont "emprisonnés" dans la double couche, limitant 

fortement ce phénomène. Au contraire, lorsqu'on utilise des espèces redox, elles ont tendance 

à diffuser facilement. Comme les électrodes sont polarisées, des effets de migration sont 

observés et ces espèces peuvent être réduites ou oxydées de façon réversible. C’est l’effet de 

navette redox que nous avons décrit précédemment. Bien sûr, la conséquence de ceci est la 

perte de l'effet de stockage qui est attendu pour un supercondensateur.  

Pour évaluer l'autodécharge, les dispositifs étudiés sont à base de liquide ionique redox 

dissous à 0,5 mol.l
-1

 dans un liquide ionique de BMIm
+
 TFSI

-
.  Les électrodes sont constituées 

de carbone micro méso poreux (PICACTIF) et placées dans un dispositif Swagelok® à 2 

électrodes symétriques. Les supercondensateurs sont chargés à 2,8 V pendant 2 h et 

l'évolution du potentiel libre a été mesurée jusqu'à ce qu'elle atteigne la moitié de l'état de 

pleine charge (ici, de 2,8 à 1,4 V). Pour évaluer les courants de fuite, l'expérience consiste à 

charger complètement le supercondensateur et à mesurer le courant nécessaire à maintenir le 

potentiel dans cet état de charge. En utilisant un électrolyte BMIm TFSI pur "classique", un 

courant de fuite d'environ 100 µA.F
-1

.V
-1

 a été mesuré alors qu’avec le liquide ionique 

biredox (0,5 mol.l
-1

), ce courant a été réduit de presque un facteur 3 (environ 30 et 40 µA.F
-

1
.V

-1
).  

Des mesures d'autodécharge ont été effectuées pendant 50 h et l'évolution du potentiel est 

illustrée à la figure 14. Des profils E-t similaires sont mesurés pour tous les 

supercondensateurs qui ont été testés. On peut remarquer que la diminution du potentiel avec 

le temps n'est pas proportionnelle. En effet, pendant les six premières heures, la chute de 

tension est plus importante et relativement rapide (6 h) atteint une valeur de 2,5 V. Après cela, 
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la décroissance du potentiel est moins prononcée et après 50 h, le potentiel est d'environ 1,8-

1,7 V. Les courants d'autodécharge mesurés sont relativement faibles, de l'ordre de quelques 

µA.F
-1

. L’autodécharge et les courants de fuite non désirés proviennent de la diffusion 

incontrôlée de porteurs de charge. Pour appuyer nos expériences, nous avons utilisé le modèle 

de Chen et. al. qui tient compte de l'autodécharge par diffusion contrôlée des charges, pour 

ajuster nos données
16

. 

V(t)-V(t=0) =    
 

  
        (4.9) 

Avec A et B étant les paramètres d’ajustement : 

   
          

  
 

(4.10) 

z est le nombre d’électrons échangés, C, la concentration initiale de l’espèce redox étudiée, 

Vs, le volume de la solution, S est l’aire de l’électrode et Cp la capacité d’une électrode. 

   
    

  
 

(4.11) 

A partir de B, un coefficient de diffusion apparent D peut être extrait, équation (4.11) avec l, 

la distance entre le séparateur. Il est donné à la figure 14 avec les ajustements aux courbes 

expérimentales. Le coefficient de diffusion apparent D est significativement plus bas pour le 

système biredox que pour le BMIm
+
 TFSI

-
 pur. Ceci suggère que l'autodécharge plus lente 

dans le système biredox est associée à une mobilité ionique plus faible. 
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Figure 14 : Ajustements des courbes d'autodécharge au modèle de Chen et. al. et le coefficient de diffusion 

apparent D extrait
16

. Données expérimentales (trait continu) et modèles (traits pointillés) pour les électrodes de 

PICA avec le BMIm
+
 TFSI

-
 (bleu) et le liquide ionique biredox à 0,5 mol.l

-1
 dans le BMIm

+
 TFSI

-
 (rouge). 

Pour mieux comprendre les phénomènes d'autodécharge lors de l'utilisation du liquide ionique 

biredox, nous avons simulé la diffusion d'espèces redox à l'intérieur de la cellule avec 

COMSOL Multiphysics®. Les calculs ont été réalisé par le Dr. Dodzi Zigah de l’université de 

Bordeaux.
12

 Le matériau poreux en carbone a été modélisé comme un milieu continu à faible 

coefficient de diffusion. Les conditions aux limites et la géométrie de l'espace simulé sont 

illustrées à la figure 15. Le modèle a été divisé en trois domaines. Premièrement, l'électrolyte, 

qui est exempt d'espèces réduites ou oxydées à t = 0 s. Deuxièmement, l'électrode négative, 

où se trouvent les cations, et troisièmement, l'électrode positive, où se trouvent les anions. La 

concentration d'anions et de cations dans les électrodes a été choisie pour obtenir une 

concentration de 0,5 mol.l
-1

 dans tous les domaines lorsque l'équilibre est atteint. Dans la 

figure 15a, le maillage du domaine est représenté, un maillage affiné est utilisé aux interfaces 

électrodes / électrolyte.  
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4
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Figure 15 : Simulation d'autodécharge limitée par la diffusion des ions. (a) Maillage du domaine de simulation. 

(b) Profil de concentration du cation en fonction du temps avec un coefficient de diffusion de 10
-9

 cm
2
.s

-1
.  (c) 

Coefficient de diffusion en fonction du temps d'autodécharge. 

Les coefficients de diffusion dans l'électrolyte ont été sélectionnés sur la base de valeurs 

usuelles de 1×10
-7

 cm
2
.s

-1
 trouvées pour les liquides ioniques visqueux

12
. L'utilisation de cette 

valeur dans les électrodes donne une concentration homogène après 200 secondes. 

L'autodécharge plus de 100 fois plus longue, figure 14, suggère qu'une diffusion plus 

restreinte doit prévaloir dans les électrodes et que c'est principalement la diffusion d'espèces 

redox dans les électrodes de carbone activé poreux qui régit l'autodécharge. Les tailles des 

pores et des espèces redox
15

 sont similaires, c'est pourquoi la diffusion des espèces redox y 

sera lente
19, 20

. Les profils de concentration des cations pour différents coefficients de 

diffusion dans les électrodes après 5000 s sont illustrés à la figure 15b. Pour un coefficient de 

diffusion de 10
-8

 cm
2
.s

-1
, le profil de concentration est homogène et l’électrode est déchargée. 

Pour le coefficient de diffusion de 10
-9

 cm
2
.s

-1
, il y a un gradient de concentration observé 

dans toute l’électrode tandis que pour des coefficients de diffusion plus élevés, le gradient de 

concentration est observé à l’interface avec l’électrolyte, la diffusion des molécules est très 

lente et l’électrode est toujours chargé. 

La figure 15c confirme la diminution exponentielle attendue du temps d'autodécharge avec un 

coefficient de diffusion croissant : 36000 s pour 10
-9

 cm
2
.s

-1
 à 1500 s pour 10

-7
 cm

2
.s

-1
. Le 
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coefficient de diffusion de 1.10
-11

 cm
2
.s

-1
 a été trouvé pour produire une autodécharge de 10 h, 

proche du temps expérimental.  

Ce faible coefficient confirme la faible mobilité des espèces redox dans l'électrode pour 

expliquer le temps d'autodécharge. L'ordre de grandeur du coefficient de diffusion apparent 

n’est pas similaire à celui de la diffusion dans les polymères et à la valeur obtenue par le 

modèle de Chen et. al. (figure 14). Ce modèle a certaines limites. La diffusion dans le carbone 

poreux ne suit pas l'équation de Stokes-Einstein et il n'est donc pas possible de corréler 

directement le coefficient de diffusion apparent ajusté aux interactions avec la surface du 

carbone. De plus, ce modèle ne tient pas compte de la tortuosité des électrodes. Néanmoins, 

cette simulation démontre que le processus d'autodécharge est entravé par le mouvement lent 

de l'espèce redox encombrante à proximité du matériau carboné. Les molécules redox sont 

efficacement retenues dans sa structure poreuse, par ce qui pourrait ressembler à des 

interactions de surface non covalentes. Notre approche utilise toute la surface poreuse 

disponible et n'entrave pas l'accessibilité des pores aux espèces ioniques. À cet égard, le bon 

rapport de la taille des pores et de la surface accessible est la clé pour maximiser la capacité, 

la puissance et l'autodécharge avec le liquide ionique biredox. 

4.6 Limite du modèle de diffusion pour décrire le TEMPOIm
+
 TFSI

-
 

Le modèle utilisé pour simuler la diffusion dans les pores et dans l’électrolyte est le modèle 

de Fick. Ce modèle représente le flux de matière dans un milieu continu. Mais n’y a-t-il pas 

d’autres caractéristiques à prendre en compte pour comprendre la diffusion du liquide ionique 

redox ?  
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Figure 16 : CV avec le TEMPOIm
+
 TFSI

-
 à 0,1 mol.l

-1
 dans un électrolyte de BMIm

+
 TFSI

-
 à 0,1 mol.l

-1
 dans 

l’ACN. Le système utilisé est une cellule à trois électrodes avec des électrodes de carbone poreux et un fil 

d’argent pour référence. 

Une CV à 1 mV.s
-1

 de l’électrolyte contenant du TEMPOIm
+
 TFSI

-
 à 0,1 mol.l

-1
 dans un 

électrolyte de BMIm
+
 TFSI

-
 à 0,1 mol.l

-1
 dans l’ACN est représentée figure 16. L’allure de la 

CV montre un décalage en courant pour la contribution capacitive (0 V à -0,5 V vs Ag/Ag
+
) 

que l’on ne s’explique pas. Pour le comprendre, on cherche à prendre en compte les 

paramètres influençant la diffusion, négligés jusque-là. 

Dans notre système, le flux de matière est modifié pour deux raisons : (i) le confinement des 

espèces dans les pores et (ii) la présence d’espèces redox chargées à grande concentration (0,1 

mol.l
-1

).  

4.6.1 L’effet du confinement de l’électrolyte sur la diffusion 

L’effet de la porosité/tortuosité de l’électrode sur la diffusion des espèces est décrit dans la 

littérature. Le coefficient de diffusion Dmeso de l’espèce dans le pore peut être calculé en 

tenant compte d’une constante supplémentaire ε/τ avec ε relative à la porosité de l’électrode et 

τ sa tortuosité.
21, 22

 

         
 

 
 (4.12) 

Avec D, le coefficient de diffusion dans l’électrolyte.  

La porosité / tortuosité de l’électrode est représentée par un impact uniquement sur le 

coefficient de diffusion. Le coefficient de diffusion de la molécule est multiplié par une 
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constante pour obtenir Dmeso, qui correspond à un coefficient de diffusion apparent. La 

contribution de la porosité / tortuosité de l’électrode ne peut donc pas justifier le décalage en 

courant obtenu, figure 16. 

4.6.2 La migration du TEMPOIm
+
 TFSI

-
 

Le transfert de masse est régi de deux manières différentes (i) la diffusion qui est le flux de 

matière sous l’influence d’un gradient de concentration (ii) la migration qui est le flux de 

matière sous l’influence d’un champ électrique (gradient de potentiel électrique (Φ) de la 

couche diffuse). Le modèle de Fick ne tient compte que de la diffusion. Pour tenir compte de 

la migration, il faut utiliser l’équation de Nernst-Planck (4.13)  

     
  

  
 
  

   
  

  

  
 (4.13) 

 

J est le flux de matière en mol.s
-1

.cm
-2

 à une distance x de la surface de l’électrode, D est le 

coefficient de diffusion en cm
2
.s

-1
, 
  

  
 est le gradient de concentration à la distance x, 

  

  
 est le 

gradient de potentiel, z est la charge (sans dimension) et C est la concentration de l’espèce 

étudiée en mol.cm
-3

. 

Généralement, les systèmes sont étudiés pour rendre la contribution de la migration 

négligeable. L’ajout d’un électrolyte support réduit l’effet de migration. Puisque que la 

contribution de la migration est étudiée, les électrolytes sont choisis pour avoir différents 

ratios TEMPOIm
+
 TFSI

-
 / BMIm

+
 TFSI

-
 (liquide ionique redox/sel support). Les CVs sont 

représentées figure 17. La cellule utilisée est une cellule à 3 électrodes avec des électrodes de 

carbone poreux (PICA). Les mêmes électrodes sont conservées pour chaque série de tests 

avec différents électrolytes (figures 17a et 17b), elles sont abondamment rincées avec de 

l’acétonitrile entre chaque changement d’électrolyte. 

L’objectif est de voir si la différence de ratio entre la quantité de sel support et de liquide 

ionique redox a un impact sur le signal électrochimique et plus particulièrement s’il y a une 

compétition de la migration du liquide ionique redox. Pour cela, deux séries de mesures ont 

été réalisées, la première en changeant les concentrations en TEMPOIm
+
 TFSI

-
 et 
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BMIm
+
 TFSI

-
, figure 17a, et la deuxième en fixant la concentration de TEMPOIm

+
 TFSI

-
 et 

en variant celle du sel support BMIm
+
 TFSI

-
, figure 17b. 
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Figure 17 : Voltamétries cycliques à 1 mV.s
-1

 réalisées sur une cellule à 3 électrodes avec une électrode de 

travail et une contre-électrode en carbone poreux. Les électrolytes utilisés sont des solutions de TEMPOIm
+
 

TFSI
-
 à une concentration variable entre 0.004 mol.l

-1
 et 0.1 mol.l

-1
 dans une solution de BMIm

+
 TFSI

-
 à des 

concentrations de 0.2 mol.l
-1

 à 0.1 mol.l
-1

. La fraction molaire de TEMPOIm
+
 est exprimée.  

Pour une fraction molaire de TEMPOIm
+
 petite, la CV obtenue (figure 17, courbe jaune) est 

de forme rectangulaire, typique d’un supercondensateur classique. Lorsque cette fraction 

molaire augmente (6 % courbe orange), un pic d’oxydation apparait au potentiel 0,2 V vs 

Ag/Ag
+
 et un décalage en courant de -0,2 mA est observé pour la courbe correspondant à la 

contribution capacitive (0 V à -0,5 V vs Ag/Ag
+
). Le décalage en courant de la contribution 

de 0,4 V à 0,5 V vs Ag/Ag
+
 est bien moins grand (5.10

-2
 mA). Pour une fraction molaire de 

TEMPOIm
+
 plus importante (12,5 % courbe rouge), le pic en oxydation se décale au potentiel 

0,26 V vs Ag/Ag
+
, le décalage en courant est cette fois de 0,1 mA par rapport à la courbe 

rectangulaire (courbe jaune). La contribution capacitive de 0 V à -0,5 V vs Ag/Ag
+
 est 

également plus décalée vers des courants négatifs (-0,35 mA par rapport à la courbe 

rectangulaire jaune). Enfin, pour la fraction molaire la plus élevée testée (25 % courbe 

marron) des décalages en courant (0,28 mA par rapport à la CV rectangulaire au potentiel 0,5 

V vs Ag/Ag
+
) et en potentiel du pic d’oxydation (0,32 V vs Ag/Ag

+
) sont à nouveau observés. 

La contribution capacitive de 0 V à -0,5 V est décalée vers des courants négatifs plus grands 

(-0,7 mA mesuré au potentiel de -0,5 V vs Ag/Ag
+
 avec la courbe rectangulaire). Les 

capacités spécifiques calculées entre 0V et -0,5 V vs Ag/Ag
+
 sont du même ordre de 

grandeur : 100 F.g
-1

 (±10 F.g
-1

).  
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L’allure de la courbe obtenue est étonnante, car la contribution capacitive entre 0,1 V et -0,5 

V vs Ag/Ag
+
 est obtenue pour des courants uniquement négatifs quand la contribution 

faradique et capacitive entre 0,1 V et 0,5 V vs Ag/Ag
+
 est obtenue pour des courants 

uniquement positifs. Jusqu’à présent,  nous n’avons pas d’explication concernant le 

phénomène de décalage en courant observé.  

Lorsque le TEMPOIm
+
 TFSI

-
  est étudiée sans sel support sur une simple électrode plane, la 

voltamétrie cyclique obtenue, figure 18a (courbe noire), confirme la particularité des effets de 

diffusion et de migration propre à la molécule de TEMPOIm
+
. Elle est comparée à la CV du 

TEMPOIm
+
 TFSI

-
 à 2.10

-3
 mol.l

-1
 dans un électrolyte support de BMIm

+
 TFSI

-
 à 0,5 mol.l

-1
 

dans l’acétonitrile, figure 18a (courbe bleue). Les courbes sont normalisées par leur courant 

limite d’oxydation pour pouvoir être comparées. Sans sel support, l’allure de la courbe est 

différente. Le ΔEp est plus grand en l’absence de sel support et les pics faradiques sont 

différents. La figure 18b permet de mieux comprendre l’allure de la courbe en l’absence de 

sel support.     
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Figure 18 : (a) Voltamétrie cyclique à 100 mV.s
-1

 du TEMPOIm
+
 TFSI

-
 à 0,1 mol.l

-1
 dans l’acétonitrile sur 

électrode plane (Ø 3 mm) avec et sans sel support. Le courant est normalisé par le courant limite d’oxydation 

pour la comparaison des courbes (b) Interprétation de la CV sans sel support.  

La voltamétrie cyclique peut être distinguée en deux parties. La première, figure 18b, est la 

forme globale de la CV qui est très similaire à celle obtenue sur UME, c’est-à-dire un courant 

nul de 0 V à 0,6 V vs Ag/Ag
+
, qui correspond à la formation de la double couche 

électrochimique. Ensuite, de 0,6 V à 0,9 V vs Ag/Ag
+
, soit au potentiel d’oxydation de la 

molécule TEMPOIm
+
, le courant augmente rapidement (0,6 mA). Cela correspond au 

transfert électronique du TEMPOIm
+
 vers l’électrode, puis un plateau en courant est observé, 
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ce qui correspond au transfert de masse, limitée sur UME, puisque la couche de diffusion ne 

varie pas. Une seconde contribution est visible, elle se démarque par des pics d’oxydation et 

de réduction aux potentiels respectifs de 1,0 V et 0,7 V vs Ag/Ag
+
. Ces pics d’oxydoréduction 

sont caractéristiques d’un transfert de masse, donc d’une diffusion transitoire, l’épaisseur de 

la couche de diffusion varie. Deux contributions distinctes sont observées pour le TEMPOIm
+
 

TFSI
-
 lorsqu’il n’y a pas de sel support dans la solution. L’impact de la migration se traduit 

par une augmentation du ΔEp. Les exemples de la littérature, figure 19, montrent que 

l’augmentation du ΔEp est très importante. A faible concentration en sel support (cs = 1), 

figure 19a, le ΔEp n’est pas quantifiable puisque le potentiel n’est pas suffisamment grand 

pour observer le pic d’oxydation de la molécule.
23

 Dans le deuxième exemple, figure 19b, 

ΔEp est de l’ordre de 2 V.
24

 Or ce n’est pas notre cas. La concentration importante en 

TEMPOIm
+
 TFSI

-
 pourrait expliquer le ΔEp petit que l’on obtient, une partie du liquide 

ionique redox ferait office de sel support. Pour corroborer cette hypothèse, d’autres 

expérimentations sont nécessaires à commencer par la CV d’un électrolyte de TEMPOIm
+
 

TFSI
-
 en acétonitrile à plus faible concentration. 

 

Figure 19 : (a) Exemple de voltamétrie cyclique pour l'oxydation réversible de l’espèce neutre A en B
+
 à une 

électrode hémisphérique macroscopique avec une variation de la concentration du sel support : importante (csup = 

1000) à faible (csup = 1). Ɵ exprime le potentiel et j le courant tous deux normalisés. Courbe reproduite de 

l’article de Dickinson et al.
23

 (b) Voltamétrie cyclique du FcEmi TFSI pur sur une macroélectrode (d = 1 mm) à 

50 °C, sans aucune compensation de chute ohmique, la vitesse de balayage est de 100 mV.s
-1

. Courbe reproduite 

de la thèse de Fontaine.
24

  

Finalement, si on fait le lien avec les distances caractéristiques de chaque phénomène 

électrochimique mis en évidence au chapitre 2, on se rend compte que la distance 

caractéristique du transfert de masse, de l’ordre du micromètre impacte nécessairement la 

diffusion du liquide ionique redox. Plus proche de l’électrode (de 1 à 100 nm selon la 

(a) (b) 
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concentration), le potentiel influe sur la migration des ions. Or sans sel support, il n’y a que la 

molécule de TEMPOIm
+
 et son contre-ion qui subissent cet effet.       

Ces dernières expériences montrent que les mécanismes électrochimiques des liquides 

ioniques sont loin d’être simple. Cela dit, l’application de formalisme maitrisé permet de 

mieux les comprendre et de pouvoir en tirer certaines conclusions.  

4.7 Conclusion 

Ce chapitre montre que la molécule de TEMPO fonctionnalisée avec un imidazolium à un 

comportement diffusionnel et que cela engendre une perte des charges redox stockées par un 

effet de navette entre les électrodes. Cet effet de navette dépend du coefficient de diffusion de 

la molécule et des propriétés de l’électrolyte telles que la viscosité et la conductivité molaire 

de l’électrolyte. L’impact de l’effet de navette sur l’efficacité coulombique est quantifiable. 

En l’occurrence, 4 allers-retours engendrent une perte de 30 % de l’efficacité coulombique. 

Ce résultat peut être étendu à toutes les molécules n’ayant pas d’interactions spécifiques avec 

l’électrode et permet de savoir quelle est la limite basse en courant à appliquer selon le 

coefficient de diffusion de la molécule redox. La diffusion dans l’électrolyte a été étudiée, 

mais également dans la porosité de l’électrode. Pour ces deux études, le modèle de Fick est 

utilisé. Cependant, ce modèle décrit la diffusion d’une molécule dans un milieu continu et ne 

tient pas compte de la porosité de l’électrode et de la migration du liquide ionique redox qui 

n’est pas négligeable. Pour aller plus loin, nous nous sommes intéressés à ces contributions et 

notamment sur la migration du TEMPOIm
+
 modélisée par l’équation de Nernst-Planck. Si 

cette contribution soulève encore beaucoup de questions à l’heure actuelle, il est clair que 

certaines expérimentations supplémentaires permettront d’apporter de nouveaux éléments de 

réponse. 

Pour augmenter la densité d’énergie des supercondensateurs et limiter leur autodécharge, il 

convient de trouver une solution pour stocker les charges dans la porosité du carbone. Cela 

parait difficile avec le (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
 tel que présenté dans ce chapitre. Toutefois, 

d’autres études sont démarrées pour palier à ce problème. La première consiste à ajouter des 

cristaux liquides dans l’électrolyte avec le (TEMPOIm)
+
 TFSI

-
. Une fois sous polarisation les 

cristaux liquides s’orientent préférentiellement dans les pores de l’électrode et génèrent une 

augmentation locale de la viscosité ce qui limiterait la diffusion des espèces redox en dehors 
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des pores.
25

 Une deuxième approche consiste à utiliser des molécules qui se dimérisent lors de 

l’oxydation. L’objectif est de bloquer les molécules dans les pores du carbone lorsque le 

supercondensateur est chargé.
26
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Conclusion : les paramètres influençant 

l’électrochimie des liquides ioniques redox 

 

Au cours de cette thèse, nous avons montré l’importance de l’étude des électrolytes dans les 

supercondensateurs. En l’occurrence, notre approche s’est concentrée sur l’étude des liquides 

ioniques redox, l’objectif étant d’étudier les verrous des électrolytes redox : l’autodécharge et 

la diffusion des navettes redox, ainsi que leurs mécanismes électrochimiques afin d’y 

répondre.   

Ce travail a montré que le comportement des liquides ioniques redox était très dépendant de la 

molécule et de son environnement avec les conclusions suivantes.  

La viscosité est une caractéristique avec laquelle il faut jongler. Dans un milieu fluide, 

l’acétonitrile, une molécule qui n’a pas d’affinité particulière avec l’électrode, le TEMPOIm
+
 

TFSI
-
, diffuse d’une électrode à l’autre pendant la charge. Au bout de 4 allers-retours, 

l’efficacité coulombique atteint 70 % pour toutes les viscosités testées (et mesurables). 

Lorsque la viscosité augmente, la charge stockée est moins importante. En augmentant les 

concentrations, avec cette fois-ci le liquide ionique biredox (AQ-PFS
-
 TEMPOMIm

+
) à 0,5 

mol.l
-1

 dans le BMIm
+
 TFSI

-
, la capacité spécifique est doublée. Dans ce cas, la diffusion des 

molécules est très ralentie par la viscosité du milieu et l’autodécharge est similaire à celle 

avec le BMIm
+
 TFSI

-
 pur.  

Dans un électrolyte acétonitrile, l’utilisation de molécules avec une affinité particulière avec 

l’électrode, l’AQTFSI
-
 BMIm

+
, permet d’augmenter la capacité spécifique d’un tiers avec une 

concentration de molécules de 2.10
-3

 mol.l
-1

 soit 250 fois moins qu’avec le liquide ionique 

biredox. Les interactions du liquide ionique redox dépendent fortement du sel support en 

présence. Nous avons montré par EQCM qu’avec l’électrolyte support à base de NEt4
+
 BF4

-
, 

la molécule d’AQTFSI est en forte interaction avec la surface de l’électrode pendant sa 

réduction. Par contre la molécule se désorbe de la surface de l’électrode pendant son 

oxydation s’accompagnant d’une grande variation viscoélastique. Ces interactions sont 

particulièrement fortes avec le sel de NEt4
+
 BF4

-
 sel possédant une charge très localisée et un 

encombrement stérique autour de celle-ci. Elles le sont moins avec le sel de BMIm
+
 TFSI

-
, 
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dont la charge cationique est plus délocalisée et nulle avec le sel de Li TFSI, dont le cation est 

très petit.  Ces interactions conduisent à une organisation particulière de la molécule dans le 

pore et une grande rétention de celle-ci. Malgré ces résultats prometteurs, le potentiel libre de 

l’électrode décroit rapidement après sa charge. 

Dans ces deux cas, la porosité de l’électrode génère un environnement complexe qu’il faut 

prendre en compte. L’effet de confinement dans les pores de l’électrode associé à la viscosité 

permet de limiter l’autodécharge. Cet effet à également un impact sur les mécanismes 

électrochimiques (i) de formation de la double couche électrochimique (ii) de transfert 

électronique et (iii) de transfert de masse. Selon la taille des pores, les dynamiques 

électrochimiques sont plus ou moins impactées. Cependant, l’effet de confinement est visible 

sur le signal électrochimique dès la présence de pores de taille micrométrique (macropores) 

par la modification du régime de transfert de masse. Avec des micropores, ce sont les trois 

dynamiques électrochimiques qui sont impactées. Expérimentalement, le signal 

électrochimique montre une convolution des mécanismes électrochimique.  Par modélisation, 

les distances caractéristiques des trois paramètres relatifs aux dynamiques décrites (le 

potentiel électrostatique, la probabilité de transfert électronique ou la concentration en espèces 

redox consommées) montrent une forte influence à une distance de l’ordre du nanomètre.  

 

La fonctionnalisation des liquides ioniques est particulièrement intéressante car elle permet au 

chercheur d’être créatif. Cette liberté permet d’imaginer de nouvelles solutions pour répondre 

aux verrous technologiques. Dans le cas des liquides ioniques redox, le concept pour 

augmenter la densité d’énergie des supercondensateurs en stockant des charges dans 

l’électrolyte est novateur, bien qu’il amène de nouvelles problématiques. A l’heure actuelle, 

l’ajout de molécules redox impacte négativement la puissance du dispositif, son coût, son 

autodécharge et sa durée de vie.  

L’utilisation d’électrolyte redox ne permet pas au supercondensateur de concurrencer la 

batterie, mais ils pourront permettre un accroissement de l’utilisation des supercondensateurs 

avec des performances à mi-chemin entre ces deux systèmes. Malgré tout, pour vraiment 

pouvoir comparer ces systèmes, une généralisation de l’utilisation de dispositif de type Pouch 

Cell parait essentielle. Les performances reportées dans la littérature sont parfois difficilement 

comparable et la course à la performance accroit ce phénomène en générant des biais de 

mesure.  
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Et si pour l’heure une approche industrielle de ce type de dispositif ne parait pas envisageable, 

il y a encore de nombreuses stratégies à explorer pour toujours améliorer ces dispositifs. 
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Annexe 

 

La microbalance électrochimique à cristal de quartz (EQCM) est une technique puissante pour 

étudier l'interface électrode/électrolyte au moyen d'une sonde gravimétrique in situ sensible 

aux changements de masse et de composition à sa surface.
1
 Ainsi, l'EQCM a été utilisé dans 

des études portant notamment sur la diffusion ionique dans le carbone activé hautement 

poreux.
2-5

 Cela montre que l'EQCM permet l’analyse d’un électrolyte composé de molécules 

redox, ions et solvants.  

 

Figure 1 : Cristal de quartz recouvert de deux électrodes d’or, à gauche l’électrode active et à droite la face 

opposée pour assurer le contact électrique 

Le cristal de quartz est un matériau piézoélectrique, cela signifie que le matériau se déforme 

sous l’application d’un champ électrique et inversement il se polarise sous l’application d’une 

contrainte mécanique. Il est recouvert de deux électrodes d’or, figure 1, entre lesquelles un 

champ électrique alternatif est appliqué ce qui fait vibrer le quartz à sa fréquence de 

résonance. Une onde acoustique transverse est générée et elle se propage le long de 

l’épaisseur du quartz. 

 

Figure 2 : Schéma représentant les déformations d’une lame de quartz en mode de vibration en cisaillement 

d’épaisseur sous l’effet d’un champ électrique alternatif (échelle arbitraire). Reproduction de Pauporté et Lincot.
6
 

Lorsqu’un dépôt uniforme se forme à la surface du quartz, l’onde acoustique se propage dans 

la nouvelle couche (une continuité parfaite entre les deux couches est assumée). En supposant 
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que cette couche a les mêmes propriétés acoustique que le quartz, elle peut être considérée 

comme une épaisseur supplémentaire. Cela permet de relier la variation de fréquence Δf à la 

variation de masse Δm à la surface de l’électrode avec l’équation de Sauerbrey
7, 8

 : 

   
    

 

  √    
   (A.1) 

Où fq est la fréquence de résonance fondamentale du quartz dans l'air en Hz, Sq est la surface 

active du piézoélectrique en m
2
 et ρq est la densité du quartz (2,648.10

3
 kg.m

-3
), μq est le 

module de cisaillement du quartz (2,947.10
10

 Pa). 

Dans notre cas, le quartz est immergé dans un électrolyte, ce qui génère une contrainte à la 

surface du quartz. Dans ce cas, la fréquence de résonance du quartz diminue selon la viscosité 

et la densité du liquide. La variation de fréquence de résonance du quartz associée Δf1 peut 

être exprimée par  l’équation de Kanazawa  (2). Cette équation est valable pour un liquide 

purement visqueux (liquide Newtonien). 

 

Avec ρL (en kg.m
-3

) est la densité du liquide en contact avec l’électrode et ηL (en Pa.s) est la 

viscosité du liquide en contact avec l’électrode. 

Le deuxième paramètre que l’on mesure est une résistance électrique R. Il a été montré que la 

résistance électrique mesurée peut être associée aux transformations viscoélastiques à 

l'interface électrode/solution. 
7, 9-11

 Pour relier les paramètres mécaniques du quartz aux 

paramètres électriques, il est nécessaire de passer par un modèle de circuit électrique 

équivalent (Butterworth-Van Dyke). Chaque modèle est propre au système étudié, le plus 

simple étant le modèle associé à la description de la vibration d’un quartz sans perturbation 

extérieure. Pour ce cas de figure, la mesure de R n’est pas nécessaire. Par contre, pour une 

application dans un environnement liquide ou lorsque des matériaux viscoélastiques sont 

utilisés comme film sensible, la mesure de la résistance électrique en plus de la variation de 

fréquence est indispensable. Dans ce cas, l’onde acoustique va se propager et se dissiper dans 

le revêtement et le milieu environnant. Une dissipation d’énergie plus importante est due à 

une augmentation du caractère viscoélastique de l'interface électrode/solution. Dans ce cas, la 

       
 
 ⁄  √

     
       

 (A.2) 
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contrainte sur le quartz est plus importante, elle aura un impact sur la fréquence de résonance 

du quartz ainsi que sur les propriétés électriques du quartz (effet piézoélectrique). 

En l’occurrence, lorsque la viscoélasticité de la solution à la surface du quartz est modifiée 

pendant la mesure, une variation de résistance sera observée mais également une variation de 

fréquence, dans ce cas l’équation de Sauerbrey n’est plus valide. C’est pourquoi nous nous 

arrêterons à une étude qualitative des variations de résistance et de fréquence. 
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Résumé : 

Les électrolytes sont au cœur des batteries et des supercondensateurs et leur rôle premier est de 

conduire les ions, et même si leurs spécifications sont en fait plus complexes : stabilité chimique, 

grande tension de cellule, conductivité élevée. Cependant, selon la conception des molécules qui 

composent le cation et/ou l'anion, leur fonction pourrait s'étendre. Les liquides ioniques se prêtent 

particulièrement bien à cette fonctionnalisation de par leurs propriétés intéressantes en tant 

qu’électrolyte et leur facilité de synthèse.  

Dans le domaine des supercondensateurs, la densité d'énergie est une limite technologique. Pour y 

répondre, une stratégie innovante est l’ajout de molécules redox à l'électrolyte pour participer au 

stockage de charge. Malgré la promesse d'augmenter les densités énergétiques (ou capacités 

apparentes), l’utilisation d’électrolyte redox fait face à deux limites clairement identifiées : (1) la 

diffusion des molécules redox diminuent l'efficacité coulombique et (2) l'autodécharge est importante.  

L'une de ces possibilités est l'utilisation de liquides ioniques biredox (2 couples oxydo-réducteur). Ce 

travail de thèse s’est concentré sur l’étude des dynamiques d’électrolytes à base de liquides ioniques 

redox pour une application en supercondensateur. L’effet du confinement des électrolytes redox dans 

la porosité des électrodes de carbone a été plus particulièrement étudié. Cela a permis de mettre en 

avant des interactions différentes, entre diffusion et adsorption, entre les liquides ioniques redox et les 

électrodes. S’il ne répond pas à toute nos questions, le formalisme utilisé pour comprendre ces 

dynamiques électrochimiques différentes a permis d’allier théorie et expérimentation pour aller 

toujours plus loin dans la compréhension des interactions des liquides ioniques redox comme 

électrolyte pour le stockage de l’énergie. 

Mots-clés : Electrolyte, liquide ionique redox, mécanisme électrochimique, supercondensateur 

 

Abstract : 

Electrolytes are at the heart of batteries and supercapacitors and their primary role is to conduct ions, 

and even if their specifications are actually more complex: chemical stability, high cell voltage, high 

conductivity. However, depending on the design of the molecules that compose the cation and/or 

anion, their function could be expanded. Ionic liquids are particularly suitable for this 

functionalization because of their interesting properties as an electrolyte and their ease of synthesis.  

In the field of supercapacitors, energy density is a technological limitation. To address this, an 

innovative strategy is the addition of redox molecules to the electrolyte to participate in charge 

storage. Despite the promise to increase energy densities (or apparent capacities), the use of redox 

electrolyte faces two clearly identified limitations: (1) the diffusion of redox molecules decreases the 

coulombic efficiency and (2) the self-discharge is important.  One of these possibilities is the use of 

biredox ionic liquids (2 oxidation-reducing pairs). This thesis work focused on the study of electrolyte 

dynamics based on redox ionic liquids for supercapacitor application. The effect of the confinement of 

redox electrolytes in the porosity of carbon electrodes has been studied. Thanks to this, the different 

interactions as diffusion and adsorption between redox ionic liquids and electrodes are described. The 

formalism used to understand these different electrochemical dynamics allow us to combine theory 

and experimentation to go ever further in understanding the interactions of redox ionic liquids as an 

electrolyte for energy storage. 

Keywords : Electrolyte, redox ionic liquid, electrochemical mechanisms, supercapacitor 
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