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Introduction générale

Introduction Générale

Ces dernières décennies, l’énergie et plus particulièrement son stockage sont devenus
des enjeux technologiques, sociétaux et économiques majeurs. L’augmentation de la
population mondiale et des énergies renouvables ainsi que la demande toujours croissante
en énergie intermittente pour les dispositifs mobiles amènent les scientifiques et les
politiciens à se questionner sur la manière dont on peut produire et stocker de l’énergie
en plus grande quantité. De plus, outre le fait de stocker plus d’énergie, il faut être en
mesure de pouvoir la délivrer rapidement.

Pour faire face à cette demande croissante, il faut sans cesse améliorer les dispositifs
de stockage déjà présents sur le marché. Parmi eux, les plus utilisés sont les batteries et les
supercondensateurs. Ces deux types de dispositifs ont des mécanismes de stockage bien
différents, et sont donc utilisés pour des applications différentes. Les batteries permettent
de stocker une quantité d’énergie importante, mais les cycles de charge et de décharge se
font sur des temps relativement longs ; ils ont donc une faible puissance. A l’inverse, pour
les supercondensateurs la quantité d’énergie stockée est faible, comparée aux batteries,
mais la puissance est importante. Les supercondensateurs sont dejà utilisés dans de
nombreux domaines mais souffrent encore d’un stockage limité. Les recherches actuelles
se focalisent donc principalement sur des moyens d’augmenter la densité d’énergie. Pour
ce faire, on peut principalement jouer sur deux paramètres : le matériau d’électrode et
l’électrolyte. Récemment, il a été mis en évidence que l’utilisation de carbone nanoporeux
comme matériau d’électrode permettait d’augmenter drastiquement la quantité d’énergie
stockée. Cependant, on atteint une limite pour laquelle il n’est plus possible d’augmenter
davantage l’énergie. Il faut donc essayer d’améliorer l’électrolyte. En utilisant un électro-
lyte stable sur une grande fenêtre de potentiel, comme un liquide ionique, il est possible
d’augmenter la densité d’énergie stockée. Afin d’augmenter davantage l’énergie on peut
aussi, tout en utilisant un matériau d’électrode nanoporeux et un électrolyte à base de
liquide ionique, ajouter des espèces redox au sein du système. Une possibilité est de
greffer ces espèces redox au liquide ionique. En greffant l’anion et le cation, on obtient ce
qu’on appelle un liquide ionique biredox.

Des liquides ionique biredox ont récemment été synthétisés par l’équipe d’Olivier
Fontaine et de Frédéric Favier (Université de Montpellier, France). Ils ont notamment
montré que l’on peut doubler la quantité de charges stockée en utilisant un liquide
ionique biredox en tant qu’électrolyte. Les premières expériences sont très prometteuses,
cependant le mécanisme de transfert des charges ainsi que la structure et les différentes
interactions au sein du liquide ionique biredox sont encore peu compris. Une étude de ce
nouvel électrolyte à l’échelle atomique, difficilement accessible à partir des expériences,
pourrait permettre de donner de nouveaux éléments de compréhension pour améliorer
des dispositifs de stockage de l’énergie utilisant un liquide ionique biredox. Cette étude
sera donc faite par dynamique moléculaire classique.

Cette thèse sera divisée en six chapitres, de la façon suivante :

• Dans le premier chapitre, nous ferons un rapide état de l’art concernant les super-
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Introduction générale

condensateurs et les premiers résultats expérimentaux obtenus en utilisant le liquide
ionique biredox en tant qu’électrolyte.

• Dans le deuxième chapitre, nous rappelons les principes de la dynamique moléculaire
classique ainsi que ceux de la théorie de Marcus, utilisée pour étudier le transfert
d’électrons.

• Le troisième chapitre sera dédié au développement et à la validation des champs de
force polarisables des espèces redox.

• Dans le quatrième chapitre, nous verrons certaines propriétés des mélanges liquide
ionique BMIMTFSI/acétonitrile, notamment des propriétés structurelles qui per-
mettrons ensuite de voir l’impact de la fonctionnalisation.

• Dans le cinquième chapitre, nous étudierons l’anion du liquide ionique biredox,
AQTFSI−. Notamment, nous regardons les propriétés structurelles, dynamiques et
électrochimiques de cet anion dans différents milieux (différents contre-ions, diffé-
rents solvants et un nombre différent d’espèce redox en solution).

• Le dernier chapitre sera entièrement dédié au liquide ionique biredox. En plus des
propriétés structurelles et électrochimiques, nous nous intéresserons aux expériences
précédemment effectuées et essayerons d’apporter des informations complémentaires,
à l’aide de simulations de dynamique moléculaire classique.

• Pour finir, une conclusion générale des travaux de thèse rappellera les principaux
résultats ainsi que les possibles ouvertures de cette étude.
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Etat de l’art

1.1 Le stockage électrochimique de l’énergie

1.1.1 Faradique et Capacitif

Il existe plusieurs types de dispositifs de stockage électrochimique de l’énergie. Leur
classification dépend des processus mis en jeu pour stocker les charges. Ces différents
mécanismes de stockage de l’énergie permettent de classifier les systèmes en deux grandes
catégories : faradique et capacitif.

Les processus dits faradiques reposent sur des réactions chimiques d’oxydoréduction.
On a donc un transfert d’électron(s) entre une espèce redox de l’électrolyte et l’électrode.
Ce type de stockage est caractéristique des batteries. A l’inverse, les processus capacitifs ne
reposent pas sur des réactions chimiques mais sur une accumulation d’ions dans la double
couche électrochimique, c’est-à-dire à l’interface entre l’électrode et l’électrolyte. Ce type
de processus, purement électrostatique, est typique d’un condensateur à double couche
électrochimique, aussi appelé supercondensateur. Différentes expériences électrochimiques
peuvent permettre de déterminer les processus mis en jeu, notamment la voltammétrie
cyclique et le cyclage galvanostatique.

1.1.2 Méthodes de caractérisation des processus de stockage

Expérimentalement, différentes méthodes d’analyses sont disponibles pour mettre en
évidence le mécanisme impliqué dans le stockage des charges. Il est entre autres possible
de différencier les processus faradiques et capacitifs par voltammétrie cyclique (CV) et par
cyclage galvanostatique.

1.1.2.1 Voltammétrie cyclique

Au cours d’une expérience de voltammétrie cyclique, on applique au système une diffé-
rence de potentiel ∆Ψ entre l’électrode de référence et l’électrode de travail. La différence
de potentiel appliquée varie linéairement avec le temps (voir Figure 1.1b). Plusieurs cycles
sont effectués entre deux valeurs de potentiel limites appartenant à la fenêtre électrochi-
mique de l’électrolyte. Lorsque l’on atteint la borne supérieure du potentiel ∆Ψmax, le
potentiel appliqué est diminué linéairement jusqu’au potentiel minimal ∆Ψmin. On me-
sure ainsi le courant qui résulte de l’application d’une certaine valeur de potentiel. La
différence de potentiel appliquée ∆Ψ est exprimée comme :

∆Ψ(t) = ∆Ψ0 + νt (1.1)

avec ∆Ψ0 le potentiel à circuit ouvert (OCV), ν la vitesse de balayage et t le temps.

Bien qu’il soit possible d’obtenir la courbe I = f(t) pour la cellule complète avec une
cellule électrochimique à deux électrodes, on utilise souvent des cellules à trois électrodes
lors d’une expérience de voltammétrie cyclique. Les cellules à trois électrodes sont compo-
sées d’une électrode de référence, d’une électrode de travail et d’une électrode auxiliaire,
aussi appelée contre-électrode (seul l’électrode de travail et l’électrode référence sont uti-
lisées pour une cellule à deux électrodes). La réaction électrochimique étudiée se produit
à la surface de l’électrode de travail. L’électrode de référence établit la valeur du poten-
tiel à partir duquel d’autres potentiels peuvent être mesurés. Enfin, la contre-électrode
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a.     b.A

V

Electrode de travail

Contre-électrode

Electrode de référence

Figure 1.1 – Schéma du montage à trois électrodes utilisé lors des expériences de vol-
tammétrie cyclique (a). Schéma de la variation au courant du temps du potentiel lors d’un
expérience de voltammétrie cyclique (b).

sert à transporter le courant traversant la cellule (voir la Figure 1.1a pour le schéma du
montage). Ce système à trois électrodes permet entre autres de mesurer le potentiel de
l’électrode de travail par rapport à l’électrode de référence sans compromettre la stabilité
de l’électrode de référence en y faisant passer du courant. Un autre avantage de la cellule
à trois électrodes est qu’il est possible de découpler ce qu’il se passe à l’électrode pour des
potentiels positifs et négatifs.

1.1.2.2 Cyclage galvanostatique

Le cyclage galvanostatique est une autre méthode très utilisée pour la caractérisation
électrochimique. Comme montré sur la Figure 1.2a, au cours de cette expérience on
garde un courant i constant entre l’électrode de travail et la contre-électrode pendant un
certain temps ∆t. On applique ensuite un courant inverse −i, pendant le même temps
∆t. Pendant chaque période de temps, le potentiel est mesuré (entre l’électrode de travail
et l’électrode de référence).

Dans le cas où le mécanisme de stockage des charges repose sur des processus fara-
diques, si l’on commence l’expérience avec un courant i cathodique, on va effectuer à
l’électrode de travail la réaction de réduction Ox+ ne− → Red. Sur la Figure 1.2b, on se
trouve donc à t = 0, au niveau de l’astérisque vert. Les ions de l’électrolyte Ox vont dif-
fuser à l’électrode de travail afin d’équilibrer le courant. Les réactions redox se produisent
à la surface jusqu’au moment où l’on atteint une concentration limite en Ox proche de
zéro (* orange sur la Figure 1.2b). On peut ensuite inverser le courant pour faire la réac-
tion d’oxydation Red → Ox + ne−. Sur la courbe présente en Figure 1.2b on obtient un
temps de transition τ , analogue au point d’équivalence d’une titration. Cette expérience
permet donc d’avoir une idée du temps de charge/décharge d’un dispositif. Concernant les
processus capacitifs, l’application d’un courant à l’électrode de travail va faire migrer les
charges à l’électrode. Comme nous le verrons par la suite, la courbe E − t sera linéaire.
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a.     b.

Figure 1.2 – Schéma de la variation du courant en fonction du temps lors d’une expérience
de cyclage galvanostatique (a). Schéma de la réponse E − t obtenue lors d’une expérience
de cyclage galvanostatique (b).

1.1.3 Résultats typiques d’expériences

Les deux méthodes d’analyses présentées précédemment nous permettent d’avoir accès
à la quantité de charge stockée Q =

∫
i× t, avec i le courant et t le temps. Dépendamment

du mécanisme de stockage des charges, on convertira Q en capacitance ou en capacité.
La Figure 1.3 résume les différentes courbes de voltammétrie cyclique (CV) et de décharge
galvanostatique (GD) typiquement obtenues pour différents mécanismes de stockage allant
de processus purement capacitifs (à gauche) à des processus purement faradiques (à droite).
Entre ces deux extrêmes, il existe une variété de processus dits pseudo-capacitifs pour
lesquels le mécanisme de stockage peut être très différent.
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Figure 1.3 – Représentation schématique de courbes de voltammétrie cyclique (CV,
première ligne) et de courbes de décharge galvanostatique (GD, deuxième ligne) pour
différents mécanismes de stockage. Adaptée de la référence [1].
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Les courbes bleues de CV et GD, correspondant à des processus purement capacitifs,
sont typiquement associées à des supercondensateurs à double couche électrochimique.
Ce type de supercondensateurs est discuté plus loin, en Partie 1.2.2.1. Pour ces systèmes,
on observe une CV rectangulaire et une courbe de GD linéaire au cours du temps. La mé-
trique associée à ces dispositifs de stockage est la capacitance. Cette propriété correspond
à la capacité à recevoir et à stocker de l’énergie sous la forme d’une charge électrique.
Les processus purement capacitifs sont caractérisés par une quantité de charge stockée Q

qui varie linéairement avec la différence de potentiel appliquée V . Il est donc possible de
calculer la capacitance à partir de la courbe de CV en utilisant l’équation 1.2. La capaci-
tance est aussi accessible à partir de la pente dV/dt de courbe de décharge galvanostatique.

C =
Q

V
=

∫
i× t

V
(1.2)

Concernant les processus purement faradiques (courbes rouges), le dispositif électrochi-
mique associé est la batterie. En effet, le mécanisme de la batterie repose uniquement sur
les réactions redox. Pour ce type de stockage, on observe un plateau sur la courbe de GD
ainsi que des pics de réduction et d’oxydation dans la courbe de CV. Ces pics apparaissent
pour certaines valeurs de potentiel bien définies, correspondant aux potentiels d’oxydation
et de réduction des espèces redox présentes dans l’électrolyte. Dans ce cas, on a une
relation non linéaire entre le courant et la différence de potentiel appliquée. On ne peut
donc plus utiliser la capacitance comme métrique. On utilisera ici la capacité, dont l’unité
est C.g−1 ou mAh.g−1.

Enfin, il existe d’autres types de processus qu’il est impossible de classifier dans l’une
des deux catégories nommées ci-dessus. On appelle ces dispostifs pseudo-capacitifs. Ce
concept a été introduit par Conway dans son livre Electrochemical Supercapacitors : Scien-
tific Fundamentals and Technological Applications [2] dans lequel il explique que les sys-
tèmes pseudo-capacitifs partagent des réponses électrochimiques similaires aux systèmes
purement capacitifs tout en ayant un stockage des charges basé uniquement sur des proces-
sus faradiques. Le terme pseudo-capacitif regroupe de nombreux mécanismes de stockage,
allant de l’intercalation au processus redox de surface. Ces processus pseudo-capacitifs
regroupent les courbes allant du vert au orange sur la Figure 1.3. Pour ces dispositifs, il
n’est pas possible non plus d’utiliser l’équation 1.2, mais on utilisera tout de même la ca-
pacitance pour mesurer les performances puisque les réponses sont relativement similaires
au cas purement capacitif. Pour calculer la capacitance, on va donc intégrer la charge
délivrée sur toute la fenêtre de potentiel selon l’équation 1.3 [3] (avec V2 et V1 les bornes
de la fenêtre de potentiel, ν la vitesse de balayage, i le courant de décharge (ou de charge)
et dV le changement infinitésimal de potentiel). Cela permet de prendre en compte les
dévitations au comportement purement capacitif qui ne serait pas prise en compte si l’on
utilisait une valeur moyenne.

C =
1

(V2 − V1)ν

∫ V2

V1

idV (1.3)

– 7 –



Etat de l’art

1.2 Les supercondensateurs

1.2.1 Introduction et problématique des supercondensateurs

Un supercondensateur, aussi appelé condensateur électrochimique, est un dispositif de
stockage de l’énergie, au même titre qu’une batterie. Il existe plusieurs types de supercon-
densateurs qui diffèrent de part la manière dont sont stockées les charges. Notamment, on
retrouve les supercondensateurs à double couche électrochimique, les supercondensateurs
pseudo-capacitifs et les supercondensateurs hybrides, qui seront vus plus en détails dans
la Partie 1.2.2.

Figure 1.4 – Schéma réprésentatif d’un supercondensateur. Les différents éléments consti-
tutifs sont le collecteur de courant, le séparateur, l’électrolyte et la matière active.

Le schéma de la Figure 1.4 représente un supercondensateur ainsi que les éléments
constitutifs classiques qui le compose. Ces dispositifs de stockage sont composés d’élec-
trodes (comprenant la matière active et le collecteur de courant), d’un électrolyte
contenant des ions ainsi que d’un séparateur. Le séparateur poreux est ajouté pour
permettre d’isoler les deux électrodes, afin d’éviter les courts-circuits. Il doit néanmoins
être en mesure de laisser passer les ions librement afin d’éviter d’ajouter une résistance
supplémentaire au système. Le collecteur de courant, quant à lui, a pour but de lier la
matière active et le circuit extérieur qui récupère le courant. La matière active constitue
le cœur de l’électrode puisque son choix détermine en grande partie les performances
du supercondensateur. Lorsque nous simulons des supercondensateurs, le séparateur
ainsi que le collecteur de courant ne sont pas présents. Par la suite, nous allons donc
uniquement nous focaliser sur les autres éléments constitutifs, à savoir la matière active
(que nous appelerons par la suite électrode) et l’électrolyte.

Pour un supercondensateur, on peut exprimer la densité d’énergie E grâce à l’équa-
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tion 1.4 où C est la capacitance et V la tension de fonctionnement :

E =
1

2
CV 2 (1.4)

Le mécanisme de fonctionnement d’un supercondensateur à double couche électrochi-
mique repose sur des processus capacitifs, qui sont des phénomènes rapides. La cinétique
rapide des phénomènes d’adsorption confère aux supercondensateurs une grande densité
de puissance. Cependant leur densité d’énergie est limitée, notamment par la surface ac-
cessible aux ions dans la double couche électrochimique. Le but est donc d’augmenter
cette densité d’énergie sans compromettre la puissance des dispositifs. Pour ce faire, on
peut jouer sur les deux paramètres de l’équation 1.4 : la capacitance et la tension de
fonctionnement. Pour augmenter la capacitance on se focalisera préférentiellement sur le
matériau d’électrode alors que pour augmenter la tension de fonctionnement on s’inté-
ressera à l’électrolyte. Cependant, c’est la combinaison de l’électrolyte et du matériau
d’électrode qui déterminera réellement la densité d’énergie.
Avant de voir plus en détail ces deux éléments, nous allons voir les différents types de
supercondensateurs.

1.2.2 Les différents types de supercondensateurs

Il est possible de classer les supercondensateurs en fonction de la manière dont les
charges sont stockées. Cela dépend notamment de l’électrolyte et des matériaux d’élec-
trode. On peut donc regrouper les condensateurs électrochimiques en trois grandes fa-
milles [4] : les supercondensateurs à double couche électrochimique, les supercondensateurs
pseudo-capacitifs et les supercondensateurs hybrides.

1.2.2.1 Supercondensateurs à double couche électrochimique

Le mécanisme de fonctionnement d’un supercondensateur à double couche électro-
chimique est relativement similaire à celui d’un condensateur simple. Les charges sont
stockées de manière électrostatique ; le mécanisme repose sur des processus purement
capacitifs. Lors de la polarisation des électrodes, les charges s’accumulent à la surface
de l’électrode. Les ions de l’électrolyte diffusent à l’électrode de charge opposée à leur
propre charge. Il en résulte deux doubles couches, aux deux interfaces électrode/électrolyte.

Afin d’augmenter la surface accessible aux ions et donc la capacitance du système, un
matériau en carbone nanoporeux est généralement utilisé pour les électrodes [5]. De ce
fait, les supercondensateurs à double couche électrochimique ont une densité de puissance
beaucoup plus élevée que les condensateurs traditionnels [2]. De plus, puisqu’aucune réac-
tion redox n’est impliquée dans le mécanisme, on a peu de dégradation des électrodes et
on observe généralement une grande cyclabilité pour ces dispositifs.

1.2.2.2 Supercondensateurs pseudo-capacitifs

Contrairement aux supercondensateurs à double couche électrochimique, les super-
condensateurs pseudo-capacitifs stockent les charges grâce à des processus faradiques
réversibles et rapides. Ces processus sont généralement de l’électrosorption ou des
réactions redox de surface [6]. Les deux principaux matériaux d’électrodes utilisés pour ce
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type de supercondensateurs sont les polymères conducteurs [7] et les oxydes de métaux,
notamment RuO2 et MnO2 [8].

Bien qu’ils soient généralement capable de stocker une quantité d’énergie plus impor-
tante que les supercondensateurs à double couche électrochimique, leur temps de vie est
bien plus faible. Cela est dû à la dégradation des matériaux d’électrodes par les multiples
réactions redox se produisant à la surface lors des cycles de charge/décharge [9].

1.2.2.3 Supercondensateurs hybrides

Les supercondensateurs hybrides sont un autre type de supercondensateurs qui utilisent
une combinaison de processus capacitifs et faradiques afin de stocker les charges. L’objectif
est donc d’allier les avantages des supercondensateurs à double couche électrochimique
aux avantages des supercondensateurs pseudo-capacitifs [10]. Ces supercondensateurs sont
composés de deux électrodes distinctes et leur performances dépendent principalement des
matériaux d’électrodes utilisés [11]. On peut retrouver plusieurs combinaisons, notamment
des électrodes en carbone avec des matériaux de type polymères ou oxydes de métal,
une électrode de type supercondensateur à double couche avec une électrode de type
supercondensateur pseudo-capacitif, ou encore une électrode de type supercondensateur à
double couche avec une électrode de type batterie.

1.2.3 L’électrolyte

Comme évoqué précédemment, le choix de l’électrolyte détermine la tension de fonc-
tionnement du dispositif de stockage. En effet, la tension de fonctionnement dépend majori-
tairement de la stabilité thermique et électrochimique de l’électrolyte. De plus, l’électrolyte
est aussi un élément clé pour plusieurs autres propriétés comme la densité de puissance (qui
dépend directement des affinités entre l’électrode et les ions de l’électrolyte ainsi que de sa
conductivité), la stabilité thermique, la cyclabilité, l’auto-décharge ou encore la toxicité.
On répertorie principalement trois types d’électrolytes liquide : les électrolytes aqueux,
les électrolytes organiques et les électrolytes à base de liquides ioniques. Ces trois types
d’électrolyte ont des propriétés très différentes. Trois propriétés sont particulièrement inté-
ressantes : la fenêtre électrochimique, la conductivité et la température de fonctionnement.
Le Tableau 1.1 résume ces différentes propriétés pour les trois types d’électrolytes.

Fenêtre Conductivité Stabilité
électrochimique (V) (mS.cm−1) thermique (◦C)

Electrolyte aqueux 1,0 - 1,3 [4] > 100 [12] 5 - 80 [4]
Electrolyte organique 2,5 - 2,7 [4] 60 [4] -40 - 70 [13]

Liquide ionique 3,5 - 4,0 [4] < 15 [14] -50 - 100 [13]

Tableau 1.1 – Valeurs typiques pour la fenêtre électrochimique, la conductivité et la
stabilité thermique des électrolytes aqueux, organiques et des liquides ioniques.

Si l’on s’intéresse à la fenêtre électrochimique (première colonne du Tableau 1.1), on
voit que pour les électrolytes aqueux, la fenêtre est très limitée (1,0 - 1,3 V). Cela est
dû à la dégradation du solvant, en raison des réactions d’évolution de l’oxygène (OER)
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et de l’hydrogène (HER). Pour les électrolytes organiques, la fenêtre est généralement
plus large (2,5 - 2,7 V), mais reste moins importante que pour les électrolytes à base de
liquides ioniques (3,5 - 4,0 V).

Dans la famille des électrolytes aqueux, on peut distinguer trois sous-familles :
les électrolytes acides, alcalins et neutres. Ces trois sous-familles sont respectivement
représentées par les électrolytes H2SO4, KOH et Na2SO4 qui sont les plus fréquemment
utilisés. Parmis ces trois sous-familles, les électrolytes acides sont ceux qui ont sucité le
plus d’interêt ces dernières années [4]. Bien que leurs fenêtres électrochimiques soient
limitées, ils ont l’avantage d’être souvent très peu coûteux et très peu toxiques. Ils
possèdent aussi une conductivité généralement plus importante que les électrolytes
organiques ou à base de liquides ioniques [12, 14]. Par exemple, on peut atteindre une
conductivité de 0,8 S.m−1 pour un électrolyte 1 M H2SO4 à 25◦C.

Les électrolytes organiques sont les plus utilisés sur le marché des supercondensateurs.
Ils possèdent une fenêtre électrochimique plus large que les électrolytes aqueux, ce qui
améliore les densités d’énergie et de puissance des dispositifs. Les électrolytes organiques
typiques sont composés d’un sel dissous dans l’acétonitrile ou le propylène carbonate.
Comparés aux électrolytes aqueux, ils ont un coût plus élevé et une conductivité plus
faible. Par exemple, la conductivité ionique de l’électrolyte 1 M TEABF4/ACN est 0,06
S.m−1 à 25◦C [14]. Ils sont aussi plus toxiques, volatils et inflammables. Contrairement
aux électrolytes aqueux, leur utilisation requiert une étape de purification très controlée
pour éliminer les impuretés, comme l’eau par exemple, puisque cela peut causer des
dégradations ainsi que l’auto-décharge du dispositif du stockage [15].

Les liquides ioniques sont des sels ayant une température de fusion basse (< 100◦C).
Ils sont donc liquides à température ambiante. Généralement ces liquides sont composés
d’un cation organique et d’un anion organique ou inorganique. Les cations couramment
utilisés sont les ammoniums, les pyridiniums, les imidazoliums, les pyrrolidiniums et les
sulfoniums. Les anions eux sont généralement le tetrafluoroborate, l’hexafluorophosphate,
le triflate et le bis(trifluoromethanesulfonylimide). Ce sont des électrolytes très versatiles
puisque l’on peut faire une multitude de combinaisons cation/anion. Dépendamment de
cette combinaison, les propriétés changent. On peut donc créer des électrolytes avec des
propriétés variées et adapter l’électrolyte aux propriétés souhaitées. Ils ont l’avantage
d’être aussi peu toxiques et stables sur une large gamme de température et de potentiel.
Néanmoins, ils ont généralement une conductivité plus faible que les électrolytes aqueux
et organiques.

1.2.4 L’électrode

Le matériau d’électrode utilisé a un impact déterminant sur les mécanismes de sto-
ckage des charges. En effet, dépendamment de l’électrode utilisée on va avoir des processus
purement capacitifs (supercondensateurs à double couche électrochimique), purement
faradiques (batteries) ou mélangeant les deux (supercondensateurs pseudo-capacitifs et
hybrides). Dans cette partie nous allons nous focaliser sur des électrodes utilisées dans
les supercondensateurs à double couche électrochimique : les électrodes de graphite et les
électrodes en carbone poreux.
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Les électrodes de graphite sont des électrodes planes. Elles sont composées de plusieurs
couches de graphène empilées, chaque couche étant espacée de 3,55 Å (voir Figure 1.5).
Ce type d’électrode n’est pas le plus utilisé dans les applications commercialisées. En
effet, le graphite possède une surface spécifique bien plus faible qu’un carbone poreux, ce
qui limite énormément la quantité de charges pouvant être stockée. Cela n’en fait donc
pas une électrode de choix pour un supercondensateur.

Il s’avère cependant bien plus facile et pratique de simuler une interface électrochi-
mique avec ce type d’électrode. Le nombre d’atome à simuler est plus faible pour ce type
d’électrode, comparé à une électrode poreuse : le temps de simulation est donc réduit. De
plus, la simulation d’un carbone poreux nécessite de charger les électrodes en faisant entrer
l’électrolyte dans les pores. Le temps d’équilibration requis est donc nettement augmenté.
Au cours de cette étude nous allons donc simuler ce type d’électrode. Les électrodes seront
ainsi composées de trois feuillets de graphène car il a été montré qu’avec une différence de
potentiel de l’ordre de 1 V, trois couches de graphène sont nécessaires et suffisantes pour
atténuer les charges des ions composant l’électrolyte et atteindre la neutralité au niveau
de la dernière couche [16].

Figure 1.5 – Représentation vue de côté (à gauche) et vue du dessus (à droite) de la
structure du graphite.

Afin d’augmenter la surface spécifique et donc la quantité de charge stockée, les
carbones poreux se révèle être très intéressants. Notamment, il a été montré que l’utili-
sation d’éléctrodes de carbone ayant une taille moyenne de pores similaire aux ions de
l’électrolyte, soit inférieure à 1 nm, permettait d’augmenter drastiquement la capacité
des systèmes [17]. On distingue plusieurs types de carbone poreux, classés selon la taille
moyenne des pores : les macropores ( > 50 nm), les mésopores (entre 50 nm et 2 nm) et
les micropores (< 2 nm). Dans cette partie nous allons nous focaliser sur deux types de
carbones poreux : les carbones actifs (CA) et les carbones dérivés de carbures métalliques
(CDC).

Les carbones actifs sont obtenus par une première étape de carbonisation de pré-
curseurs organiques, puis par une seconde étape d’activation. Ce procédé consiste à
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transformer le précurseur organique en charbon sous l’effet de la chaleur puis à l’activer
en enlevant notamment les goudrons qui obstruent les pores. Il est donc facile de produire
des CAs en grande quantité et à faible coût. De plus, la structure finale présente une
grande surface spécifique ce qui permet d’obtenir des capacités plus importante que
pour le graphite. Cependant, cette technique d’obtention ne permet pas de maîtriser la
distribution de tailles de pores au sein de la structure finale [18].

Les carbones dérivés de carbures métalliques (CDC) sont synthétisés par réaction entre
un carbure métallique et un gaz halogène. Ces matériaux sont nanoporeux et la taille des
pores est comprise entre 0,6 et 1,1 nm. Le carbure précurseur peut être binaire (carbure de
silicium SiC, carbure de titane TiC) ou ternaire (Ti2AlC, Ti3SiC2), et le gaz halogène sou-
vent utilisé est le dichlore Cl2. La synthèse consiste à attaquer le précurseur grâce au gaz
halogène pour ne laisser que les carbones du précurseur. Après cette étape, il est possible
d’effectuer un traitement au dihydrogène pour réduire le nombre de groupements fonction-
nels pouvant être restés à la surface du carbone. Cela permet d’avoir une surface pauvre
en impuretés, qui pourraient réagir avec l’électrolyte et potentiellement faire intervenir
des réactions parasites. Pour ce type de carbones nanoporeux, il est facile de modifier les
paramètres structuraux en jouant sur différents paramètres, comme par exemple la tem-
pérature de synthèse ou le précurseur. On est donc en mesure d’avoir un très bon contrôle
de la porosité du matériau, avec une précision inférieure à l’Angström [19].

1.3 Les liquides ioniques redox

L’utilisation simultanée d’un liquide ionique (LI) en tant qu’électrolyte et d’un
matériau d’électrode nanoporeux permet d’augmenter la densité d’énergie des supercon-
densateurs. Premièrement, en augmentant la fenêtre électrochimique et donc la tension
de fonctionnement grâce au liquide ionique, puis en augmentant la surface accessible
aux ions grâce au matériau d’électrode. Il a été montré que c’est essentiellement l’effet
du confinement dans les nanopores du matériau d’électrode qui permet d’augmenter
la capacitance des systèmes [20]. Pour confiner l’électrolyte, il faut donc créer des
matériaux avec des porosités de petites tailles, idéalement de la taille des molécules
de l’électrolyte [17], afin de maximiser le confinement. Cependant on atteint toujours
un seuil au-delà duquel il n’est plus possible d’augmenter la capacitance en créant de
la porosité. On sera toujours limité par la surface de l’électrode. Il faut donc trouver
des alternatives pour augmenter la densité d’énergie, tout en gardant la densité de
puissance des supercondensateurs. L’utilisation de matériaux pseudo-capacitifs pourrait
être une alternative puisqu’ils possèdent généralement une densité d’énergie plus élevée.
Néanmoins on est tout aussi limité par la surface avec ce type de matériau. Une manière
d’augmenter la densité d’énergie sans changer le matériau d’électrode est d’introduire au
sein de l’électrolyte des espèces actives du point de vue redox. Les premières expériences
reportées dans la littérature étaient pour des électrolytes aqueux, notamment avec les
espèces iodure [21, 22, 23]. Les travaux ont montré que ces espèces redox réagissaient
avec la même cinétique que les processus électrostatiques typiquement observés au sein
des supercondensateurs. Cependant, seule une faible augmentation de la capacitance est
reportée pour ces systèmes. De plus, on observe une auto-décharge importante à cause
d’une trop grande diffusivité des ions.
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Figure 1.6 – Représentation du cation et de l’anion du liquide ionique biredox étudié.

Récemment, des liquides ioniques redox ont été synthétisés [24, 25, 26, 27, 28, 29].
Ces systèmes étaient composés d’un groupement redox greffés à une partie du liquide
ionique (soit l’anion, soit le cation). Ici aussi, les caractérisations électrochimiques ont
montré des problèmes d’auto-décharge. Afin de limiter ce phénomène, l’idée a ensuite été
de fonctionnaliser le cation et l’anion du liquide ionique pour former un liquide ionique
biredox (LIB). Fonctionnaliser le cation et l’anion permet de limiter l’auto-décharge
puisqu’on crée des ions qui ont une taille importante et donc leur diffusion est réduite [30].
Le premier liquide ionique biredox étudié [31] était composé de l’anion perfluorosulfonate
(PFS−) sur lequel était greffé l’anthraquinone (AQ) et du cation methyl-imidazolium
(mIM+), qui était fonctionnalisé par le groupement redox 2,2,6,6-tetramethyl-piperidinyl-
1-oxyl (TEMPO). Dans le cas de cette étude, le liquide ionique biredox possède les mêmes
groupements redox, à savoir AQ et TEMPO, mais le liquide ionique utilisé est différent ;
il s’agit de l’anion bistriflimide (TFSI−) et du cation methyl-imidazolium (mIM+). Une
représentation du liquide ionique biredox est disponible en Figure 1.6. Malgré le fait
que la partie liquide ionique du système soit différente, nous nous baserons sur certaines
expériences effectuées sur le liquide ionique biredox AQ-PFS− TEMPO-mIM+.

Le fonctionnement d’un supercondensateur à base de liquide ionique biredox est légère-
ment différent du fonctionnement d’un supercondensateur à double couche électrochimique
classique. Dans le cas où l’électrolyte est un liquide ionique non fonctionnalisé, les cations
et les anions vont diffuser respectivement aux électrodes chargées négativement et positive-
ment lors de la charge. Ils s’adsorbent ensuite à la surface sans aucun processus faradique.
Maintenant si l’on ajoute à l’électrolyte le liquide ionique biredox, alors les ions actifs du
point de vue redox, qui sont aussi adsorbés à la surface de l’électrode, vont être impliqués
dans des réactions redox à la surface de l’électrode (voir équations 1.5 et 1.6). La taille des
ions, combinée à la grande viscosité de l’électrolyte empêche d’avoir une auto-décharge
trop importante. De plus, l’espèce redox réductible (AQ) est attachée à l’anion et l’espèce
redox oxydable (TEMPO) est greffée au cation : il en résulte donc des bi-anions (et des
tri-anions) et bi-cations générés à l’anode et à la cathode.

AQ0TFSI−
+e−−−−→ AQ•−TFSI−

+e−−−−→ AQ2−TFSI− (1.5)

TEMPO+mIM+ +e−−−−→ TEMPO•mIM+ (1.6)
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Par la suite, nous utiliserons l’abréviation LIB pour parler du liquide ionique biredox.

1.4 Premiers résultats expérimentaux sur le Liquide Ionique
Biredox

Les premières études ont été effectuées sur le liquide ionique biredox AQPFS−

TEMPOmIM+. Pour avoir une idée des performances de cet électrolyte, trois systèmes
ont été comparés : le liquide ionique BMIMTFSI (qui sert de référence), un électrolyte
composé de 0,5 M du biredox dans BMIMTFSI, et enfin le liquide ionique biredox pur.
Trois types d’électrodes, avec des porosités différentes, ont aussi été considérés : PICA,
YP50 et rGO. Les électrodes PICA et YP50 sont des carbones actifs et l’électrode rGO
est un carbone poreux fait à partir de graphène réduit (c’est-à-dire que l’on a réduit les
groupements fonctionnels oxydes se trouvant à la surface du matériau). Les distributions
de tailles de pores pour ces trois matériaux d’électrodes se trouve en Figure 1.7A. On re-
marque des distributions de tailles de pores très différentes pour ces trois carbones. Pour
rGO, on a une large distribution sans tailles de pores discrètes. Au contraire, pour PICA
et YP50, les tailles de pores sont bien définies. Notamment, on observe que YP50 est
purement microporeux alors qu’on observe une structure plus complexe pour le matériau
PICA, composée des micropores et des mésopores.
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Figure 1.7 – A. Distribution de tailles de pores pour les carbones PICA, YP50 et rGO.
B, C, D. Capacitance spécifique en fonction de la tension de la cellule pour le liquide
BMIMTFSI et pour l’électrolyte 0,5 M de Biredox dans BMIMTFSI, respectivement pour
les carbones PICA, YP50 et rGO. Toutes les données sont tirées de la référence [31].

Dans un premier temps, on peut comparer les réponses électrochimiques des électro-
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lytes BMIMTFSI pur et 0,5 M Biredox dans BMIMTFSI, sur les trois types d’électrodes.
Les résultats pour PICA, YP50 et rGO se trouvent respectivement sur les Figures 1.7 B,
C et D. On observe que dans le cas des carbones PICA et rGO, l’ajout de biredox à
l’électrolyte permet d’augmenter considérablement la capacitance spécifique des systèmes
(voir le Tableau 1.2 pour les valeurs). De plus, l’augmentation est similaire pour ces deux
carbones, bien qu’il n’aient pas la même distribution de tailles de pores. Pour le carbone
YP50, l’ajout de biredox ne change pas la capacitance spécifique et cela peut s’expliquer
par le fait que les ions du liquide ionique biredox ne peuvent pas entrer dans les micropores
du carbone YP50, alors que les mésopores des carbones rGO et PICA le permettent.

Capacitance spécifique (F.g−1) PICA YP50 rGO
BMIMTFSI 100 103 135

0,5M LIB dans BMIMTFSI 200 111 280

Tableau 1.2 – Capacitances spécifiques pour les électrolytes BMIMTFSI et 0,5 M de
liquide ionique biredox dans BMIMTFSI pour les trois matériaux d’électrodes PICA, YP50
et rGO.

Par la suite les auteurs ont voulu comprendre le comportement du liquide ionique
biredox pur. Pour cela, une température de 60◦C est requise. Cette expérience a été faite
en utilisant une électrode PICA, qui était le meilleur compromis en terme d’augmentation
de la capacitance. La Figure 1.8 présente la capacitance spécifique en fonction de la tension
de cellule à 60◦C sur le carbone PICA pour les trois systèmes suivant : LI pur, 0,5 M LIB
dans LI et LIB pur. On trouve respectivement des valeurs de 99, 204 et 370 F.g−1 pour le
liquide ionique, 0,5 M LIB dans BMIMTFSI et le pure LIB. Les valeurs pour BMIMTFSI et
0,5 M LIB dans BMIMTFSI sont similaires à celle de l’expérience à température ambiante.
On peut donc conclure que l’augmentation de la capacitance spécifique n’est pas due à la
température, mais bien à la concentration en liquide ionique biredox. Les pics redox sont
bien plus visibles pour le LIB pur, comparé à l’électrolyte contenant 0,5 M. Ces pics sont
associés à une convolution des réactions redox à l’anode (équation 1.5) et à la cathode
(équation 1.6), superposées avec les contributions capacitives dues à l’électrosorption des
anions et des cations.

Au cours d’une autre étude [32], dédiée à l’effet de navette (Shuttle effect en anglais),
le liquide ionique TEMPOmIM+ - TFSI− a été étudié. Cet effet, qui est un point limitant
lors du stockage des charges, peut s’expliquer de la façon suivante : une fois qu’une
molécule est oxydée ou réduite, elle peut diffuser à travers la cellule pour réagir à l’autre
électrode. La charge stockée est donc perdue et c’est ce qu’on appelle l’effet de navette.
Cet effet est surtout présent dans le cas où la molécule n’a pas particulièrement d’affinité
avec le matériau d’électrode. Bodin et al. ont montré que l’effet de navette dépendait de
différents paramètres, dont le cœfficient de diffusion de l’espèce redox. Deux systèmes
contenant TEMPOmIM+ - TFSI− ont été étudiés : dans le solvant BMIMTFSI et dans
un solvant contenant NEt4BF4 dans l’acétonitrile. Le fait d’avoir un solvant très visqueux
comme BMIMTFSI permet de réduire l’effet de navette.

Pour finir, l’anion AQTFSI− a été étudié dans trois systèmes différents. Le solvant était
l’acétonitrile et le sel support était soit LiTFSI, BMIMTFSI ou NEt4BF4 à 0,5 M. Fontaine
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Figure 1.8 – Capacitance spécifique à 60◦C en fonction de la tension de la cellule des
systèmes contenant le liquide ionique pur, 0,5 M de liquide ionique biredox et le liquide
ionique biredox pur. Toutes les données sont tirées de la référence [31].

et al. ont montré que lors de la réduction d’AQTFSI−, une sur-concentration apparaissait à
l’interface avec l’électrode et qu’elle était accompagnée de la formation d’un film visqueux.
La réduction d’AQTFSI− mène donc à la formation d’un réseau ionique supramoléculaire
à l’interface dont la nature dépend notamment du contre-ion.

Ce qu’il faut retenir

Au cours de ce chapitre, nous avons vu l’état de l’art des supercondensateurs ainsi
que les avantages et les inconvénients de leurs utilisations.
Après avoir explicité les différents termes relevant des mécanismes de stockage des
charges (capacitif, pseudo-capacitif et faradique), nous avons vu différentes méthodes
de caractérisation, à savoir la voltammétrie cyclique et le cyclage galvanostatique.
Nous avons ensuite détaillé les différents types de supercondensateurs ainsi que leurs
éléments constitutifs. Puis nous nous sommes intéressé au liquide ionique biredox,
qui est le cœur de cette étude.
Les premières expériences montrent des résultats prometteurs, mais le mécanisme
du transfert de charges ainsi que le comportement du liquide ionique biredox n’est
pas encore totalement compris. Le but de cette étude est donc d’apporter des ré-
ponses aux différentes expériences ayant été effectuées sur le liquide ionique biredox.
Pour ce faire nous utiliserons la dynamique moléculaire classique, qui permettra une
description à l’échelle atomique du liquide ionique biredox, difficilement accessible à
partir des expériences.
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Dynamique moléculaire classique

2.1 Introduction

La dynamique moléculaire (DM) est une méthode numérique permettant de modéliser
l’évolution dans le temps d’un ensemble de N particules et de calculer des propriétés
d’équilibre et de transport du système à partir de la trajectoire obtenue. Le mouvement
des particules est décrit par les équations du mouvement de Newton (équations 2.1 et
2.2), avec H l’Hamiltonien du système, ri la position de la particule i, pi sa quantité de
mouvement, mi sa masse et

∑
fi = miai les forces s’exerçant sur cette particule.

ṙi =
∂H
∂pi

=
pi

mi
(2.1)

ṗi = −∂H
∂ri

= fi (2.2)

La manière dont les forces fi sont obtenues est différente pour la dynamique moléculaire
ab initio et classique. Pour les simulations ab initio, les électrons sont traités de manière
explicite, alors qu’en DM classique les particules du système n’obéissent qu’à la mécanique
classique et les électrons ne sont pas explicitement pris en compte. Dans ce cas, les forces
sont calculées par des potentiels appelées champs de force. Une différence pratique entre
la DM ab initio et la DM classique est le temps de simulation ainsi que la taille du
système qu’il est envisageable de simuler. En effet, traiter les électrons explicitement
demande un coût de calcul beaucoup plus conséquent. Ainsi, il est impossible, compte
tenu des ressources numériques actuelles, de simuler par dynamique moléculaire ab initio
un système de plusieurs milliers de particules. Au cours de cette étude, nous utiliserons
donc la DM classique. Toutes les simulations seront réalisées avec le code MetalWalls [33],
développé au sein du laboratoire.

Afin de résoudre les équations ci-dessus, plusieurs outils sont nécessaires. Au cours
de ce chapitre, nous aborderons dans un premier temps quelques notions de mécanique
statistique. Ensuite, certains principes généraux de la DM classique seront vus plus en
détail comme l’algorithme de Verlet, permettant d’intégrer les équations de Newton, la
sommation d’Ewald et les conditions aux limites périodiques. Puis les équations décrivant
le champ de force polarisable utilisé seront explicitées. Par la suite, une partie sera dédiée
aux simulations des interfaces électrochimiques : nous décrirons comment modéliser les
électrodes soumises à la condition du potentiel constant et détaillerons la théorie de Marcus
ainsi que les différents paramètres caractérisant les réactions de transfert électronique.
Enfin, la dernière partie concernera les propriétés structurelles et dynamiques qui sont
couramment obtenues par DM classique.

2.2 Mécanique statistique

2.2.1 Principe d’ergodicité

La physique statistique a pour but de comprendre le comportement macroscopique d’un
système composé d’un grand nombre de particules à partir de ses données microscopiques.
Pour cela, on définit un micro-état (rN , pN ), comme étant l’ensemble des positions et des
quantités de mouvement de chaque particule du système. Il existe donc pour un système
donné une infinité de micro-états. Le macro-état associé au même système peut être défini
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comme un ensemble de grandeurs thermodynamiques fixes. Il est possible de calculer
une propriété macroscopique X du système en faisant une moyenne sur l’ensemble des
grandeurs microscopiques Xm des micro-états m :

X̄ =
∑
m

PmXm (2.3)

avec Pm la probabilité du micro-état m. Or, le nombre de micro-état étant infini, on
a recours à l’hypothèse ergodique. Cette hypothèse stipule que, pour une grandeur X

donnée, la moyenne statistique X̄ de cette grandeur est égale à la moyenne dans le temps
⟨X⟩, pour un temps τ suffisamment long :

⟨X⟩ = lim
τ→+∞

(
1

τ

∫ t0+τ

t0

Xi(t)dt

)
(2.4)

Autrement dit, si la simulation est assez longue alors on aura exploré suffisamment de
possibles configurations du système (donc de micro-états), et X̄ = ⟨X⟩.

2.2.2 Ensemble statistique

Certaines conditions expérimentales peuvent être imposées au système via des para-
mètres externes, tels que la température ou la pression. Ces paramètres externes fixés nous
permettent de définir plusieurs ensembles statistiques :

• L’ensemble microcanonique (N , V , E), où le nombre de particules N , le volume
V et l’énergie E sont fixés. Ce cas représente un système isolé, puisqu’il n’y pas
d’échanges de matière ou d’énergie avec l’extérieur. L’ensemble statistique (N , V ,
E) est généralement très peu utilisé puisque cela revient à simuler un système isolé,
ce qui représente un cas très eloigné de la réalité.

• L’ensemble canonique (N , V , T ), où le nombre de particules N , le volume V et la
température T sont fixés. Contrairement à l’ensemble microcanonique (N , V , E), les
énergies εm des micro-états m ne sont pas fixées. Il y a en effet des échanges d’énergie
avec l’extérieur. Afin de garder la température constante au cours de la simulation,
le système est couplé à un thermostat qui modifie les équations du mouvement, par
exemple le thermostat de Nosé-Hoover [34, 35] qui sera utilisé pour les simulations
de cette étude.
Dans un système moléculaire, la température T est définie à partir de l’énergie
cinétique moyenne par degré de liberté :

T =
1

NfkBT

N∑
i=1

p2i
m

(2.5)

avec Nf le nombre de degré de liberté. Le thermostat de Nosé-Hoover introduit un
degré de liberté supplémentaire agissant comme une force externe sur le système. Ceci
modifie l’Hamiltonien du système et permet, de manière déterministe, de contrôler
la température.

• L’ensemble isobare-isotherme (N , P , T ), où le nombre de particules N , la pression P

et la température T sont fixés. Dans ce cas, le système est couplé avec un thermostat
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et un barostat et le volume est autorisé à varier. Cet ensemble thermodynamique
est notamment utilisé en phase d’équilibration pour permettre d’atteindre la bonne
densité du système.

• L’ensemble grand canonique (µ, V , T ), où le potentiel chimique µ, le volume V et
la température T sont fixés. Ici, le système est aussi couplé avec un thermostat et
le nombre de particules peut également varier. En pratique, les simulations dans cet
ensemble sont quasiment impossible à réaliser en DM. On utilise plutôt cet ensemble
pour les méthodes de type Monte Carlo ou MDFT (Molecular Density Functional
Theory).

2.3 Principes généraux

2.3.1 Algorithme de Verlet

Afin de propager la trajectoire de notre système, il faut intégrer les équations du
mouvements de Newton. Pour ce faire nous avons recours à un algorithme qui doit garantir
certaines propriétés comme notamment la conservation de la quantité de mouvement
totale, du moment angulaire, de l’énergie (dans l’ensemble NV E) et la réversibilité du
temps. Le plus utilisé est l’algorithme de Verlet [36].

Pour commencer, il nous faut développer les expressions des expansions de Taylor des
coordonnées des particules du système aux temps t + ∆t et t − ∆t, avec ∆t le pas de
temps :

r(t+∆t) = r(t) +
∂r(t)

∂t
∆t+

1

2

∂2r(t)

∂t2
∆t2 +

1

6

∂3r(t)

∂t3
∆t3 +O(∆t4) (2.6)

r(t−∆t) = r(t)− ∂r(t)

∂t
∆t+

1

2

∂2r(t)

∂t2
∆t2 − 1

6

∂3r(t)

∂t3
∆t3 +O(∆t4) (2.7)

En sommant les équations 2.6 et 2.7 on obtient l’équation suivante :

r(t+∆t) = 2r(t)− r(t−∆t) + a(t)∆t2 +O(∆t4) (2.8)

L’algorithme de Verlet n’utilise pas les vitesses pour calculer les nouvelles positions
r(t+∆t). Néanmoins, les vitesses des particules au temps t sont indispensables pour cal-
culer l’énergie cinétique. La vitesse peut néanmoins être obtenue en soustrayant l’équation
2.7 à l’équation 2.6 :

v(t) =
1

2∆t
[r(t+∆t)− r(t−∆t)] +O(∆t2) (2.9)

Le calcul des vitesses nécessite donc de connaître les positions au temps t + ∆t. Or, les
positions au temps t+∆t dépendent des vitesses au temps t. Il est cependant possible de
convertir cet algorithme dans une autre forme, qui permet de calculer les vitesses et les
positions en même temps. Cet algorithme est appelé Verlet-vitesse [37] et correspond aux
équations 2.10 et 2.11.

r(t+∆t) = r(t) + v(t)∆t+
1

2
a(t)∆t2 +O(∆t4) (2.10)

v(t+∆t) = v(t) + [a(t+∆t) + a(t)]
∆t

2
+O(∆t4) (2.11)
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2.3.2 Condition aux limites périodiques

En DM classique, le nombre de particules N du système est d’environ 103 - 104, voire
plus. Cependant, ce nombre est très inférieur à ce que l’on retrouve dans les systèmes
réels, où le nombre de particules est de l’ordre de 1023. Si l’on simule un système de N

particules dans un volume V fini sans utiliser de conditions aux limites, on se trouverait
avec une fraction de molécules à la surface proportionnelle à N−1/3 : un grand nombre de
particules se retrouverait alors à la surface de la boîte de simulation. Les effets de bords
seraient très important, ce qui rendrait la simulation complètement irréaliste et de ce fait
les propriétés calculées seraient fausses.

Figure 2.1 – Représentation schématique des conditions aux limites périodiques.

Le choix des conditions aux limites est donc important. Afin de se débarasser des
particules à la surface, il est nécessaire d’appliquer des conditions aux limites permettant de
reproduire la présence d’un bulk infini autour de notre système. Pour cela, le plus simple est
d’imposer des conditions aux limites périodiques. Dans ce cas, le volume contentant les N
particules est considéré comme étant la cellule primitive d’un réseau de cellules répliquées
dans les trois directions de l’espace (voir Figure 2.1). Dans ces conditions, une particule i

interagit maintenant avec toutes les autres particules, c’est-à-dire les particules présentes
dans la même cellule ainsi qu’avec elle-même mais aussi avec toutes les particules des autres
cellules. Si une particule quitte la boîte centrale, elle est immédiatement réintroduite dans
celle-ci puisque son image la remplace.

2.4 Modélisation des interactions

2.4.1 Champ de force polarisable

Comme évoqué précedemment, en DM classique, les forces sont calculées à partir de
potentiels appelées champs de force :

Fi = −∇iV (2.12)
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Le potentiel V décrivant nos interactions se compose d’une partie intramoléculaire (équa-
tion 2.13) et d’une partie intermoléculaire (équation 2.14). L’équation 2.13 comprend
trois termes distincts pour les liaisons, les angles et les angles dièdres (ou les impropres) :

Vintra =
∑

liaisons

k0,r (|rij | − r0)
2 +

∑
angles

k0,θ (|θijk| − θ0)
2

+
∑

diedres

0.5 [ v1(1 + cos(ϕijkl)) + v2(1− cos(2ϕijkl))

+ v3(1 + cos(3ϕijkl)) + v4(1− cos(4ϕijkl)) ]

(2.13)

Le premier terme de l’équation 2.13 décrit l’élongation de la liaison covalente entre
deux types d’atomes i et j comme un oscillateur harmonique, avec k0,r la constante de
force et r0 la distance d’équilibre. Le second terme décrit le flexion de l’angle formé par 3
atomes i, j et k. Dans ce cas aussi, la flexion est modélisée par un oscillateur harmonique
avec une constante de force k0,θ et un angle d’équilibre θ0. Le troisième terme est associé
à la rotation d’une séquence de quatre atomes i, j, k et l, où i-j, j-k et k-l sont liés et v1,
v2, v3 et v4 sont des paramètres. La même équation est associée aux angles dièdres et aux
impropres.

Les interactions intermoléculaires sont décrites par l’équation 2.14 :

Vinter =
∑
i<j

(
qiqj

rij
+Aij exp(−Bijrij)− f ij

6

Cij
6

(rij)6
− f ij

8

Cij
8

(rij)8

)
+ Vpol (2.14)

Le premier terme correspond aux interactions électrostatiques charge-charge (Coulomb),
avec qi et qj les charges partielles sur les atomes i et j. Les trois termes suivants
représentent les interactions de van der Waals entre atomes qui ne sont pas directement
liés. En particulier, on utilise le potentiel de Fumi-Tosi [38, 39], qui est une version
simplifiée du potentiel de Born-Huggins-Mayer. Ce potentiel consiste en une partie
répulsion (exponentielle décroissante) et une partie dispersion. Les cœfficients Cij

6 et Cij
8

sont respectivement les cœfficients de dispersion dipole-dipole et dipole-quadrupole. De
plus, des fonctions d’amortissements de type Tang-Toennies [40], f ij

n , ont été utilisées
pour corriger la pénétration à courte portée :

f ij
n (rij) = 1− exp(−Bijrij)

n∑
k=0

(Bijrij)k

k!
(2.15)

Ces fonctions servent à corriger la partie dispersion qui tendrait sinon vers −∞ lorsque r

tend vers 0. Les règles de combinaison utilisées pour les paramètres Aij , Bij , Cij
6 et Cij

8

sont les suivantes [41] :
Aij =

√
AiiAjj (2.16)

Bij =
(Bii +Bjj)BiiBjj

Bii2Bjj2
(2.17)

Cij
n =

√
Cii
nC

jj
n (2.18)

Le dernier terme de l’équation 2.14 fait référence à la partie polarisation du potentiel.
Dans notre cas, cela consiste à assigner à chaque atome une polarisabilité isotrope et
un dipole induit. Dans l’équation 2.19, αi est la polarisabilité de l’atome i, µi le dipole
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induit de l’atome i et T
(1)
α (rij) = −rα/r

3, T(2)
αβ(r

ij) = (3rαrβ − r2δαβ)/r
5 les tenseurs

des interactions charge-dipole et dipole-dipole, respectivement. Ici aussi, des fonctions de
Tang-Toennies, gijn (rij) (équation 2.20), sont incluses, avec cij la force de la réponse du
nuage électronique de l’ion aux effets à courte-portée. Il est à noter que toutes les paires
d’atomes ij ont les mêmes paramètres pour la fonction d’amortissement, à savoir n = 4,
bij4 = 2.0 u.a.−1 et cij4 = 1.0.

Vpol =
∑
ij

[
(qiµjαg

ij(rij)− (qiµiαg
ji(rij))T(1)

α (rij)− µjαµjβT
(2)
αβ

]
+
∑
i

(
1

2αi
|µi|2

)
(2.19)

gijn (r
ij) = 1− cijn exp(−bijn r

ij)
n∑

k=0

(bijn rij)k

k!
(2.20)

Contrairement aux charges partielles, qui sont des paramètres fixes, les dipoles induits
sont considérés comme des degrés de liberté supplémentaires. Ils sont donc calculés de
manière auto-cohérente à chaque pas (µi = αiEi). En pratique, cela consiste en une
minimisation de Vpol par la méthode du gradient conjugué [42, 43]. Pour finir, lorsqu’un
angle dièdre est défini, un facteur multiplicateur de 0,5 est utilisé pour les interactions
électrostatiques et de van der Waals entre le premier et le quatrième atome du dièdre.

2.4.2 Sommation d’Ewald et interactions à courte portée

L’un des avantages de la DM classique est que l’on peut simuler des systèmes
contenant beaucoup d’atomes (de l’ordre de 105 dans notre cas). Néanmoins, si l’on utilise
des conditions aux limites périodiques comme vues précédemment, il est impossible de
calculer toutes les interactions entre paires d’atomes. Une des méthodes largement utilisée
pour résoudre ce problème est la sommation d’Ewald, qui permet de calculer les in-
teractions longue portée (interactions électrostatiques et dipoles) d’un système périodique.

On considère un système électriquement neutre composé de N particules chargées dans
une boîte de simulation de volume V = L3. On suppose que le système est soumis aux
conditions aux limites périodiques et qu’à courte distance, les charges de signe opposées
se repoussent. L’énergie de Coulomb de ce système peut s’écrire comme :

UCoulomb =
1

2

N∑
i=1

qiϕ(ri) (2.21)

avec ϕ(ri) le potentiel électrostatique à la position de l’ion i :

ϕ(ri) =

′∑
j,n

qj
|rij + nL| (2.22)

Le prime sur la somme indique que la somme est faite sur toutes les images périodiques
n et sur toutes les particules j, à l’exception de j = i si n = 0. On suppose aussi que
la particule i interagit avec toutes ses images périodiques, sauf avec elle-même. Cette
équation ne peut cependant pas être utilisée pour calculer l’énergie électrostatique du fait
de sa convergence très faible. Afin d’améliorer la convergence, on peut réecrire l’équation
en utilisant une expression faisant intervenir la densité de charges. Dans la méthode de la
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sommation d’Ewald, on considère que chaque particule i est entourée par une distribution
de charges de signe opposée de tel sorte à ce que la charge totale de cette distribution
annule la charge qi. Le potentiel électrostatique dû à la particule i devient donc la fraction
de la charge qi qui n’est pas écrantée par la distribution de charges de signe opposée.
L’avantage est qu’à longue distance, cette fraction tend rapidement vers 0 et peut donc
être facilement calculée dans l’espace réel. Afin de neutraliser les distributions de charges
introduites, il est également nécessaire d’introduire des distributions similaires centrées
sur les charges ponctuelles et de signe opposé. Ces nouvelles interactions sont ensuite
additionnées dans l’espace réciproque de Fourier.

Pour les interactions à courte portée (dispersion, répulsion), un rayon de coupure doit
être défini. Ce dernier doit être inférieur à la moitié de la taille de la boîte et cela est dû
à l’utilisation des conditions aux limites périodiques.

2.5 Simulation à potentiel constant

Figure 2.2 – Représentation d’une boîte de simulation avec des électrodes portées à
potentiel constant. La couleur des atomes d’électrodes représente la charge portée. Les
atomes de l’électrolyte sont représentés par des points colorés en fonction du type d’atome.

Afin de simuler nos systèmes en condition réelle, il faut dans un premier temps placer
l’électrolyte d’interêt entre deux électrodes. La plupart des simulations reportées dans
la littérature sont effectuées à charge constante. Pour ce type de simulation, chaque
atome composant l’électrode a une charge fixe au cours du temps. Néanmoins, pour
simuler nos systèmes de manière réaliste, il faut qu’une différence de potentiel entre
les deux électrodes soit appliquée. Dans le cas des simulations à potentiel constant, les
charges sur les électrodes sont traitées comme des degrés de liberté supplémentaires. Au
cours du temps, les charges sont autorisées à fluctuer, sous la condition du potentiel
constant, comme montré sur la Figure 2.2. Cette méthode a été introduite par Siepmann
et Sprik [16] et a ensuite été adaptée dans le cas des conditions aux limites périodiques
2D [44]. Une description détaillée de l’ensemble statistique du potentiel constant peut
être trouvée dans la référence [45].
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Dans cette méthode, les charges sur les atomes d’électrodes sont décrites par des distri-
butions de charges gaussiennes d’amplitude Qi et de largeur η−1

i , centrées sur les atomes
d’électrodes. Les distributions de charges sur les atomes de l’électrode s’écrivent donc :

ρi(r) = Qiη
3
i π

−3/2 exp
(
−η2i

∣∣r−R2
i

∣∣2) (2.23)

avec Ri la position de l’atome d’électrode. L’énergie potentielle de Coulomb pour la distri-
bution de charge totale ρ =

∑
i ρi est notée Vc(Q), avec Q = (Q1, Q2, ..., QN ), le vecteur

contenant les charges des N atomes d’électrode. Cette énergie est de longue portée et ne
peut donc pas être tronquée. Elle donc est calculée en utilisant la méthode de la sommation
d’Ewald (voir Partie 2.4.2) dont l’expression a été ajustée pour les conditions aux limites
périodiques 2D [44]. Afin de satisfaire la condition du potentiel électrique constant, le po-
tentiel électrique généré en chaque atome d’électrode i doit être égal au potentiel appliqué
sur l’électrode :

∂Vc(Q)

∂Qi
= Ψi (2.24)

L’équation 2.24 est équivalente à l’équation 2.25 :
∂V (Q)

∂Qi
= 0 (2.25)

avec l’énergie potentielle totale V (Q) défini par :

V (Q) = Vc(Q)−
N∑
i

ΨiQi (2.26)

Le deuxième terme de l’équation 2.26 correspond au travail nécessaire pour charger
les électrodes. Les charges Q sastisfaisant la condition du potentiel constant peuvent être
trouvées en résolvant le système de N équations donné ci-dessus. De plus, une contrainte
d’électroneutralité est appliquée durant les simulations. Cette contrainte est défini par :

N∑
i=1

Qi = 0 (2.27)

Pendant les simulations, l’électrolyte est en mouvement. Il change donc le potentiel
externe. Les équations ci-dessus doivent donc être résolues afin de déterminer des charges
sur les électrodes qui soient en accord avec la condition du potentiel constant. Dans la
méthode utilisée au cours de ces travaux, l’équation 2.24 a été résolue directement. Afin
de résoudre efficacement les N équations, la méthode repose sur la forme quadratique de
l’énergie de Coulomb par rapport aux charges portées par les atomes des électrodes. Cela
revient à résoudre un ensemble d’équations donné par : AQ− b = Ψ, avec A une matrice
qui ne dépend que de la géométrie des électrodes et b une matrice dépendant de la position
des atomes de l’électrolyte. Pour résoudre cette équation la méthode du gradient conjugué
a été utilisée.

2.6 Théorie de Marcus

2.6.1 Théorie

La théorie de Marcus permet de décrire la cinétique du transfert d’électron à partir
d’un modèle semi-classique [46, 47]. Les premières études ont été faites sur des réactions
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très simples, comme des réactions d’échange isotopique entre l’ion ferreux et l’ion ferrique
dans l’eau (équation 2.28). Par la suite, des réactions plus complexes entre deux couples
redox ont aussi été étudiées.

Fe2+ + Fe3+∗ → Fe3+ + Fe2+∗ (2.28)

L’idée initiale a été d’appliquer le principe de Franck-Condon sur le réarrangement des
molécules de solvant pour expliquer les réactions de type échange isotopique. En appliquant
ce principe à la réaction 2.28, lorsque l’électron saute de l’ion Fe2+ à l’ion Fe3+, le transfert
électronique est tellement rapide que les noyaux des ions n’ont pas le temps de bouger.
Il en est de même pour les molécules de solvant proche de chaque ion. Le fait que le
solvant ne se réarrange pas immédiatement après le transfert électronique produit un état
de haute énergie, dans lequel les ions sont dans un environnement non stable par rapport
à leur charge. Afin de ne pas violer la loi de conservation de l’énergie, Marcus introduit
donc au sein de sa théorie la notion de complexe activé. Cet état de transition est un état
intermédiaire, dont l’environnement est à mi-chemin entre celui des réactifs et celui des
produits. Au niveau du complexe activé, la configuration du solvant est telle que les réactifs
et les produits ont la même énergie. La constante de vitesse ka associée à un processus
de transfert électronique dans la théorie de Marcus à la même forme exponentielle que
l’équation d’Eyring :

ka = A exp
−∆G ̸=

RT
(2.29)

avec A un préfacteur dépendant de la nature du couple redox, ∆G ̸= l’énergie d’activation,
R la constante universelle des gaz parfaits et T la température.

Pour expliquer comment accéder à l’énergie du complexe activé, on va considérer la
réaction de réduction Ox + e− → Red, où Ox et Red sont respectivement les états oxydé
et réduit. Si l’on note ∆G ̸= l’énergie d’activation, alors il est possible de séparer cette
énergie en deux contributions, interne et externe :

∆G ̸= = ∆G ̸=
int +∆G ̸=

ext (2.30)

La contribution interne ∆G ̸=
int correspond aux changements intramoléculaires lors de la

réaction de réduction et implique aussi le réarrangement de la structure électronique du
réactif Ox pour atteindre l’état de transition. Cette contribution n’est pas accessible
par des méthodes classiques et requiert l’utilisation de méthodes quantiques. Nous nous
intéresserons donc uniquement, dans le cadre de notre étude, à la contribution externe,
∆G ̸=

ext, qui concerne le réarrangement du solvant se trouvant autour de la molécule redox.

La théorie développée par Marcus permet de lier l’énergie du complexe activé à l’éner-
gie libre des états oxydé et réduit et à une grandeur appelée énergie de réorganisation,
notée λ. L’énergie de réorganisation correspond à l’énergie nécessaire pour réorganiser
les molécules de solvant de l’état initial (réactifs) à l’état final (produits). Le profil
d’énergie libre typiquement obtenus est représenté schématiquement sur la Figure 2.3,
sur laquelle se trouve aussi les variables associées aux réactions de transfert électronique.
Notamment, il est possible de calculer les énergies de réorganisation des réactifs (λR) et
des produits (λP ), ainsi que l’énergie libre de la réaction (∆G0). Ces grandeurs permettent
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de caractériser le transfert électronique entre deux espèces Ox et Red.

La théorie de Marcus se place dans le cadre de la théorie de la réponse linéaire. Il a
montré que les profils d’énergies libres ont une dépendance quadratique par rapport à la
coordonnée de réaction : on obtient donc des profils paraboliques. Ces profils ont aussi des
courbures identiques puisque la théorie de Marcus stipule que λR = λP . L’énergie libre
d’activation dépend de l’énergie libre de réaction et de l’énergie de réorganisation :

∆G ̸=
ext =

(λ+∆G0)2

4λ
(2.31)

Figure 2.3 – Représentation schématique du profil d’énergie libre de la réaction en fonc-
tion de la coordonnée de réaction.

2.6.2 Calcul des propriétés électrochimiques

Afin d’avoir accès aux courbes de Marcus et donc aux propriétés électrochimiques, il
est primordial de définir une coordonnée de réaction appropriée. Warshel a introduit la
grandeur Vertical Energy Gap (VEG) [48] qui a désormais été largement adoptée comme
coordonnée de réaction pour l’étude du transfert d’électron. Le VEG, souvent noté ∆E,
est défini comme la différence d’énergie entre l’état oxydé et l’état réduit :

∆E(RN ) = EOx(R
N )− ERed(R

N ) (2.32)

avec RN les positions des atomes. Pour avoir accès au VEG il faut donc des positions,
et donc une trajectoire. Il est à noter que plusieurs conventions existent pour le calcul
de ∆E(RN ). Parfois, cette grandeur est défini comme la différence d’énergie entre l’état
réduit et l’état oxydé.

Afin d’obtenir le VEG correspondant à la réaction de réduction Ox + e− → Red, il
faut simuler un système contenant les espèces Ox par DM classique. Les énergies calculées
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au cours de la simulation nous donnent les valeurs EOx(R
N ). Afin d’obtenir les valeurs

de ERed(R
N ), il faut recalculer les énergies, sur les mêmes configurations, en changeant

les paramètres du champ de force de l’espèce Ox par les paramètres de l’espèce Red.
Pour la réaction d’oxydation, le même processus est employé mais la simulation repose
sur les espèces Red en solution. Une fois les VEG calculés, les distributions de probabilité,
PRed(∆E) pour la réaction de réduction et POx(∆E) pour la réaction d’oxydation peuvent
être obtenues grâce à un histogramme. On a ensuite accès à l’énergie libre en fonction de
∆E :

GX(∆E) = −kBT ln(PX(∆E)) + ḠX (2.33)

avec X qui correspond à Ox ou Red et ḠX le minimum d’énergie libre. Lorsque le VEG
est pris comme coordonnée de réaction, les deux courbes d’énergie libre pour l’oxydation
et la réduction sont linéairement dépendantes :

GOx(∆E)−GRed(∆E) = ∆E (2.34)

Cette égalité permet dans un premier temps d’avoir un échantillonnage hors des points
correspondant au minimum lorsque l’on trace l’énergie libre en fonction de ∆E, mais aussi
d’établir une relation entre le minimum des deux courbes ḠOx et ḠRed :

∆G0 = ḠRed − ḠOx =
1

2
(⟨∆EOx⟩+ ⟨∆ERed⟩) (2.35)

À partir des valeurs moyennes des VEGs, il est aussi possible d’avoir accès à l’énergie de
réorganisation λ :

λ =
1

2
(⟨∆EOx⟩ − ⟨∆ERed⟩) (2.36)

Comme évoqué précédemment, dans la théorie de Marcus les profils d’énergies libres sont
paraboliques. Les équations sont donc de la forme :

GX(∆E) = BX(∆E − ⟨∆EX⟩)2 − CX (2.37)

où les courbures BX des deux profils sont identiques, et données par :

BX =
1

2(⟨∆ERed⟩ − ⟨∆EOx⟩)
(2.38)

Les paramètres COx et CRed peuvent être trouvés grâce à l’égalité :

CRed − COx = ḠRed − ḠOx (2.39)

Toutes ces équations sont valables lors d’un transfert d’électron(s) bulk. Or, par la
suite nous étudierons aussi le transfert électronique à l’interface entre l’électrolyte et une
électrode. Lors de l’application d’un potentiel à l’électrode, on aura une contribution sup-
plémentaire à la valeur du VEG [49]. Expérimentalement, lors d’un transfert à l’électrode,
l’électron est échangé avec une seule des électrodes. Au cours de nos simulations, ce n’est
pas le cas : la charge totale transférée n n’est jamais transférée à une seule électrode. On
a un transfert aux deux électrodes, et la proportion de la charge transférée à chaque élec-
trode dépend de la position de l’espèce redox par rapport à chacune des deux électrodes.
On peut déterminer au cours des simulations les changements de charges δq+ et δq− sur
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l’anode et la cathode à chaque transfert électronique. On s’attend à ce que ces charges
varient linéairement avec la distance à l’électrode, de tel sorte à ce que :

δq+(z) + δq−(z) = ne− (2.40)

Dans le cas d’une réaction d’oxydation, n est négatif et dans le cas d’une réaction de
réduction, n est positif. De ce fait, la contribution supplémentaire du transfert à l’électrode
vaut δq+(z)V + + δq−(z)V −, avec V + et V − les potentiels appliqués respectivement à
l’anode et à la cathode. Si la différence de potentiel est nulle, alors il n’y pas de correction.
Cependant si la différence de potentiel est différente de 0, alors il faudra corriger ∆E afin
d’avoir la valeur correspondant au transfert de toute la charge δq à l’électrode que l’on
considère. Le VEG corrigé du transfert à l’électrode positive sera donc :

∆Ecorr,+ = ∆E − (δq+(z)V + + δq−(z)V −) + ne−V + = ∆E + δq−(z)V (2.41)

2.7 Propriétés des systèmes

2.7.1 Fonction de distribution radiale

Une des propriétés structurelles à laquelle nous avons facilement accès à partir de nos
trajectoires est la fonction de distribution de paires ou fonction de distribution radiale,
g(r), illustrée en Figure 2.4. Cette grandeur représente la densité de particules j autour
d’une particule de référence i en fonction de la distance séparant les deux sites et normalisée
par la densité moyenne.

Figure 2.4 – Schéma du calcul de la fonction de distribution radiale. En jaune la particule
centrale i, et en vert les particules j comprises entre deux sphères de rayons r et r + dr
centrées en i.

Soit dN(r) le nombre de particules j (en vert sur la Figure 2.4) situées entre deux
sphères de rayons r et r + dr centrées en i (particule en jaune sur la Figure 2.4). Le
volume entre les deux sphères vaut 4πr2dr. On peut écrire la densité de particules j dans
la couronne comme :

ρ(r) =
dN(r)

dV (r)
=

1

4πr2
dN(r)

dr
(2.42)
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À partir de l’équation 2.42 on peut écrire :

⟨dN(r)⟩ = 4πr2ρ(r)dr = 4πr2ρ∞g(r)dr (2.43)

avec g(r) = ρ(r)/ρ∞, le ratio entre la densité à la position r et la densité moyenne.

En pratique, on limite le calcul de g(r) à une distance r inférieure à une demi-boîte de
simulation. En intégrant g(r) comme dans l’équation 2.44, on peut retrouver le nombre
de coordination, c’est-à-dire le nombre moyen de molécules j le plus proche autour de la
particule i de référence.

< N(r) >=

∫
4πr2ρ∞g(r)dr (2.44)

Toutes les fonctions de distribution radiale ont été calculées à l’aide de Travis [50, 51].

2.7.2 Cœfficient de diffusion

Le cœfficient de diffusion, DPBC, peut être calculé à partir des déplacements carrés
moyens en utilisant la relation d’Einstein (équation 2.45). L’indice « PBC » est ici utilisé
pour différencier le cœfficient de diffusion dépendant de la taille de la boîte de celui qui
n’en dépend pas (D0).

DPBC = lim
t→+∞

〈
|r(t)− r(0)|2

〉
6t

(2.45)

Il a été montré que le cœfficient d’auto-diffusion dépend de certains paramètres, tels
que la valeur du rayon de coupure des interactions intermoléculaires ou encore de la
méthode utilisée pour calculer les interactions électrostatiques. De plus, du fait de
l’utilisation des conditions aux limites périodiques, les cœfficients de diffusion calculés
dépendent systématiquement de la taille de la boîte de simulation [52]. Calculer les
cœfficients de diffusion sans prendre en compte leur dépendance avec la taille de la boîte
peut donc mener à des résultats erronés lorsque l’on compare aux résultats obtenus
expérimentalement.

Pour calculer D0, c’est-à-dire le cœfficient de diffusion indépendant de la taille de la
boîte, on peut utiliser l’équation 2.46. En traçant DPBC en fonction de l’inverse de la taille
de la boîte, L, il est possible d’extrapoler D0 [52].

DPBC = D0 −
2, 837kBT

6πηL
(2.46)

Il est aussi possible de calculer la diffusion collective de deux espèces i et j grâce à l’équa-
tion 2.47 :

Di,j
collectif =

√
1

NiNj
lim

t→+∞

〈
|
∑
i

ri(t)− ri(0)|.|
∑
j

rj(t)− rj(0)|
〉

(2.47)

avec Ni et Nj les nombres de molécules des espèces i et j. Dans ce cas, le cœfficient de
diffusion est dit collectif puisqu’au lieu d’utiliser les déplacements carrés moyens comme
dans l’équation 2.45, on utilise la moyenne des déplacements des particules i et j.
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2.7.3 Viscosité

La viscosité du solvant, η, peut être calculée en utilisant l’équation 2.46 et la pente de
la droite DPBC = f(1/L). Néanmoins, cette méthode est moins précise que l’utilisation
de la relation de Green-Kubo (équation 2.48), qui requiert le calcul des composants σαβ
du tenseur des contraintes. Cette dernière méthode est donc généralement utilisée.

ηGK =
V

kBT

∫ ∞

0
⟨σαβ(t)σαβ(0)⟩dt (2.48)

Ce qu’il faut retenir

Dans ce chapitre, nous avons présenté la méthode de simulation de dynamique molé-
culaire ainsi que certaines propriétés structurelles et dynamiques pouvant être obte-
nues par simulation de DM classique. Nous avons aussi abordé la théorie de Marcus
et montré comment avoir accès aux différents paramètres permettant de caractériser
le transfert électronique.
La dynamique moléculaire va donc être l’outil utilisé au cours de cette étude. En effet,
cette méthode permettra de modéliser le comportement du liquide ionique biredox,
aussi bien dans le bulk que lorsqu’il est placé entre deux électrodes.
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Champ de force du liquide ionique
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Champ de force du liquide ionique biredox

3.1 Introduction

L’étude par dynamique moléculaire classique de systèmes à base de liquide ionique
biredox présentée précédemment requiert l’utilisation d’un champ de force. Afin d’avoir
une meilleure description de certaines propriétés, comme les propriétés de transport
mais aussi l’organisation à l’interface sous l’effet d’un champ électrique appliqué, les
champs de force utilisés doivent tenir compte de la polarisabilité des molécules du
système. En effet, les effets de polarisation jouent un rôle majeur dans la description
des propriétés de transport des liquides ioniques [53]. Il a par exemple été montré que
l’utilisation de champs de force non polarisables surestime la viscosité et sous-estime la
conductivité et les cœfficients de diffusion des liquides ioniques [54]. Pour le liquide ionique
qui sera ensuite fonctionnalisé (mIM+,TFSI−), plusieurs champs de force polarisables
existent dans la littérature. Pour les groupements redox anthraquinone (AQ) et le
2,2,6,6-tetra-methylpiperidinyl-1-oxyl (TEMPO), des champs de forces tels que OPLS
(Optimized Potentials for Liquid Simulations) et AMBER (Assisted Model Building with
Energy Refinement) sont également disponibles. Ces derniers permettent principalement
de simuler des molécules organiques. D’autres encore, ont été développés ad hoc pour
TEMPO [55]. Néanmoins, ces champs de force ne sont pas polarisables. Puisque les
molécules redox seront ensuite greffées au liquide ionique, il est pertinent de prendre en
compte leurs polarisabilités.

En utilisant une procédure d’ajustement bien établie, basée sur des calculs de référence
DFT [56, 57], des champs de force polarisables pour les espèces AQ et TEMPO, dans leurs
états oxydés et réduits ; à savoir AQ, AQ•−, AQ2−, TEMPO• et TEMPO+, ont été déve-
loppés. Certaines études du liquide ionique biredox ont été effectuées dans l’acétonitrile.
Afin d’avoir le même niveau de précision pour le solvant, nous avons aussi développé un
champ de force polarisable pour l’acétonitrile (ACN).

3.2 Développement des champs de force pour les espèces re-
dox et l’acétonitrile

3.2.1 Procédure d’ajustement des paramètres

La procédure utilisée pour développer les champs de force repose sur des calculs de
références DFT. Les paramètres du champ de force sont ajustés soit sur les forces et
les dipoles (pour les espèces ACN, AQ et TEMPO+), soit uniquement sur les forces
(pour les espèces AQ•−, AQ2− et TEMPO•). Un des avantages de cette méthode est
qu’aucune information expérimentale n’est utilisée durant le développement (excepté
pour la densité qui est utilisée pour redimensionner les paramètres de dispersion), ce qui
permet généralement d’améliorer la transférabilité des paramètres obtenus.

Les calculs de références DFT ont été effectués avec le code CP2K, en utilisant
l’algorithme Quickstep [58, 59]. Les fonctions d’onde ont été construites avec une base
triple-ξ et des fonctions de polarisation TZV2P. Tous les atomes ont été décrits en
utilisant des pseudo-potentiels de type Goedecker-Teter-Hutter (GTH) [58, 60], une
fonctionnelle d’échange Becke et une fonctionnelle d’échange-corrélation Lee–Yang–Parr
(BLYP) [61, 62]. Des corrections de dispersion D3 ont été inclusent pour tous les calculs
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DFT en utilisant BLYP comme fonctionnelle d’échange-corrélation de référence [63].
Pour les espèces radicalaires (AQ•− et TEMPO•), une correction d’auto-interaction a été
ajoutée [64, 65, 66].

Pour chacun des systèmes, la procédure est la suivante :

• Dans un premier temps, dix configurations représentatives du système sont genérées
par DM ab initio pour les espèces redox dans l’acétonitrile et par DM classique pour
l’acétonitrile, en utilisant le champ de force de Nikitin [67].

• Sur chaque configuration, les forces et les dipoles induits sont calculés au niveau
DFT. Les dipoles induits ont été calculés via une transformation de Wannier lo-
calisée au maximum de l’état fondamental de la structure électronique [68, 69] en
utilisant CP2K. Les dipoles n’ont été calculés que pour les espèces ACN, AQ et
TEMPO+. Pour les espèces radicalaires (AQ•− et TEMPO•), les calculs des fonc-
tions de Wannier n’ont pas convergé.

• Sur ces mêmes configurations de référence, les forces et les dipoles sont calculés par
DM classique, avec une première estimation des paramètres du champ de force.

• Puis, en utilisant une procédure itérative, les paramètres du champ de force sont
ajustés en minimisant la fonction χ2 (équation 3.1). Cette fonction représente l’erreur
entre la valeur de référence (ici, le résultat du calcul DFT) et la valeur obtenue avec
notre champ de force (notée FF) sur l’ensemble Ai des forces ou des dipoles.

χ2(A) =

∑N
i |ADFT

i − AFF
i |2∑N

i |ADFT
i |2

(3.1)

Sur la Figure 3.1 tous les composants de la fonction χ2 ont été tracés pour l’ensemble
des forces et des dipoles obtenus lors de l’ajustement des paramètres de l’acétonitrile. Dans
ce cas, cette fonction vaut 4,88×10−2 pour les forces et 7,61×10−2 pour les dipoles, ce qui
correspond aux valeurs typiques obtenues pour d’autres systèmes avec cette méthode [70].
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Figure 3.1 – Accord entre les forces FFF (respectivement les dipoles µFF ) et les forces
FDFT (respectivement les dipoles µDFT ) calculés par le champ de force pour l’ajustement
des paramètres de l’acétonitrile.
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3.2.2 Paramètres des champs de forces
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Figure 3.2 – Structure schématique de l’acétonitrile (ACN), de l’anthraquinone (AQ) et
du 2,2,6,6-tetra-methylpiperidinyl-1-oxyl (TEMPO), avec les labels des types d’atomes. Il
est à noter que pour TEMPO, les atomes d’hydrogène sur les carbones CD ne sont montrés
explicitement que pour un seul groupement méthyle pour plus de clarté.

Six systèmes ont été considérés pour le développement des champs de force : ACN
pur, AQ dans l’ACN, AQ•− dans l’ACN, AQ2− dans l’ACN, TEMPO• dans l’ACN et
TEMPO+ dans l’ACN. Pour chaque système, des types d’atomes sont définis (voir Figure
3.2). Le potentiel est décrit par les équations 3.2 (pour la partie intramoléculaire) et 3.3
(pour la partie intermoléculaire). Les paramètres du champ de force sont alors les suivants :
les paramètres intramoléculaires, décrit par l’équation 3.2, pour les liaisons (k0,r et r0),
les angles (k0,θ et θ0), et les angles dièdres (v1, v2, v3 et v4) ; les quatre paramètres du
potentiel de Tosi-Fumi (voir équation 3.3) Aij , Bij , Cij

6 et Cij
8 (avec i = j), les charges

partielles atomiques qi de tous les atomes i, et enfin les polarisabilités atomiques αi, qui
sont présentes dans le terme Vpol de l’équation 3.3.

Vintra =
∑

liaisons

k0,r (|rij | − r0)
2 +

∑
angles

k0,θ (|θijk| − θ0)
2

+
∑

diedres

0.5 [ v1(1 + cos(ϕijkl)) + v2(1− cos(2ϕijkl))

+ v3(1 + cos(3ϕijkl)) + v4(1− cos(4ϕijkl)) ]

(3.2)

Vinter =
∑
i<j

(
qiqj

rij
+Aij exp(−Bijrij)− f ij

6

Cij
6

(rij)6
− f ij

8

Cij
8

(rij)8

)
+ Vpol (3.3)

Des fonctions d’amortissements de type Tang-Toennies ont aussi été utilisées. Pour
toutes les paires d’atomes ij, les mêmes paramètres pour la fonction d’amortissement ont
été utilisés, à savoir n = 4, bij4 = 2.0 a.u.−1 et cij4 = 1.0. Le détail des équations décrivant
les potentiels intra- et intermoléculaires, ainsi que des fonctions d’amortissements se
trouve en partie 2.4.1.

Selon le système, certains paramètres ont été ajustés et d’autres ont été calculés. Seuls
les paramètres intramoléculaires r0 et θ0 ont été gardés constants pour tous les systèmes.
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La valeur de chacun de ces paramètres a été fixée à la valeur moyenne obtenue par les
simulations de DM ab initio [65] précédemment réalisées dans notre groupe.

• Pour l’acétonitrile, tous les paramètres du champ de force (charges partielles, pola-
risabilités atomiques, constantes de force des liaisons et des angles et paramètres de
Tosi-Fumi) ont été ajustés.

• Pour les espèces non radicalaires AQ and TEMPO+, tous les paramètres du champ
de force (charges partielles, constantes de force des liaisons et des angles, para-
mètres des angles dièdres et paramètres de Tosi-Fumi) ont été ajustés, à l’exception
des polarisabilités atomiques. Ces dernières ont été calculées en utilisant une pro-
cédure spécifique développée par Heid et al. [71, 72]. Pour chaque molécule, des
calculs single-point sont effectués avec un champ électrique appliqué de 0,0008 u.a.
dans les six directions ±x, ±y, ±z. Ces calculs ont été effectués au niveau DFT
en utilisant Gaussian09 [73], avec la fonctionnelle UB3LYP+D3 et la base def2-
TZVPPD. Ensuite, en utilisant le script GDMA (Gaussian Distributed Multipole
Analysis) [74, 75], les dipoles atomiques sont calculés. Ceci permet d’obtenir les
polarisabilités atomiques. Puisque les calculs DFT sont effectués en phase gaz, les
polarisabilités atomiques ont été multipliées par un facteur 0,7 pour une utilisation
de ces valeurs en phase liquide [76], en accord avec les travaux précédents.

• Pour AQ•− et AQ2−, les paramètres ajustés pour AQ (constantes de force des liaisons
et des angles, paramètres des angles dièdres et paramètres de Tosi-Fumi) ont été
gardés et les polarisabilités atomiques ont été calculées suivant la méthode décrite
ci-dessus. Les charges partielles ont été modifées : les charges supplémentaires pour
AQ•− et AQ2− ont été réparties en soustrayant respectivement 0,0625e et 0,125e
aux charges atomiques des carbones et des oxygènes de AQ. Les charges atomiques
des hydrogènes n’ont pas été modifiées.

• Pour TEMPO•, nous avons ajustés les constantes de forces pour les liaisons et les
angles, ainsi que les paramètres des angles dièdres. Les polarisabilités atomiques ont
aussi été calculées suivant la méthode décrite ci-dessus. Les paramètres de Tosi-Fumi
de TEMPO+ ont été gardés pour TEMPO•. Toujours pour TEMPO•, les charges
atomiques ont été obtenues en ajoutant 0,1 aux carbones de type CA, CB et CC,
0,05 aux carbones de type CD et 0,15 à l’azote et à l’oxygène (voir la Figure 3.2
pour le nom des atomes).

Bien que l’utilisation d’une correction de dispersion améliore la prédiction de la densité
par les calculs DFT [77], l’accord avec les expériences n’est pas parfait. Pour pallier cette
lacune, les paramètres de Tosi-Fumi Cij

6 et Cij
8 ont été multipliés empiriquement à la fin de

la procédure d’ajustement par un facteur 1,08 afin de retrouver la densité expérimentale
de l’acétonitrile. Tous les paramètres des champs de forces polarisables pour l’acétonitrile
et les espèces redox sont disponibles en Annexes B.1, B.2 et B.3.

3.3 Validation des champs de forces

Afin de valider nos champs de forces, des simulations de dynamique moléculaire clas-
sique ont été effectuées en utilisant le code Metalwalls [33]. Les détails des simulations
pour chaque système sont reportés dans le Tableau 3.1. Pour les systèmes contenant les
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molécules redox, les boîtes de simulation sont composées d’une seule molécule redox (soit
AQ, AQ•−, AQ2−, TEMPO• ou TEMPO+) dissoute dans l’acétonitrile.

Système
N(ACN) L (Å)

Cut-off Temps
Tosi-Fumi (Å) (ns)

ACN pur

216 26,10 13,0 10
500 35,13 15,0 10
800 41,08 15,0 10
1400 49,51 15,0 20
2000 55,76 15,0 20

AQ/ACN 95 20,55 10,0 50
TEMPO/ACN 96 20,59 10,0 50

Tableau 3.1 – Détails des simulations de dynamique moléculaire classique réalisées pour
la validation des champs de force polarisables. Pour les espèces redox, les paramètres
sont les mêmes pour les états oxydés et réduits. L représente la longueur de la boîte de
simulation cubique.

En utilisant le logiciel PACKMOL [78], des cellules cubiques ont été construites. Afin
d’atteindre la densité expérimentale de l’acétonitrile, une première simulation NPT à 298 K
et 1 atm a été effectuée. Par la suite, les simulations ont été réalisées dans l’ensemble ther-
modynamique NV T , à une température de 298 K, après 1 ns d’équilibration. Les équations
du mouvement ont été intégrées en utilisant l’algorithme de Verlet vitesse. La température
a été gardée constante en utilisant une chaîne de thermostats de Nosé-Hoover [34, 35]. Les
interactions de van der Waals à courte portée ont été calculées avec un rayon de coupure
listé dans le Tableau 3.1, tandis que la méthode de la sommation d’Ewald a été utilisée
pour le calcul des interactions électrostatiques à longue portée. Un pas de temps de 1 fs a
été utilisé et les positions ont été écrites toutes les 500 fs.

3.3.1 Acétonitrile

Afin de valider le champ de force de l’acétonitrile, plusieurs propriétés ont été étudiées.
Premièrement les propriétés structurelles, intramoléculaires et intermoléculaires. Ensuite
des propriétés physiques du solvant, comme l’enthalpie de vaporisation, la constante di-
électrique, la diffusion ou encore la viscosité.

3.3.1.1 Spectre infrarouge

Dans un premier temps, nous avons calculé le spectre infrarouge de l’acétonitrile en
phase liquide (Figure 3.3, gauche). Le spectre a été généré à partir de la partie imaginaire de
la fonction diélectrique totale, en suivant la procédure développée par Caillol, Levesque et
Weis [79, 80] (voir les équations 3.4 et 3.5), où J(t) =

∑N
i=1 qivi(t) est le courant de charge

et M(t) =
∑N

i=1 µi(t) est le dipole induit total du système. Sur la Figure 3.3, la partie
imaginaire de la fonction diélectrique totale a été convertie en cœfficient d’absorption,
pour plus de commodité.

ε(ν)− ε(∞) =
β

3ε0V

(〈
M(0)2

〉
+ 2πiν ⟨M ·M⟩ν + 2 ⟨M · J⟩ν +

i

2πν
⟨J · J⟩ν

)
(3.4)
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Figure 3.3 – Panneau de gauche : Partie imaginaire de la fonction diéletrique totale
de l’acétonitrile calculée en utilisant notre champ de force (FF) comparée au spectre
expérimental. Panneau de droite : Spectre de puissance de l’acétonitrile calculé à partir
des simulations de DFT et en utilisant notre champ de force.

⟨J · J⟩ν =

∫ ∞

0
e2πiνt ⟨J(t) · J(0)⟩dt (3.5)

Exp. FF Erreur (%)
Elongation symétrique 3006 2990 5,32
Elongation asymétrique 2946 2889 1,94
Elongation CN 2259 2232 1,20
Déformation asymétrique CH3 1448 1360 6,08
Déformation symétrique CH3 1384 1280 7,51
Bascule CH3 1041 957 8,07
Elongation CC 920 853 7,28

Tableau 3.2 – Fréquences caractéristiques (en cm−1) de la partie imaginaire de la fonction
diélectrique (voir Figure 3.3 gauche) obtenues à partir de notre champ de force (FF) et
comparées au spectre infrarouge expérimental (Exp.).

Dans le spectre infrarouge expérimental, sept modes peuvent être identifiés. La compa-
raison entre les valeurs expérimentales et les valeurs calculées pour ces modes de vibrations
sont reportées dans le Tableau 3.2. Au vu des erreurs entre les valeurs expérimentales et
calculées, comprises entre 1% et 8%, on peut certainement conclure que ce champ de force
est capable de reproduire les modes vibrationnels de l’acétonitrile et donc la structure
intramoléculaire de cette molécule. Il est néanmoins possible que les erreurs entre valeur
expérimentale et valeur calculée soient en partie dues à la fonctionnelle utilisée pour les
calculs de référence DFT. Cela pourrait potentiellement se refléter dans les résultats de
dynamique moléculaire classique puisque les paramètres du champ de force sont ajustés
sur les calculs DFT. Afin de s’assurer que cela vient seulement du champ de force, nous
avons calculé le spectre de puissance [81] à partir des simulations DFT et des simulations
classiques (Figure 3.3 droite).
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On observe que les bandes du spectre DFT sont un peu décalées, comparées au spectre
obtenu à partir du champ de force. De plus, les positions données par la DFT sont plus
en accord avec les résultats expérimentaux du spectre infrarouge. Ceci nous indique donc
que les décalages observés sur la Figure 3.3 gauche sont principalement dues au champ
de force et non à la fonctionnelle choisie lors des calculs DFT de référence. Pour finir, on
peut remarquer que les plus grandes déviations par rapport à l’expérience correspondent
aux déformations symétrique et asymétrique, la bascule CH3 et l’élongation CC. Il faut
néanmoins garder à l’esprit que ces modes incluent des effets quantiques qu’il n’est pas
possible de reproduire avec nos simulations classiques.

3.3.1.2 Structure du liquide

Nous avons ensuite caractérisé la structure du liquide en calculant des fonctions de dis-
tribution radiale (RDFs). L’interaction principale au sein des molécules d’acétonitrile est
celle entre l’azote et le groupement méthyle (N1-C2), avec un premier pic dans la RDF qui
est dû aux interactions électrostatiques attractives entre ces deux atomes. Comme montré
dans la Figure 3.4, les RDFs obtenues en utilisant notre champ de force sont en bon accord
avec celles obtenues grâce aux simulations DFT [65]. Néanmoins, on peut observer une
différence entre la DFT et la DM classique pour la RDF N1-H (Figure 3.4b). Ceci indique
que la structure locale du liquide est légèrement différente dans les deux simulations.
Pour la RDF calculée à partir de la simulation DFT, deux pics d’intensités similaires sont
présents. Au contraire, avec la simulation classique on observe un premier pic intense, suivi
d’un deuxième pic d’intensité moindre. Ces pics peuvent respectivement être attribués au
cas où deux atomes d’hydrogène du même groupement méthyle sont coordinés avec l’azote
d’un autre acétonitrile dans un mode bidentate (pour le premier pic) et dans un mode
monodentate avec une unique interaction H-N (pour le second pic). Ici, les populations
respectives des deux modes de coordination diffèrent entre les deux méthodes. Notre ré-
sultat reste néanmoins en accord avec les champs de force déjà existant dans la littérature.

L’intégration du premier pic de la RDF C1-C1 (Figure 3.4d) permet d’avoir accès au
nombre de molécules d’acétonitrile présentes dans la première couche de solvatation autour
d’une molécule d’acétonitrile de référence. Le résultat de cette intégration montre qu’il y
a environ 12 molécules dans la première couche, ce qui est en accord avec la diffraction de
rayons-X [82] ainsi qu’avec les expériences de diffusion de neutrons [83]. Nous observons
aussi un très bon accord entre le diffractogramme calculé avec notre champ de force et le
diffractogramme expérimental [84] (voir Figure 3.4e).

3.3.1.3 Enthalpie de vaporisation

L’enthalpie de vaporisation ∆Hvap a été calculée à partir de la différence moyenne
entre l’énergie potentielle de la phase gaz, notée Egaz

pot, et l’énergie potentielle de la phase
liquide divisée par le nombre de molécules dans le système, notée Eliq

pot :

∆Hvap = Egaz
pot − Eliq

pot +RT (3.6)

Nous trouvons une valeur de 8,30 kcal.mol−1 pour l’enthalpie de vaporisation de l’acé-
tonitrile ce qui est en accord avec les résultats expérimentaux [85, 86, 87]. Néanmoins,
afin de s’assurer que la valeur de l’enthalpie de vaporisation n’est pas influencée par des
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Figure 3.4 – Comparaison des fonctions de distribution radiale intermoléculaires (RDFs)
N1–C2 (a), N1–H (b), C1-N1 (c) et C1-C1 (d) calculées à partir de la simulation DFT-
MD [65] et calculées en utilisant le champ de force développé (FF). Comparaison entre les
facteurs de structure obtenus expérimentalement et calculé en utilisant le champ de force
développé (e) [84].

changements conformationnels de l’acétonitrile, nous avons calculé la différence moyenne
d’énergie intramoléculaire entre la phase gaz et la phase liquide. Cette différence étant de
0,34 kcal.mol−1, on peut conclure que les interactions intramoléculaires n’influencent pas
la conformation de l’acétonitrile.

3.3.1.4 Constante diélectrique et moment dipolaire

La constante diélectrique de l’acétonitrile a été calculée en utilisant l’équation 3.7, avec
M la polarisation totale qui est définie comme le moment dipolaire induit total divisé par
le volume de la boîte de simulation, ε0 la permittivité du vide, V le volume de la boîte de
simulation et kB la constante de Boltzmann.

ε = 1 +

〈
M2

〉
3ε0V kBT

(3.7)

La valeur de la constante diélectrique de l’acétonitrile prédite par le champ de force est
de 50. Cette valeur est au dessus de la valeur expérimentale (36 [88]). De ce fait, il est
possible que l’on surestime aussi la polarisabilité des molécules d’acétonitrile à l’interface
avec une électrode lors des simulations à potentiel constant. Enfin, la valeur donnée par le
champ de force pour le moment dipolaire de l’acétonitrile en phase liquide est 3,86 D, ce
qui correspond à une erreur de 6 % par rapport à la valeur déduite des expériences [89].
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3.3.1.5 Diffusion et viscosité

Pour le calcul du cœfficient d’auto-diffusion indépendant de la taille de la boîte de
simulation, nous avons utilisé la méthode décrite dans la Partie 2.7.2 par l’équation 2.46.
Pour ce faire, cinq boîtes de simulations de taille différentes contenant un nombre différent
de molécules d’acétonitrile ont été utilisées pour calculer D0 (voir le Tableau 3.1 pour le
détail des boîtes de simulation). La Figure 3.5 montre la valeur de DPBC en fonction
de 1/L. Le cœfficient de diffusion de l’acétonitrile est ainsi estimé à 3,86×10−9 m2.s−1.
Ce résultat est en accord avec les données expérimentales [90, 91, 92]. Concernant la
viscosité, la valeur calculée en utilisant l’équation de Green-Kubo (voir équation 2.48 de
la Partie 2.7.3) est de 0,33 mPa.s, contre 0,36 mPa.s en la calculant via la pente de la
droite DPBC = f(1/L) (voir équation 2.46). Bien que la différence entre ces deux valeurs
soit faible, un résultat plus proche de l’expérience [93] est obtenu en utilisant la relation
de Green-Kubo.
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Figure 3.5 – Cœfficient de diffusion de l’acétonitrile DPBC pour cinq boîtes de simula-
tions, en fonction de l’inverse de la taille de la boîte L. Les barres d’erreurs correspondent
à l’intervalle de confiance à 95 %.[94]

Pour finir, le Tableau 3.3 récapitule les différents résultats obtenus pour les propriétés
calculées, ainsi qu’une comparaison avec différents champs de force existants pour l’acé-
tonitrile. Parmis ces champs de force, on retrouve un champ de force à trois sites non
polarisable (Nikitin [67]), deux champs de force six-sites non polarisables (Grabuleda [95]
et Koverga [96]) et un champ de force six-sites polarisable (McDaniel [41]).

3.3.2 Anthraquinone

Afin de valider le champ de force pour l’anthraquinone, nous nous sommes focalisé sur
sa structure et sa solvatation dans l’acétonitrile. Une série de RDFs entre l’anthraquinone
et l’acétonitrile, dans les trois états d’oxydation (AQ, AQ•− et AQ2−), a été calculée et
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∆Hvap
ε

ρ µ D0 η

(kcal.mol−1) (kg.m−3) (D) (×10−9 m2.s−1) (mPa.s)
FF 8,30 50 ± 0,7 788 4,62 3,86 0,33

Grabuleda[95] 8,11 ± 0,10 *** 744 ± 8 4,16 *** ***
Nikitin[67] 8,01 ± 0,05 26 ± 2 773 ± 5 4,12 3,45 0,371
Koverga[96] 7,86 *** 766,3 *** 4,03 0,323
McDaniel[41] 8,20 43 - 47 800 5 *** ***
Expérience 7,87[86] 36[88] 776,1[97] 4,10[89] 4,04[91] 0,344[93]

8,01[85] 776,6[98] 4,37[92]
8,24[87] 777,8[99] 4,85[90]

Tableau 3.3 – Propriétés de l’acétonitrile calculées avec le champ de force nouvellement
développé (FF) et comparées aux valeurs obtenues par d’autres champs de forces et à des
résultats expérimentaux. « *** » est utilisé lorsqu’aucune valeur n’est disponible.
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Figure 3.6 – RDFs intermoléculaires entre l’anthraquinone et l’acétonitrile calculées à
partir des simulations DFT (gris) et en utilisant le champ de force développé (bleu) :
OO-C2 (première colonne), OO-N1 (deuxième colonne) et CC-N1 (dernière colonne) pour
AQ (première ligne), AQ•− (deuxième ligne) et AQ2− (dernière ligne). Voir la Figure 3.2
pour les labels des atomes.

comparée aux RDFs obtenues à partir des simulations DFT. La comparaison des RDFs de
la Figure 3.6 montre qu’il y a généralement un bon accord entre la DFT et les simulations
de DM classique. Le champ de force est en mesure de décrire correctement l’organisation
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de l’acétonitrile autour de l’anthraquinone, et cela peu importe son degré d’oxydation. En
particulier, on peut observer que l’interaction la plus importante a lieu entre les oxygènes
de l’anthraquinone (OO) et le carbone du méthyle de l’acétonitrile (C2). Si l’on compare
les RDFs OO-C2 obtenues par DM classique pour AQ, AQ•− et AQ2−, comparées sur la
Figure 3.7a, on remarque que plus la molécule est chargée négativement, plus le premier
pic de la fonction de distribution radiale est intense. La position de ce pic reste néanmoins
inchangée. Cela suggère que le nombre de molécule d’acétonitrile dans la première sphère
de solvatation autour du groupement carbonyle de l’anthraquinone est plus important
lorsque la molécule est dans l’état réduit (AQ2−) que lorsqu’elle est dans l’état oxydé
(AQ).

Figure 3.7 – (a) Fonctions de distribution radiale entre les oxygènes de l’anthraquinone
(OO) et le carbone du groupement méthyle de l’acétonitrile (C2) pour AQ, AQ•−et AQ2−.
(b) Fonctions de distribution de l’angle dièdre (DDF) CO-OO-C2-N1 pour AQ, AQ•− et
AQ2−. Les DDFs sont calculés en considérant seulement les molécules d’acétonitrile de la
première couche de solvatation. (c) Fonctions de distribution spatiale de l’azote (rouge)
et du carbone du groupement méthyle (bleu) de l’ACN autour de AQ2− (à gauche) et de
AQ (à droite). Les surfaces d’isodensité sont de 30 nm−3 pour C2 et de 25 nm−3 pour N1.

Si l’on s’intéresse à la fonction de distribution de l’angle dièdre (DDF) entre les liaisons
carbonyles et les molécules d’acétonitrile de la première sphère de solvatation, on remarque
que l’augmentation du nombre de molécules d’acétonitrile est accompagnée d’une modi-
fication de leur orientation (voir Figure 3.7b). Alors que pour AQ•−, on ne remarque
aucune orientation préférentielle, les molécules d’ACN sont très fortement orientées dans
le cas des espèces AQ et AQ2−. Pour AQ2−, l’angle dièdre est de ±180◦ ce qui signifie
que les molécules d’ACN sont en face de la liaison carbonyle. Au contraire, pour AQ une
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distribution centrée en 0 est observée. Cette différence est facilement observable sur les
fonctions de distribution spatiale (SDFs) présentes sur la Figure 3.7c. Les deux images dé-
crivent respectivement l’arrangement tridimensionnel des atomes C2 (bleu) et N1 (rouge)
des molécules d’ACN autour des molécules redox AQ2− (à gauche) et AQ (à droite). Pour
AQ, les groupements méthyles de l’ACN approchent seulement la zone proche des liaisons
carbonyles. Ceci a pour effet de produire un espace libre au dessus et en dessous du plan de
l’anthraquinone. Dans le cas de AQ2−, les méthyles sont présents tout autour de la molé-
cule. Les atomes d’azote se retrouve donc à une distance plus grande que les méthyles dans
le cas de AQ2−, alors que pour AQ les azotes remplissent les espaces libres disponibles.
Cette observation est notamment en accord avec les RDFs fournies sur la Figure 3.6. On
peut observer une différence dans la position des pics entre OO-N1 et OO-C2 pour AQ2−

alors que la position reste identique dans le cas de AQ.

3.3.3 TEMPO

De la même manière que pour l’anthraquinone, le champ de force de TEMPO a
été validé sur des propriétés structurelles de solvatation dans l’ACN. La Figure 3.8
présente certaines RDFs intermoléculaires entre TEMPO et l’ACN, calculées à partir des
simulations DFT et en utilisant le champ de force développé.

Les résultats donnés par le champ de force sont en accord avec ceux donnés par DFT.
Néanmoins, on peut constater que de manière générale les interactions TEMPO-ACN
sont plus attractives dans le cas de la dynamique moléculaire classique. En effet, toutes
les distributions présentes sur la Figure 3.8 commencent à des distances plus courtes dans
le cas de la DM, comparées à la référence DFT. De plus, on observe des pics plus intenses
pour les RDFs calculées avec les simulations de DM classique. Il est aussi à noter que le
groupement nitrosyle NO présent sur la molécule TEMPO a compliqué le développement
du champ de force de cette molécule. Une grande attention a donc due être portée aux
angles dièdres lors de l’optimisation des paramètres du champ de force. Ce groupement
étant par ailleurs un élément central de la molécule, nous avons par la suite analysé plus
en détail les interactions du groupement NO avec l’acétonitrile. En particulier, nous nous
sommes focalisés sur les changements d’interactions avec le solvant entre l’état oxydé
(TEMPO+) et l’état réduit (TEMPO•) de la molécule.

Dans un premier temps, nous nous sommes intéressés au nombre total de molécules
d’ACN dans la première sphère de solvatation autour du groupement NO. En calculant le
nombre de coordination entre l’oxygène O1 de la molécule TEMPO et le centre de masse
de l’ACN, on observe des résultats similaires pour TEMPO+ et TEMPO• (respectivement
3,3 et 3,1). Cependant, si l’on regarde des RDFs O1-C2 et O1-N1 de la Figure 3.8 on re-
marque que la distribution et l’orientation des molécules de solvant diffère entre TEMPO+

et TEMPO•. Pour TEMPO•, l’oxygène est préferentiellement coordiné au groupement mé-
thyle de l’acétonitrile, comme le montre le pic intense de la RDF O1-C2 (avec un nombre
de coordination de 2,9) et l’absence de pic dans la RDF O1-N1 (avec un nombre de co-
ordination de seulement 1,1). Dans le cas de TEMPO+, l’atome d’oxygène est coordiné
aussi bien au groupement méthyle qu’à l’azote de l’acétonitrile (les nombres de coordina-
tion sont respectivement de 2,2 et 2,9). L’organisation en 3D des molécules d’ACN autour
du groupement NO sont visibles sur la Figure 3.9 présentant les fonctions de distribution
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Figure 3.8 – RDFs intermoléculaires entre TEMPO et l’acétonitrile calculées à partir des
simulations DFT (gris) et en utilisant le champ de force développé (bleu) : O1-C2 (pre-
mière colonne), O1-N1 (deuxième colonne) et CD-N1 (dernière colonne) pour TEMPO•

(première ligne), TEMPO+(deuxième ligne). Voir la Figure 3.2 pour les labels des atomes.

spatiale du carbone du méthyle (en bleu) et de l’azote (en rouge) de l’acétonitrile autour
du groupement nitrosyle pour TEMPO• et TEMPO+. Seule une large isosurface bleue
est observée pour TEMPO•, alors que des isosurfaces bleue et rouge sont observées pour
TEMPO+. Cela suggère que dans le cas de TEMPO+, il n’y a aucune orientation préféren-
tielle des molécules de solvant dans la première sphère de solvatation autour de la liaison
NO. Comme montré sur les Figures 3.9c et 3.9d, certaines molécules sont orientées selon
C2 et/ou N1, ce qui n’est pas le cas pour TEMPO• où l’on observe un arrangement et
une orientation plus forte des molécules d’ACN. Cependant, le nombre total d’acétonitrile
reste le même pour TEMPO+ et TEMPO• dans la première sphère de solvatation. La
seule différence entre les deux états d’oxydation est donc l’orientation des molécules de
solvant.

3.4 Propriétés de transport des espèces redox dans l’acéto-
nitrile

Pour chaque système contenant les molécules redox, la viscosité ainsi que le cœfficient
de diffusion ont été calculés. De la même manière que pour l’acétonitrile pur, la viscosité
a été calculée à partir du tenseur des contraintes grâce à l’équation de Green-Kubo
(équation 2.48 de la Partie 2.7.3) et le cœfficient de diffusion à partir des équations 2.45
et 2.46 de la Partie 2.7.2. Le cœfficient de diffusion a donc été corrigé pour s’affranchir
des effets de taille de boîte, en introduisant dans l’équation 2.46 la viscosité calculée pour
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Figure 3.9 – Fonctions de distribution spatiale (SDFs) de l’azote (N1, rouge) et du
carbone du groupement méthyle (C2, bleu) de l’acétonitrile autour de TEMPO• (a) et
de TEMPO+ (b). Des valeurs de 35 nm−3 pour C2 et 45 nm−3 pour N1 ont été utili-
sées. Images représentatives de l’orientation préferentielle de l’acétonitrile dans la première
sphère de solvatation autour de TEMPO• (c) et de TEMPO+ (d).

chaque système. Les résultats obtenus pour les 5 systèmes se trouvent dans le Tableau 3.4.

Si l’on s’intéresse aux viscosités des systèmes contenant AQ, AQ•− et AQ2−, on
remarque que plus la charge portée par l’anthraquinone est négative, plus la viscosité
est grande. On peut corréler cette observation avec ce qui a été vu précedemment :
lorsque l’on passe de AQ à AQ2−, le nombre de molécules d’acétonitrile dans la première
couche de solvatation augmente. On a donc une résistance au mouvement des molécules
d’acétonitrile qui est dû à une perturbation par l’anthraquinone. Cette perturbation est
d’autant plus importante qu’il y a de molécules d’acétonitrile autour de l’anthraquinone.
Concernant les cœfficients de diffusion des espèces AQ, AQ•− et AQ2−, ils sont plus
faibles que celui de l’acétonitrile pur (3,86 × 10−9 m2.s−1). De plus, le cœfficient de
diffusion dépend de la charge portée par l’anthraquinone : il augmente en allant de AQ à
AQ2− (de 1,29 à 1,71× 10−9 m2.s−1).

La Figure 3.10 présente les diffusions collectives ACN/AQ et ACN/ACN pour AQ,
AQ•− et AQ2−, calculées selon l’équation 2.47 de la Partie 2.7.2. La diffusion collective
permet de mettre en évidence des phénomènes de corrélation pendant la diffusion des
espèces. Si la pente de la droite des déplacements carrés moyens en fonction du temps est
positive, on parle alors de diffusion corrélée : les deux espèces diffusent donc ensemble.
A l’inverse, si la pente est négative, la diffusion est anti-corrélée. Si la pente est nulle,
dans ce cas il n’y a pas de corrélation entre la diffusion des deux espèces considérées. Sur
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la Figure 3.10, on peut observer que pour les 3 états d’oxydations la diffusion collective
ACN/AQ est anti-corrélée. Cette anti-corrélation est d’autant plus importante que la
charge sur l’anthraquinone est petite en valeur absolue (AQ > AQ•− > AQ2−). La
diffusion collective des molécules d’acétonitrile est au contraire corrélée positivement, et
cette corrélation est d’autant plus importante que la charge est faible sur l’anthraquinone.

Viscosité (mPa.s) D0,redox (× 10−9 m2.s−1)
AQ 0,74 1,29
AQ•− 0,77 1,40
AQ2− 1,04 1,71
TEMPO• 0,33 2,25
TEMPO+ 0,34 2,19

Tableau 3.4 – Viscosité (mPa.s) et coefficient de diffusion corrigé (m2.s−1) pour les 5
systèmes redox étudiés.
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Figure 3.10 – Déplacements carrés moyens collectifs acétonitrile/anthraquinone (à
gauche) et acétonitrile/acétonitrile (à droite) pour les trois états d’oxydation de l’an-
thraquinone (respectivement AQ, AQ•− et AQ2−).

Dans le cas de AQ2−, le nombre de molécules d’acétonitrile est plus important dans
la première couche de solvatation, comparé à AQ et AQ•−. Puisque l’anti-corrélation
des diffusions collectives ACN/AQ pour ce système est moins importante, le coeffi-
cient de diffusion de AQ2− est plus grand que celui de AQ ou AQ•−. Cela explique
aussi que les molécules d’acétonitrile diffusent plus difficilement de manière corrélée,
puisqu’elles sont plus fortement perturbées par la présence de AQ2− que par AQ ou AQ•−.

Concernant les systèmes contenant TEMPO• et TEMPO+, on observe des viscosités et
des cœfficients de diffusion similaires. De plus, la viscosité est proche de celle obtenues pour
l’acétonitrile pur. A l’inverse des systèmes contenant AQ, un nombre similaire de molécules
d’acétonitrile entoure TEMPO• et TEMPO+. On observe donc la même perturbation de
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la part des deux états d’oxydation : les cœfficients de diffusion sont donc similaires.

3.5 Champ de force pour le liquide ionique biredox

Le liquide ionique biredox est composé d’une partie redox et d’une partie liquide io-
nique. Comme discuté dans la partie précédente, les champs de force des groupements
redox ont été développés au cours de l’étude puisqu’aucun champ de force polarisable
n’existait pour ces molécules. Néanmoins, pour la partie liquide ionique des champs de
force polarisables existent. Nous avons donc construit le champ de force du liquide ionique
biredox à partir de notre champ de force combiné aux paramètres de la littérature.
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Figure 3.11 – Structure schématique du liquide ionique biredox AQTFSI− (à gauche)
et TEMPOmIM+ (à droite), avec les labels des types d’atomes. Il est a noter que pour
TEMPOmIM+, les atomes d’hydrogène sur les carbones C10-13 ne sont pas montrés ex-
plicitement pour plus de clarté.

Pour la partie intramoléculaire du liquide ionique, les champs de forces de Pádua et al.
[100, 101] ont été utilisés. Pour la partie intermoléculaire (c’est-à-dire les paramètres du
potentiel de Tosi-Fumi, les charges partielles et les polarisabilités atomiques), les champs
de forces de McDaniel et al.[102, 103] ont été utilisés. Les paramètres de Tosi-Fumi Cii

6

et Cii
8 ont néanmoins été multipliés par 1,25 afin d’atteindre la densité expérimentale du

système. Par la suite, ces champs de forces ont été légèrement modifiés puisqu’il a fallu
greffer la partie redox au liquide ionique. Notamment, les charges partielles des atomes
terminaux ont été modifiées comme décrit ci-dessous :

• Pour AQTFSI− 0,012125 e ont été ajoutés sur le carbone C2 et sur le soufre S1 (voir
Figure 3.11).

• Pour TEMPOmIM+ 0,02154 e ont été ajoutés aux atomes C3, H1, C6, H6 et H7
(voir Figure 3.11 pour les labels des atomes).

Pour les paramètres intramoléculaires, les liaisons, les angles et les angles dièdres entre les
groupements redox et les groupements du liquide ionique ont été ajustés par la suite, de la
même manière que les paramètres intramoléculaires des espèces redox et de l’acétonitrile.
Ces derniers se trouvent en Annexes B.4 et B.5.
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Pour finir, nous allons par la suite simuler le liquide ionique biredox au sein d’un
supercondensateur, c’est-à-dire placer l’électrolyte entre deux électrodes portées à une
différence de potentiel constante. Les électrodes seront uniquement composées d’atomes
de carbone. Le champ de force utilisé pour les carbones des électrodes correspond aux
paramètres de Lennard-Jones de la référence [104], qui ont été ajustés par la suite en
potentiel de Tosi-Fumi afin de garder le même type de potentiel que celui utilisé pour
l’électrolyte. Les paramètres sont les suivants : A = 75,16 u.a., B = 2,32 u.a., C6 =
98,83 u.a. et C8 = 498,01 u.a. La largeur de la gaussienne σ vaut 0,40 Å.

Ce qu’il faut retenir

La première partie de cette étude consistait à développer des champs de force pola-
risables pour les espèces redox, dans leurs états oxydés et réduits. Cinq champs de
force ont donc été développés, pour AQ, AQ•−, AQ2−, TEMPO• et TEMPO+. Un
champ de force polarisable a aussi été développé pour l’acétonitrile. Ces champs de
force ont ensuite été validés sur des propriétés structurelles.
Cette étape est importante puisqu’ils n’existaient pas de champs de force polarisables
pour l’anthraquinone et TEMPO. Or on sait que la polarisabilité joue un rôle clé
pour le calcul des propriétés des liquides ioniques. Puisque les groupements redox
seront par la suite greffés sur le liquide ionique, il était nécessaire d’avoir des champs
de force polarisables.
Par la suite, nous avons utilisé des champs de force de la littérature pour la partie
liquide ionique. Les paramètres des atomes liant le groupement redox au groupement
liquide ionique ont été ajustés afin de respecter la charge de la molécule et de garder
des paramètres intra- et intermoléculaires cohérents.
Pour finir, nous avons étudié la solvatation des espèces redox dans l’acétonitrile.
Cette étape permettra par la suite de regarder l’effet de la fonctionnalisation par le
liquide ionique sur les propriétés de solvatation.
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Mélanges BMIMTFSI/ACN

4.1 Introduction

Dans les précédentes expériences sur le liquide ionique biredox vues dans la partie 1.4,
celui-ci est souvent dissous dans le liquide ionique non fonctionnalisé ou dans des mélanges
composés du liquide ionique BMIMTFSI et d’acétonitrile. Il semblait donc judicieux de
déterminer les propriétés de ce mélange seul. Dans ce chapitre, nous allons discuter les pro-
priétés structurelles de plusieurs mélanges avec différents ratios LI/ACN. Un résumé de ces
mélanges se trouve dans le Tableau 4.1 et une représentation des molécules ACN, BMIM+

et TFSI− se trouve en Figure 4.1, avec les labels des atomes qui seront utilisés par la suite.
Concernant les simulations, nous avons utilisé notre champ de force pour l’acétonitrile.
Pour le liquide ionique BMIMTFSI, nous avons utilisé les paramètres intramoléculaires
de Padua [100, 101] et les paramètres intermoléculaires de McDaniel [102, 103], comme
expliqué dans la Partie 3.5. Tous les systèmes ont été simulés dans l’ensemble NV T , à
une température de 298 K et avec un pas de temps de 1 fs. Chacune des trajectoires a
été sauvegardée toutes les 1000 fs. Les mélanges étant visqueux, notamment lorsque la
fraction en liquide ionique est importante, le calcul des propriétés de transport nécessite-
rait un temps de simulation bien plus long. De ce fait, nous ne nous intéresserons qu’aux
propriétés structurelles.

xLI NLI NACN L (Å) Temps (ns)
Mel-01 0,1 50 450 39,97 45
Mel-02 0,2 100 400 43,66 30
Mel-05 0,5 250 250 52,29 15
Mel-08 0,8 400 100 58,76 15

LI 1,0 500 0 61,85 15

Tableau 4.1 – Détails des simulations pour les mélanges BMIMTFSI/ACN. xLI repré-
sente la fraction de liquide ionique, NLI et NACN sont respectivement les nombres de paire
d’ions BMIMTFSI et le nombre de molécule d’ACN, L correspond à la longueur de la
boîte de simulation cubique. La dernière colonne correspond au temps de production de
chaque système.
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Figure 4.1 – Représentation des molécules présentes dans les mélanges avec les noms des
atomes qui seront utilisés lors de l’étude. De gauche à droite : ACN, TFSI− et BMIM+.
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4.2 Interactions entre BMIM+ et TFSI−

Pour chaque mélange, une analyse de Voronoï a été effectuée à l’aide de Travis [50, 51].
Cette méthode permet de découper la boîte de simulation en cellules adjacentes. Au centre
de chaque cellule se trouve un atome. Les rayons de van der Waals sont utilisés pour définir
les bords des cellules de Voronoï. Cette analyse nous permet de connaître les différentes
molécules voisines de chaque molécule d’interêt. Un explication plus détaillée de cette
méthode peut être trouvée dans la référence [105]. Le résultat de l’analyse de Voronoï entre
BMIM+ et TFSI− est disponible dans le Tableau 4.2 pour chacun des mélanges. On observe
une augmentation du nombre de cations autour des anions (TFSI− / BMIM+), du nombre
de cations autour de chaque cation (BMIM+ / BMIM+) et d’anions autour de chaque
anion (TFSI− / TFSI−) lorsque la fraction en liquide ionique augmente. Cependant, cette
augmentation ne varie pas linéairement avec la fraction en liquide ionique.

Mel-01 Mel-02 Mel-05 Mel-08 LI
BMIM+ / BMIM+ 2,98 4,43 6,52 7,46 7,80
TFSI− / TFSI− 2,40 3,69 5,53 6,38 6,78
TFSI− / BMIM+ 3,65 5,02 6,98 7,87 8,24

Tableau 4.2 – Nombres de coordination obtenus par analyse de Voronoï entre le cation
et l’anion du liquide ionique pour tous les mélanges LI/ACN étudiés.
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0.000

0.002

0.004

0.006

0.008

ρ
×

R
D

F

O1,4 - H1

xLI = 0,1

xLI = 0,2

xLI = 0,5

xLI = 0,8

xLI = 1,0

Figure 4.2 – Fonctions de distribution radiale (RDFs) entre les oxygènes O1,4 de l’anion
TFSI− et l’hydrogène H1 du cation BMIM+ pour les mélanges BMIMTFSI/ACN. Toutes
les RDFs ont été corrigées par la densité numérique ρ de l’atome observé.

L’interaction préférentielle entre l’anion et le cation du liquide ionique se fait entre les
oxygènes O1,4 de l’anion TFSI− et l’hydrogène H1 du cation BMIM+. Sur la Figure 4.2 les
fonctions de distribution radiale O1,4 - H1 pour les mélanges LI/ACN sont répresentées.
Chaque RDF a été corrigée par la densité numérique (ρ = N/V ) de l’espèce observée, ce
qui permet d’avoir des pics dont l’intensité ne dépend pas du nombre de particules. On
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remarque que toutes les RDFs ont la même forme, seule leur intensité change. On constate
que plus xLI est grand, plus l’intensité est importante. Cette observation est en accord
avec l’analyse de Voronoï présente dans le Tableau 4.2 où l’on avait déjà observé que le
nombre moyen de cation BMIM+ autour de TFSI− augmente lorsque xLI augmente.

4.3 Interactions BMIM+/BMIM+ et TFSI−/TFSI−

On peut maintenant s’intéresser aux interactions entre particules du même type. Sur
la Figure 4.3 sont reportées les RDFs des interactions principales : entre les atomes C1,2
et F1,6 des anions à gauche et entre les atomes C8 et C8 des cations à droite. Comme
dans le paragraphe précédent on observe que les RDFs ont les mêmes formes mais des
intensités différentes. Cette fois encore, plus la fraction de liquide ionique est grande, plus
l’intensité du premier pic de RDF est importante. On peut néanmoins noter que peu
importe le mélange, l’intensité du pic C8 - C8 est plus importante que pour celle de la
RDF C1,2 - F1,6 entre anions. Cela est vérifié par l’analyse de Voronoï disponible dans le
Tableau 4.2 pour laquelle on observe que le nombre de cation autour de chaque cation est
plus important que le nombre d’anion autour de chaque anion. Cela peut s’expliquer par
le fait que l’anion TFSI− étant plus petit, la surface accessible autour de cette molécule
est moins importante. Si l’on compare ces interactions aux interactions BMIM+/TFSI−

du paragraphe précédent, on remarque que ces interactions sont bien moins importantes
(les intensités sont plus faibles). De plus, la distance anion/anion et cation/cation est plus
grande que la distance cation/anion, due à la répulsion entre les espèces de même charge.
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Figure 4.3 – Panneau de gauche : RDFs entre les carbones C1,2 et les fluors F1,6 des
anions TFSI−. Panneau de droite : RDFs entre les carbones C8 des cations BMIM+. Toutes
les RDFs ont été corrigées par la densité numérique ρ de l’atome observé.

Pour le cation BMIM+, et plus généralement pour les cations de type imidazolium, il
a été montré dans la littérature que l’on peut avoir des interactions de type stacking entre
les cycles imidazolium [106, 107]. Cependant, cette interaction entre en compétition avec
des liaisons hydrogène avec l’anion, ou encore des interactions alkyle-alkyle dans le cas où
la chaîne carbonée du cation est de taille moyenne ou importante (n ≥ 4). Pour chaque
mélange, nous avons donc calculé la distance entre les plans formés par les cycles imidazo-
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d (Å) θ (◦)
Mel-01 5,05 53,37
Mel-02 5,05 52,98
Mel-05 5,05 53,10
Mel-08 5,06 53,43

LI 5,04 52,11

Tableau 4.3 – Distances et angles moyens entre les cycles imidazolium des cations
BMIM+ plus proches voisins pour chaque mélange.

liums ainsi que l’angle entre chacun de ces plans pour les molécules plus proches voisines.
Le résultat se trouve dans le Tableau 4.3. On remarque que peu importe le mélange, le
résultat est toujours identique. On observe une distance moyenne entre les cycles d’environ
5 Å et un angle moyen d’environ 53◦, ce qui ne correspond pas à l’interaction de stacking
déjà reportée dans la littérature, pour laquelle l’angle est inférieure à 20◦. En effet, du fait
de la longueur de la chaîne carbonée du cation BMIM+ et de l’anion TFSI−, le stacking
entre les cycles imidazolium n’est pas observé dans ces systèmes. Cela est en accord avec
l’interaction préférentielle BMIM+-BMIM+ qui correspond à l’interaction C8-C8, soit une
interaction entre les chaînes alkyles du cation.

4.4 Interactions entre BMIMTFSI et ACN

xLI
Nombre Volume Surface Quotient

de domaines moyen (Å3) moyenne (Å2) isopérimétrique
0,1 1,03 37630,07 14182,38 0,24
0,2 1,48 26454,54 16184,54 0,44
0,5 26,5 791,42 805,72 0,62
0,8 61,2 130,56 163,44 0,70

Tableau 4.4 – Propriétés des domaines d’acétonitrile dans le liquide ionique BMIMTFSI
pour les différents mélanges BMIMTFSI/ACN.

Lorsque l’on s’intéresse à la structure des mélanges BMIMTFSI/ACN, on observe que
l’on forme au sein du liquide ionique des domaines d’acétonitrile. Pour les fractions de 0,1
et 0,2, les molécules d’acétonitrile forment une phase continue. Lorsque l’on augmente la
fraction en liquide ionique dans les mélanges (pour xLI = 0,5 et xLI = 0,8), des domaines
disjoints apparaissent. L’analyse des domaines a été effectuée à l’aide de Travis [50, 51].
Dans le Tableau 4.4 se trouvent différentes propriétés relatives aux domaines d’acétonitrile,
notamment le nombre de domaines ainsi que leurs volumes et leurs surfaces moyennes. La
dernière colonne du Tableau correspond au quotient isopérimétrique. Ce quotient, dont la
valeur est comprise entre 0 et 1, permet d’avoir des informations sur le caractère sphérique
des domaines. Plus ce quotient est proche de 1, plus les domaines sont sphériques. On
constate une augmentation du nombre de domaines lorsque la fraction en liquide ionique
augmente. Cette augmentation est accompagnée d’une diminution du volume moyen et
de la surface moyenne des domaines. On forme donc plus de domaine, mais leur taille est
plus petite. Le quotient isopérimétrique se rapproche de 1 lorsque le volume et la surface
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Figure 4.4 – Représentation des domaines d’acétonitrile (en bleu) pour différents mé-
langes BMIMTFSI/ACN allant de xLI = 0,1 à xLI = 0,8. Les points rouges correspondent
aux atomes du liquide ionique BMIMTFSI.

moyenne des domaines diminue. En effet, il est plus simple d’avoir un domaine sphérique si
ce dernier est peu étendu. Les domaines d’acétonitrile dans le liquide ionique BMIMTFSI
pour chacun des mélanges sont illustrés à partir d’images issues des trajectoires sur la
Figure 4.4.
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Figure 4.5 – Facteurs de structure des rayons-X, S(q), pour les mélanges liquide io-
nique/acétonitrile et pour le liquide ionique pur.

Pour comprendre l’arrangement des molécules au sein d’une phase condensée, on peut
aussi calculer le facteur de structure, S(q), relié aux fonctions de distribution radiale par
une transformée de Fourier :

S(q) = 1 + ρ

∫
exp(−iqr) (g(r)− 1) dr (4.1)

Ces facteurs de structure sont très facilement accessibles en utilisant Travis [50, 51]. La
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Figure 4.5 présente les facteurs de structure pour chaque mélange ainsi que pour le liquide
ionique pur. La partie intéressante des facteurs de structure se trouve ici aux petites
valeurs de q (pour q < 1 Å−1) pour lequelles on observe ce qu’on appelle un pré-pic
qui indique la présence de corrélations structurelles à longue portée [108]. Ce pic est
visible pour le liquide ionique pur (LI) ainsi que pour les mélanges Mel-08 et Mel-05 et il
devient quasiment inexistant pour les mélanges Mel-02 et Mel-01, c’est -à-dire lorsque la
concentration en liquide ionique est faible. Ce pré-pic est dû à la formation de structures
à moyenne-longue portée entre les ions du liquide ionique. La Figure 4.6 montre le facteur
de structure total ainsi que sa décomposition avec les facteurs de structure partiels du
liquide ionique, de l’acétonitrile, anions-anions et cations-cations pour le mélange Mel-05.
On voit que le facteur de structure total est dû principalement aux interactions entre les
ions du liquide ionique et notamment aux interactions TFSI−-TFSI−.
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q (Å−1)

−1

0

1

2

3

S
(q

)

Mel-05

Total

ACN

LI

Anion LI

Cation LI

Figure 4.6 – Facteurs de structure total et partiels de l’acétonitrile, du liquide ionique,
de l’anion TFSI− et du cation BMIM+ pour le mélange Mel-05.

Ce qu’il faut retenir

Dans ce chapitre, nous avons mis en évidence les interactions principales au sein des
mélanges BMIMTFSI/ACN. Notamment, on a pu observer que les interactions entre
chaînes alkyles prédominaient sur le stacking pour le cation BMIM+ et que pour les
mélanges LI/ACN à forte concentration en liquide ionique on formait des domaines
d’acétonitrile. Malheureusement, aucune propriété dynamique n’a pu être calculée
du fait des temps de simulations trop courts. Cette étude permet cependant d’avoir
une idée des interactions dans le liquide ionique, ce qui par la suite sera utilisé pour
comprendre l’effet de la fonctionnalisation de l’anion et du cation du liquide ionique
par les groupements redox AQ et TEMPO.
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Solvatation d’AQTFSI−

5.1 Introduction

Après l’ajustement des paramètres des champs de force de l’anion et du cation du
liquide ionique biredox, nous nous sommes intéressés à l’anion du liquide ionique biredox
(AQTFSI−). Au cours du Chapitre 3, nous avons vu la solvatation de l’anthraquinone au
sein de l’acétonitrile. Par la suite, dans le Chapitre 4 nous avons étudié succintement les
mélanges BMIMTFSI/ACN. Connaissant les propriétés structurelles de l’anthraquinone
et de l’anion TFSI−, nous pouvons nous demander quels seront les effets de la fonctionna-
lisation de l’anthraquinone par l’anion TFSI− sur sa solvatation dans l’acétonitrile, dans
le liquide ionique ainsi que dans un mélange ACN/LI. Plusieurs systèmes, avec différents
solvants, différents contre-ions et avec un nombre différent d’anions AQTFSI− ont été
simulés. Le Tableau 5.1 récapitule les compositions des six systèmes étudiés. Les noms
donnés aux atomes des ions AQTFSI− et BMIM+ sont disponibles sur la Figure 5.1. Tous
les systèmes ont été simulés dans l’ensemble NV T , à une température de 298 K et avec
un pas de temps de 1 fs. Chacune des trajectoires a été sauvegardée toutes les 1000 fs.

NAQTFSI− Contre-ion Nsolvant L(Å) Tps (ns)
A1 1 BMIM+ 1914 ACN 54,98 20
A′

1 1 Li+ 189 ACN 25,97 42
B1 1 BMIM+ 342 BMIMTFSI 54,60 20
B10 10 BMIM+ 342 BMIMTFSI 55,27 20
AB1 1 BMIM+ 50 BMIMTFSI + 1624 ACN 54,70 20
AB10 10 BMIM+ 50 BMIMTFSI + 1624 ACN 55,49 20

Tableau 5.1 – Détails des simulations des systèmes contenant l’anion AQTFSI−. Les
noms des systèmes ont été choisis de la façon suivante : la lettre représente le solvant (A
pour l’acétonitrile, B pour le liquide ionique BMIMTFSI et AB pour le mélange ACN/LI),
et le chiffre représente le nombre d’ions AQTFSI−. Un « ’ » a été ajouté lorsque le contre-
ion est le lithium.

C12

C13

C14

C15

C5

C6

C3

C4

C2

C10

C11

C7

C9

C8

H7

H6

H5

H4

H3

H1

H2

O6

O5

F2F1

C1

O1O2O4 O3

S1 S2

N1
F3

-

H15
H14

H13

H10

H11
H12

C8

H9 H8

H7 H6

H3 H2

H5 H4

C3

C1 C7

C5 C4

C2

N1 N3
+

H1

C6

Figure 5.1 – Représentation schématique des ions AQTFSI− et BMIM+ avec les noms
donnés aux atomes.

Dans un premier temps, nous verrons l’effet du contre-ion sur la solvatation
d’AQTFSI− en comparant les systèmes A1 et A′

1. Ensuite, nous aborderons l’effet du
solvant en comparant les systèmes A1, B1 et AB1, et nous introduirons les effets de la pré-
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sence de plusieurs molécules d’AQTFSI en comparant respectivement les systèmes B1/B10

et AB1/AB10. Pour finir nous nous intéresserons aux propriétés électrochimiques de chaque
système.

5.2 Effet du contre-ion

Dans cette première partie nous allons nous focaliser sur le contre-ion de l’anion
AQTFSI− et à son effet sur les interactions anion/cation et anion/solvant en comparant
les systèmes A1 et A′

1. Nous avons choisi deux cations de tailles différentes : BMIM+

(système A1) et Li+ (système A′
1).

La Figure 5.2 présente la distance entre AQTFSI− et le contre-ion en fonction du
temps. Dépendamment du contre-ion, on forme ou non une paire d’ion. Si le contre-ion est
Li+, la paire d’ion est stable. Avec le contre-ion BMIM+, au contraire, on observe plus de
changement dans la première sphère de solvatation autour d’AQTFSI−. Il est à noter que
le nombre de molécules d’acétonitrile est différent dans les deux systèmes. Cependant, on
a une seule paire d’ion dans ces deux systèmes. On peut donc considérer que l’on a des
concentrations similaires, même si le nombre d’acétonitrile est différent.
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Figure 5.2 – Distances AQTFSI− - BMIM+ et AQTFSI− - Li+ au cours du temps, entre
1 et 20 ns. Les distances ont été calculées entre les centres de masse des deux molécules.

5.2.1 Coordination avec le contre-ion

On considère d’abord le système où le contre-ion est Li+. L’ion Li+ est très fortement
coordiné aux atomes du groupement TFSI, c’est-à-dire à l’azote N1, aux soufres S1 et
S2 et aux oxygènes O1, O2, O3, et O4, comme montré par les fonctions de distribution
radiale (RDFs) de la Figure 5.3a. Si l’on s’intéresse plus en détails aux RDFs entre les
oxygènes et le lithium, on remarque que les RDFs O1,2 - Li et O3,4 - Li sont différentes.
Pour O1,2 - Li, on observe un premier pic intense et un deuxième pic vers 3,5 Å moins
intense que le premier. En découplant cette RDF en deux fonctions distinctes pour O1 et
O2 (Figure 5.3b) on peut déduire que les deux pics correspondent chacun à un oxygène. En
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faisant la même analyse pour la RDF O3,4 - Li (voir Figure 5.3c) on voit dans ce cas que
les fonctions individuelles sont similaires. En effet, comme représentée sur la Figure 5.3d,
la distance entre O3 et le lithium est similaire à la distance O4 - Li (respectivement 2,50
et 2,51 Å), alors que ce n’est pas le cas pour O1 et O2. L’oxygène O2 est peu coordiné au
lithium car à une distance plus éloignée que l’oxygène O1 (respectivement 3,74 et 2,32 Å).
Cela est dû au fait que l’oxygène O2 est impliqué dans une interaction intramoléculaire
avec l’hydrogène H1 (voir Figure 5.3d), qui stabilise et contraint le groupement TFSI.

O2
O1

O3

O4

H1
2,45 2,32

3,74

2,51

2,50

a. b.

c.

d.

Figure 5.3 – (a) Fonctions de distribution radiale (RDFs) N1-Li, O1,2-Li, O3,4-Li, S1-Li
et S2-Li, entre le groupement TFSI de AQTFSI− et le contre-ion Li+. (b) Fonctions de
distribution radiale O1-Li et O2-Li. (c) Fonctions de distribution radiale O3-Li et O4-Li.
(d) Représentation de l’interaction entre le lithium (en orange) et les différents atomes du
groupement TFSI, notamment les oxygènes (en rouge).

2.5 5.0 7.5 10.0

Distance (Å)
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Figure 5.4 – Fonctions de distribution radiale entre les oxygènes de AQTFSI− et les
hydrogènes H1, H4 et H5 du cation BMIM+.

Pour le système A1, les interactions les plus importantes ont lieu entre les oxygènes
de AQTFSI− et l’hydrogène H1 du contre-ion BMIM+, qui est l’hydrogène le plus acide
du cation. A la différence du système A′

1, les interactions avec la partie redox (AQ) sont
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plus nombreuses. Comme montré sur la Figure 5.4, le cation interagit majoritairement
avec les oxygènes O3, O4 et O5, c’est-à-dire avec la partie TFSI (O3 et O4) mais aussi
avec la partie AQ (O5) de la molécule. Il faut noter que les oxygènes O5 et O6 ne sont
pas équivalents. L’oxygène O5 est plus proche du groupement TFSI que l’oxygène O6, ce
qui peut expliquer la différence de coordination entre ces deux oxygènes.

Les interactions Li+ - AQTFSI−, très stables comparées aux interactions BMIM+ -
TFSI−, ont pour conséquence de contraindre le groupement TFSI. Si l’on compare la
valeur du pseudo angle dièdre O4 - S2 - S1 - O1 pour les systèmes A1 et A′

1 en phase
liquide on remarque que ce dernier est plus flexible dans le cas du système A1. En effet,
sur la Figure 5.5, le pseudo angle dièdre prend plusieurs valeurs distinctes dans le cas
du système A1. Pour le système A′

1 en revanche, il ne prend qu’une seule valeur, proche
de -45◦. Ce résultat peut aussi être comparé aux valeurs obtenues pour les deux paires
d’ion en phase gaz. Dans le cas du système A′

1, la valeur de l’angle dièdre est légèrement
déplacée passant de -45◦ pour la phase liquide à -60◦ pour la phase gaz. Que ce soit en
phase liquide dans l’acétonitrile ou en phase gaz, on observe pour le système A′

1 qu’une
unique valeur pour le pseudo angle dièdre O4 - S2 - S1 - O1. C’est donc le contre-ion Li+

qui contraint le groupement TFSI. Pour le système A1 on observe un changement plus
important entre la phase condensée et la phase gaz : le pic observé à -80◦ disparait et un
pic apparaît autour de -30◦.

−150 −100 −50 0 50 100 150
Angle dièdre φ (◦)
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Figure 5.5 – Distribution du pseudo angle dièdre (DDF) O4 - S2 - S1- O1 pour les
systèmes A1 et A′

1, en phase liquide et en phase gaz.

Le changement de conformation entre la phase liquide et la phase gaz pour le sys-
tème A1 peut s’expliquer par un changement d’interaction. Comme dit précedemment,
en phase liquide le cation BMIM+ interagit majoritairement avec les oxygènes O3, O4 et
O5 de AQTFSI− (voir Figure 5.4). En phase gaz, l’interaction se fait préferentiellement
via les oxygènes O1,4. Cependant, la valeur de l’angle dièdre dépend fortement de cette
interaction préferentielle. La Figure 5.6 représente pour les trois types d’oxygènes (O1,2,
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Figure 5.6 – Distribution de l’angle dièdre O4 - S2 - S1 - O1 en fonction de la distance
entre les oxygènes de AQTFSI− et l’hydrogène H1 du cation BMIM+, pour les trois types
d’oxygènes O1,2 (à gauche), O3,4 (au milieu) et O5 (à droite). L’échelle correspond à la
probabilité de trouver une valeur d’angle pour une distance donnée.

O3,4 et O5) la valeur du dièdre O4 - S2 - S1 - O1 en fonction de la distance O - H1. On
peut observer que lors des interactions anion-cation O1,2 - H1 et O3,4 - H1 l’angle dièdre
prend les valeurs ±180◦ et -60◦. Il y a que lors de l’interaction O5 - H1 que l’angle dièdre
prend une valeur de +60◦. Or en phase gaz, cette interaction n’est pas majoritaire. De ce
fait, la valeur de +60◦ disparaît.

5.2.2 Coordination avec l’acétonitrile

Peu importe que le contre-ion soit Li+ ou BMIM+, les molécules d’acétonitrile inter-
agissent principalement avec les oxygènes d’AQTFSI−. La Figure 5.7 présente les fonctions
de distribution radiale entre les oxygènes O1,2 (premier panneau), O3,4 (deuxième pan-
neau) et O5,6 (dernier panneau) et les atomes d’hydrogène du groupement méthyle de
l’acétonitrile. Premièrement, on observe que pour toutes les RDFs O - H, un premier pic
intense est suivi d’un autre pic moins intense. Ces deux pics correspondent à un mélange de
coordination dite monodentate (impliquant un unique hydrogène), bidentate (deux hydro-
gènes avec un oxygène) et de coordination dite tridentate (impliquant les trois hydrogènes
du groupement méthyle).

Pour les deux premiers panels (O1,2 et O3,4), les intensités des RDFs du système
A1 sont plus importantes que pour le système A′

1 ce qui pourrait suggérer un nombre
plus important d’ACN dans la première couche de solvatation autour de ces oxygènes.
Cependant si l’on regarde les nombres de coordination du Tableau 5.2, on voit que pour
les oxygènes O1,2 et O3,4 le nombre de carbone C2 (carbone du groupement méthyle de
l’ACN) autour des oxygènes est le même pour les systèmes A1 et A′

1. On garde donc le
même nombre de molécules d’acétonitrile, seul le nombre d’atomes d’hydrogène coordiné
change. Ce changement d’intensité est en fait lié au mode de coordination des hydrogènes
avec les oxygènes d’AQTFSI−. Le dernier panel de la Figure 5.7 correspond aux RDFs
O5,6 - H des systèmes A1 et A2 et à celle du système AQ seul dans l’ACN discuté dans le
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Figure 5.7 – Fonctions de distribution radiale multipliées par la densité numérique de
l’atome observé (ρ) O1,2-H (premier panel), O3,4-H (deuxième panel) et O5,6-H (dernier
panel) entre AQTFSI− et les hydrogènes du groupement méthyle de l’acétonitrile pour les
systèmes A1 et A′

1. Le dernier panel inclut aussi la RDF O - H pour l’anthraquinone non
fonctionnalisée.

Chapitre 3. Les trois RDFs ont la même intensité. En ce qui concerne la partie redox de
l’anion AQTFSI−, il n’y a donc aucun effet de la fonctionnalisation ou du contre-ion sur
sa coordination avec l’acétonitrile.

DC2 (Å) NC2

O1,2 (A1) 3,45 7,58
O1,2 (A′

1) 3,52 6,88
O3,4 (A1) 3,42 7,53
O3,4 (A′

1) 3,45 7,19
O5,6 (A1) 3,18 6,90
O5,6 (A′

1) 3,22 6,70

Tableau 5.2 – Nombre de coordination entre les six oxygènes de AQTFSI− et le carbone
du groupement méthyle de l’acétonitrile pour les systèmes A1 et A′

1. DC2 correspond à la
position du maximum du premier pic des RDFs. Le rayon de coupure utilisé pour calculer
NC2 est de 6 Å, ce qui correspond à la position du minimum du premier pic de la RDF
O1,6-C2.

5.3 Effet du solvant

Nous pouvons maintenant étudier le comportement d’AQTFSI− dans trois solvants
différents : l’acétonitrile pur (système A1), le liquide ionique BMIMTFSI pur (système
B1) et un mélange de 0,5 M de BMIMTFSI dans l’acétonitrile (système AB1). Dans tous
ces systèmes, un anion AQTFSI− est présent, avec BMIM+ comme contre-ion.

Pour le système A1, il a été montré dans la partie précédente que les interactions
principales entre AQTFSI− et BMIM+ sont O3-H1, O4-H1 et O5-H1. En augmentant la
concentration de cations BMIM+, l’interaction se fait toujours principalement entre les
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oxygènes de AQTFSI− et l’hydrogène H1 de BMIM+. Cependant différents oxygènes sont
impliqués selon la nature du solvant. La Figure 5.8 présente les fonctions de distribution
radiale entre les six oxygènes d’AQTFSI− et l’hydrogène H1 du cation BMIM+ pour les
trois systèmes A1, B1 et AB1. Pour le système B1, l’interaction se fait principalement avec
les oxygènes O5 et O6 du groupement AQ. Pour le système AB1, dans lequel le solvant est
un mélange de BMIMTFSI et d’acétonitrile, on observe un comportement intermédiaire
entre le système A1 et le système B1 : les interactions principales correspondent aux
interactions principales du système A1 (avec les oxygènes O3, O4, O5) et du système B1

(avec l’oxygène O6). Il est à noter que l’échelle n’est pas la même sur les graphes présentés
en Figure 5.8 puisque le nombre de cations BMIM+ est différent.
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Figure 5.8 – RDFs entre les six oxygènes d’AQTFSI− et l’hydrogène H1 de BMIM+ pour
les systèmes A1, B1 et AB1.

Bien que les interactions préférentielles soient différentes, on observe quelques simila-
rités pour ces systèmes. Notamment, les fonctions de distribution radiale O5-H1 et O6-H1
possèdent un premier pic avec un minimum bien défini, contrairement aux fonctions de
distribution radiale des oxygènes du groupement TFSI. On a donc peu d’échanges entre
la première et la seconde couche de solvatation autour des oxygènes O5 et O6, ce qui n’est
pas le cas pour les oxygènes O1, O2, O3 et O4 appartenant au groupement TFSI. En
effet, ces oxygènes étant plus proches les uns des autres, les échanges sont plus nombreux.
On peut aussi noter que pour les trois systèmes A1, B1 et AB1, on observe un effet de la
fonctionnalisation de l’anion TFSI− par l’anthraquinone. On a vu dans le Chapitre 4 que
l’interaction préférentielle cation/anion était O1,4 - H1. Ici, on remplace certaines des ces
interactions par des interactions avec les oxygènes de la partie redox (O5,6 - H1).

Comme dans la partie précédente, on peut observer le comportement du groupement
TFSI et en particulier son orientation. La Figure 5.9 présente la distribution du pseudo
angle dièdre C2 - S2 - S1 - C1 pour les systèmes A1, B1 et AB1, ainsi que pour la paire
d’ion AQTFSI−BMIM+ en phase gaz. On remarque que le pseudo angle dièdre est plus
contraint dans le cas du système B1 que dans le cas des systèmes A1 et AB1. Pour le
système B1, l’angle dièdre prend très majoritairement la valeur de 35◦. En comparaison,
pour les systèmes A1 et AB1 on trouve plusieurs valeurs : ± 45◦ pour les deux systèmes,
ainsi que ± 180◦ pour le système A1. L’ajout de liquide ionique dans les systèmes B1 et
AB1 a pour effet de contraindre la molécule redox dans certaines conformations. Plus la
quantité de liquide ionique est grande, plus la contrainte sur l’orientation du groupement
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Figure 5.9 – Distribution du pseudo angle dièdre (DDF) C2 - S2 - S1- C1 pour les
systèmes A1, B1 et AB1 ainsi que pour la paire d’ion AQTFSI−-BMIM+en phase gaz.

TFSI est forte.

Le Tableau 5.3 répertorie les cœfficients de diffusion des espèces AQTFSI−, TFSI−,
BMIM+ et ACN pour les trois systèmes. On peut noter que lorsque l’on change le solvant
en passant de l’acétonitrile (A1) au liquide ionique BMIMTFSI (B1), le cœfficient de
diffusion d’AQTFSI− diminue. On passe de 1,65×10−9 à 3,60×10−12 m2.s−1. Pour le
système AB1, pour lequel le solvant est un mélange LI/ACN on observe un cœfficient de
diffusion intermédiaire qui vaut 5,59×10−10 m2.s−1. On a donc une influence importante
du solvant sur la dynamique de l’espèce redox. On peut ici aussi regarder l’effet de la
fonctionnalisation pour les systèmes B1 et AB1, puisque des anions TFSI− sont présents.
Pour les deux systèmes, le cœfficient de diffusion de TFSI− est environ 1,5 fois supérieur à
celui de AQTFSI−. La fonctionnalisation par l’anthraquinone de l’anion du liquide ionique
a donc pour effet de ralentir sa dynamique. On peut corréler la diminution du cœfficient
de diffusion avec le volume des ions AQTFSI− et TFSI−. Pour le système B1, on retrouve
respectivement des valeurs de 421,11 Å3 et 237,67 Å3 pour AQTFSI− et TFSI−. Pour le
système AB1, ces valeurs sont de 437,85 et 249,55 Å3. On trouve un ratio entre les volumes
des deux espèces d’environ 1,7 pour les deux systèmes, ce qui est en accord avec les ratios
calculés pour les cœfficients de diffusion.

Dredox D− D+ DACN

A1 1,65×10−9 *** 2,71×10−9 3,48×10−9

B1 3,60×10−12 5,32×10−12 6,77×10−12 ***
AB1 5,59×10−10 8,98×10−10 1,04×10−9 2,65×10−9

Tableau 5.3 – Cœfficients de diffusion des espèces AQTFSI− (Dredox), TFSI− (D−),
BMIM+ (D+) et acétonitrile (DACN) pour les systèmes A1, B1 et AB1. Tous les cœfficients
de diffusion sont en m2.s−1.
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5.4 Effet du nombre d’AQTFSI−

La dernière partie de l’analyse structurelle d’AQTFSI− va concerner l’effet du nombre
de molécules redox. Ici, les systèmes B1 et B10 ainsi que AB1 et AB10 seront comparés
deux à deux. Sur la Figure 5.10 sont présentées les RDFs entre les oxygènes O5 et O6 et
l’hydrogène H1 de BMIM+ pour les systèmes B1, B10, AB1 et AB10. Pour les systèmes
AB1 et AB10, les RDFs O5-H1 et O6-H1 sont similaires (même intensité et même position
du premier pic). Cela est en accord avec les nombres de coordination présents dans le
Tableau 5.4. On trouve respectivement 0,48 et 0,51 H1 autour de O5 pour les systèmes C1
et C2, et respectivement 0,37 et 0,47 H1 autour de O6 pour les systèmes C1 et C2. Pour
les systèmes B1 et B2, les nombres de coordination O5-H1 sont similaires (respectivement
0,88 et 0,71 pour B1 et B2). Cependant, les nombres de coordination O6-H1 sont très
différents (1,35 pour B1 contre 0,68 pour B2). Cette différence n’a pas pu être expliquée
et elle est certainement due à un mauvais échantillonnage du système.
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Figure 5.10 – RDFs multipliées par la densité numérique de l’atome observé (ρ) entre
les oxygènes O5 (à gauche) et O6 (à droite) d’AQTFSI− et l’hydrogène H1 de BMIM+

pour les systèmes B1, B10, AB1 et AB10.

O5 - H1 O6 - H1
B1 0,88 1,35
B10 0,71 0,68
AB1 0,48 0,37
AB10 0,51 0,47

Tableau 5.4 – Nombre de coordination O5-H1 et O6-H1 pour les systèmes B1, B10, AB1

et AB10. Le rayon de coupure a été fixé à 4 Å, ce qui correspond au minimum du premier
pic de la RDF O-H.

Du fait de la structure plane de l’anthraquinone, on observe du stacking lorsque l’on
augmente le nombre d’ions AQTFSI− au sein de la boîte de simulation. Nous avons analysé
les trajectoires des systèmes B10 et AB10 afin de quantifier le stacking à l’aide de deux
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Figure 5.11 – Schéma explicatif des paramètres permettant de quantifier le stacking. d
représente la distance minimale entre les centres des cycles des anthraquinones. L’angle θ

est calculé à partir des vecteurs normaux aux plans, n⃗1 et n⃗2.

paramètres : la distance (d) et l’angle (θ) entre les groupements anthraquinone. Un schéma
explicatif est disponible en Figure 5.11.

Dans un premier temps, chaque anthraquinone a été définie comme un plan et la
distance entre chaque plan a été calculée. Chaque groupement anthraquinone possède trois
cycles, on peut donc définir un centre de masse pour chaque cycle de l’anthraquinone, soit
trois centres de masses par anthraquinone. Toutes les distances centre de masse - centre
de masse ont ensuite été calculées, ce qui équivaut à 9 combinaisons. On garde enfin la
distance la plus petite parmi les 9. L’angle entre chacun des plans est quant à lui obtenu
à partir des vecteurs normaux aux plans. On considère qu’il y a du stacking entre deux
molécules si la distance entre deux anthraquinones est inférieure ou égale à 5,5 Å. L’angle
peut lui prendre toutes les valeurs possibles. Le choix de n’imposer aucune restriction sur
l’angle est dû au fait qu’il existe plusieurs types de stacking, dépendant notamment de
la valeur de l’angle. Trois types communs de stacking sont présentés sur la Figure 5.12.
Les types Sandwich et Parallel displaced ont des angles similaires (θ < 20◦). Le type T-
shaped a lui un angle plus important (θ > 20◦) et une distance centre de masse - centre
de masse supérieure à celle des types Sandwich et Parallel displaced. Par rapport à la
valeur de l’angle et à la distance minimale entre les centres de masses on peut facilement
discriminer ces trois types de stacking.

Cette analyse permet de tracer des cartes de stacking 2D représentant l’angle en fonc-
tion de la distance entre deux molécule redox. Pour les systèmes B10 et AB10 ces cartes se
trouvent sur la Figure 5.13. L’échelle de couleur correspond à l’occurence de chaque sta-
cking : plus la couleur tire vers le rouge, plus la combinaison distance/angle est probable.
On peut définir deux zones sur ces cartes : à petite distance (d < 4 Å) et à plus grande
distance (d > 4 Å). Pour les deux systèmes, le stacking le plus probable est celui à petite
distance pour lequel on observe une zone rouge sur la Figure 5.13. Cette zone à petite
distance correspond au stacking de type Sandwich ou Parallel displaced. Il est possible de
discrétiser ces deux types de stacking par rapport à la distance minimale obtenue entre les
deux groupements anthraquinone. Si parmi les 9 combinaisons évoquées précédemment,
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Sandwich Parallel displaced T-shaped

Figure 5.12 – Schéma montrant les différents types de stacking pouvant être observé.

la distance minimale correspond à la distance entre les cycles centraux, le stacking est
de type Sandwich, sinon le stacking est de type Parallel displaced. Pour le système B10,
on obtient un ratio Sandwich/Parallel displaced de 37/63, contre 19/81 pour le système
AB10. Dans les deux cas on a donc plus de stacking de type Parallel displaced. Cela peut
être dû au groupement TFSI greffé à l’anthraquinone qui créé de l’encombrement stérique
lorsque le stacking est de type Sandwich. La zone à plus grande distance correspond au
stacking de type T-shaped. Pour ce type de stacking, un des oxygènes du groupement AQ
pointe vers le cycle de l’autre groupement AQ. On remarque cependant que dans les deux
cas, ce type de stacking est moins probable.
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Figure 5.13 – Carte de stacking montrant l’angle θ en fonction de la distance d entre
chaque anthraquinone. L’échelle de couleur de la carte correspond à l’occurence des couples
d’ions AQTFSI−.

Bien que les cartes de stacking soient plutôt similaires pour les deux systèmes, l’oc-
curence du stacking change selon que l’on soit dans le système B10 ou dans le système
AB10. En effet, l’échelle de couleur n’est pas la même pour les deux systèmes et atteint
des valeurs plus élevées pour le système AB10. On observe donc plus de stacking lorsque
le solvant est 0,5 M de BMIMTFSI dans ACN que lorsque le solvant est BMIMTFSI. Le
Tableau 5.5 récapitule tous les dimères observés pendant les simulations des systèmes B10

et AB10. Si l’on analyse chaque dimère formé pour ces deux systèmes, on observe beau-
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coup d’échanges de paires dans le cas de AB10, mais quasiment pas dans le cas de B10. On
trouve 3 dimères pour le système B10, contre 9 pour le système AB10. Les temps de vie
sont en moyenne plus long pour le système B10, comparés au système AB10. De plus, au
vu des déviations standard sur les distances et les angles on remarque que l’on a moins de
dispersion pour le système B10. Les dimères sont donc en moyenne plus stables lorsque le
solvant est BMIMTFSI (B10) que lorsque le solvant est composé de 0,5 M de BMIMTFSI
dans l’acétonitrile (AB10).

Système % d θ

B10 stacking (Å) (◦)
Paire 1 100 3,6 (0,2) 10 (6)
Paire 2 93 4,9 (0,4) 56 (17)
Paire 3 5 5,3 (0,2) 66 (12)
Système % d θ

AB10 stacking (Å) (◦)
Paire 1 96 4,0 (0,7) 21 (24)
Paire 2 83 4,2 (0,7) 23 (20)
Paire 3 67 4,1 (0,7) 24 (23)
Paire 4 64 4,4 (0,7) 37 (28)
Paire 5 49 4,6 (0,6) 44 (23)
Paire 6 32 5,1 (0,3) 59 (21)
Paire 7 29 4,9 (0,3) 57 (14)
Paire 8 21 4,8 (0,4) 47 (18)
Paire 9 1 5,0 (0,5) 56 (23)

Tableau 5.5 – Dimères participant au stacking pour les systèmes B10 et AB10. La pre-
mière colonne correspond à la paire de molécules. La deuxième colonne est le pourcentage
de temps pour lequel on observe le dimère au cours de la simulation. Les deux dernières
colonnes sont la distance moyenne et l’angle moyen formés par le dimère. Les valeurs entre
parenthèses correspondent aux déviations stardards.

Cette observation sur la stabilité des dimères peut être reliée à la diffusion des espèces.
En effet, la diffusion des molécules redox (voir Tableau 5.6) est plus importante pour AB10

(mélange LI/ACN) que pour B10 (LI). Si la diffusion est plus importante, il est plus facile
de créer des échanges entre les paires. Lorsque l’on augmente le nombre de molécule redox
(de B1 à B10 et de AB1 à AB10), on observe que le cœfficient de diffusion Dredox est environ
2 fois plus petit. Le stacking diminue donc la diffusion des espèces redox. Comme dans
la partie précédente, on peut corréler cette observation avec le volume des molécules. Ici,
du fait des interactions de stacking, le volume du dimère d’ions AQTFSI− est deux fois
plus important que dans le cas où l’on a un seul ion, ce qui est en accord avec le ratio des
cœfficients de diffusion.
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Dredox D− D+ DACN

B1 3,60×10−12 5,32×10−12 6,77×10−12 ***
B10 1,63×10−12 6,83×10−12 8,07×10−12 ***
AB1 5,59×10−10 8,98×10−10 1,04×10−9 2,65×10−9

AB10 3,04×10−10 8,94×10−10 8,43×10−10 2,61×10−9

Tableau 5.6 – Cœfficients de diffusion des espèces AQTFSI− (Dredox), TFSI− (D−),
BMIM+ (D+) et acétonitrile (DACN) pour les systèmes B1, B10, AB1 et AB10. Tous les
cœfficients de diffusion sont en m2.s−1.

5.5 Propriétés électrochimiques

5.5.1 Effet du solvant

La théorie de Marcus ainsi que les différents paramètres que l’on peut obtenir à partir
des courbes de Marcus sont expliqués en Partie 2.6. Pour les systèmes A1, B1 et AB1, les
deux paramètres caractéristiques du transfert d’électron, ∆G0, l’énergie libre de réaction et
λ, l’énergie de réorganisation, sont répertoriés dans le Tableau 5.7 et le tracé des courbes
de Marcus est disponible sur la Figure 5.14. Les valeurs obtenues pour la simulation
d’AQ dans l’ACN utilisée pour ajuster le champ de force sont aussi reportées. Le transfert
d’électron étudié ici pour les systèmes A1, B1 et AB1 se produit entre les espèces AQTFSI−

et AQTFSI3−. On a donc un transfert de deux électrons.

AQ A1 B1 AB1

∆G0 (eV) 2,94 2,66 1,94 2,69
λ (eV) 2,87 4,15 2,70 3,83

Tableau 5.7 – Valeurs des paramètres ∆G0 et λ pour les systèmes A1, B1 et AB1 ainsi
que pour l’anthraquinone non greffé à l’anion TFSI (AQ). Tous les résultats sont en eV.
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Figure 5.14 – Tracé des courbes de Marcus répresentant l’énergie libre de la réaction
d’oxydoréduction en fonction du Vertical energy gap ∆E pour les systèmes A1, B1 et
AB1.
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Les courbes de Marcus pour AQTFSI− ont été obtenues à partir des trajectoires
utilisées précedemment pour l’étude de la solvatation. Pour AQTFSI3−, 5 trajectoires
de 800 ps ont été effectuées (soit un total de 4 ns) pour les trois systèmes A1, B1 et
AB1. Cela permet d’avoir un nombre de configurations important tout en réduisant le
temps de simulation puisque l’on peut faire les 5 trajectoires simultanément. Pour ce
faire, cinq configurations de la trajectoire contenant AQTFSI− ont été utilisées comme
coordonnée de départ pour les cinq simulations, et le champ de forces de l’ion AQTFSI−

a été remplacé par celui de l’ion AQTFSI3−.

Premièrement, on peut comparer les valeurs obtenues pour AQ seul et AQTFSI− dans
l’acétonitrile (système A1). Lorsque l’on fonctionnalise l’anthraquinone par le groupement
TFSI−, on augmente l’énergie de réorganisation : on passe de 2,87 à 4,15 eV. On a donc
un effet important de la fonctionnalisation. Puisque l’on augmente la taille de la molécule
en passant de AQ à AQTFSI−, on a une sphère de solvatation plus grande, autrement
dit plus de molécules de solvant à réorganiser. En comparant maintenant les trois sys-
tèmes contenant AQTFSI−, on voit que les énergies de réorganisation sont différentes.
On trouve respectivement une valeur de 2,70, 3,83 et 4,15 eV pour les systèmes B1, AB1

et A1. Cette énergie, qui correspond au coût associé à la réorganisation des réactifs en
l’absence de transfert électronique, est plus importante lorsque le solvant est ACN (sys-
tème A1) que lorsque le solvant est BMIMTFSI (système B1). Une valeur intermédiaire
au deux valeurs précédentes est trouvé pour le système AB1, c’est-à-dire lorsque le solvant
est un mélange liquide ionique/ACN. On a donc un effet du solvant sur les propriétés
électrochimiques d’AQTFSI−. Pour comprendre cet effet, on va revenir à la solvatation
des molécules AQTFSI− et AQTFSI3− dans les différents solvants et observer ce qu’il se
passe autour des sites redox de la molécule, à savoir les oxygènes O5 et O6.

NBMIM+ NACN

A1 (AQ) 0,04 6,90
A1 (AQ2−) 0,11 8,87
∆N(A1) 0,07 1,97
B1 (AQ) 1,07 ***
B1 (AQ2−) 1,36 ***
∆N(B1) 0,29 ***
AB1 (AQ) 0,43 4,20
AB1 (AQ2−) 1,06 5,59
∆N(AB1) 0,63 1,39

Tableau 5.8 – Nombre de coordination entre les oxygènes O5 et O6 de AQTFSI− et
l’hydrogène H1 de BMIM+ (NBMIM+), et entre les oxygènes O5 et O6 de AQTFSI− et le
carbone du méthyle de l’ACN (NACN). Pour les systèmes A1 et AB1, les rayons de coupure
utilisés sont respectivement de 4 Å et 6,0 Å pour NBMIM+ et NACN. Pour le système B1,
le rayon de coupure est de 3,75 Å. ∆N correspond à la différence du nombre de molécules
entre AQ2− et AQ.

On a vu dans le Chapitre 3 que la solvatation des molécules redox AQ et AQ2− était dif-
férente dans l’acétonitrile. En passant de AQ à AQ2−, on augmente le nombre de molécules

– 75 –



Solvatation d’AQTFSI−

d’acétonitrile autour des oxygènes. Cette conclusion est aussi valide lorsque l’on fonction-
nalise l’anthraquinone. Dans le Tableau 5.8, les nombres de coordination O5,6(AQTFSI−)-
H1(BMIM+) et O5,6(AQTFSI−)-C2(ACN) sont listés pour les systèmes A1, B1 et AB1,
pour l’état oxydé (AQ) et réduit (AQ2−) de la molécule redox. On observe que dans chaque
cas le nombre de molécules autour de AQTFSI3− est plus important que pour AQTFSI−.
La différence des nombres de coordination entre AQTFSI3− et AQTFSI− a été calculée
pour chaque système et correspond aux valeurs de ∆N présentes dans le Tableau 5.8.
On trouve respectivement des valeurs de ∆N totales égales à 0,29, 2,02 et 2,04 pour les
systèmes B1, AB1 et A1. Cette différence est due à la taille des molécules de solvant.
En effet, les ions du liquide ionique BMIMTFSI ont une taille plus importante que celle
des molécules d’acétonitrile : on a plus de molécules d’acétonitrile que de cation BMIM+

autour des oxygènes O5 et O6 de la molécule redox. Il est possible de corréler la taille
des molécules de solvant aux propriétés électrochimiques puisque l’on retrouve la même
tendance que celle évoquée précédemment pour les énergies de réorganisation. De ce fait,
on peut conclure que plus le nombre de molécules de solvant autour des sites redox est
important, plus l’énergie de réorganisation est grande.

5.5.2 Effet du stacking

Dans cette partie, on va s’intéresser à l’effet du stacking sur les propriétés électrochi-
miques. Pour l’ion AQTFSI−, les trajectoires utilisées pour l’étude de la solvatation des
systèmes B10 et AB10 ont été prises pour obtenir les courbes de Marcus. Pour AQTFSI3−,
puisque nous avons 10 molécules redox par système, 5×10 trajectoires de 800 ps ont été
effectuées, soit 4 ns par molécule redox. Pour chacune de ces trajectoires, un ion AQTFSI−

a été remplacé par un ion AQTFSI3−. Lorsque l’on augmente le nombre de molécule redox,
en passant de B1 à B10 ou de AB1 à AB10, on diminue l’énergie de réorganisation, λ. De
ce fait, la différence d’énergie libre entre les deux états diminue. On trouve pour l’énergie
de réorganisation la tendance suivante : B10 < B1 < AB10 < AB1.

B1 B10 AB1 AB10

∆G0 (eV) 1,94 1,90 2,69 2,63
λ (eV) 2,70 2,62 3,83 3,52

Tableau 5.9 – Valeurs des paramètres ∆G0 et λ pour les systèmes B1, B10, AB1 et AB10.
Tous les résultats sont en eV.

Si l’on compare le stacking entre AQTFSI−-AQTFSI− et AQTFSI3−-AQTFSI− on
remarque un stacking plus important lorsque l’on a AQTFSI3−. Cet effet est présent
dans les deux systèmes B10 et AB10 mais il est d’autant plus important dans le système
B10. Dans le Tableau 5.10 se trouve le nombre moyen de stacking par pas de simulation,
pour les 10 molécules redox présentes dans les systèmes B10 et AB10 et pour les deux
types d’interaction : AQTFSI−-AQTFSI− et AQTFSI3−-AQTFSI−. On observe pour
le système AB10 qu’on a des valeurs moyennes par pas dépassant 1, par exemple pour
les molécules 1, 6, 8 et 10. Cela signifie, qu’en remplaçant AQTFSI− par AQTFSI3− on
forme désormais des trimères de molécules. Concernant le type de stacking, on augmente
dans les deux cas le type Parallel displaced au détriment du type Sandwich. Le ratio
Sandwich/Parallel displaced passe de 37/63 à 29/71 pour B10, et de 19/81 à 17/83 pour
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m1 m2 m3 m4 m5 m6 m7 m8 m9 m10
AQ−-AQ− (B10) 0,05 1 0 1 0 0 0,93 0 0,06 0,93
AQ3−-AQ− (B10) 0,09 1 0 1 0 0,01 0,96 0 0,21 1
AQ−-AQ− (AB10) 0,99 0 0,70 0,88 0 0,67 0,67 0,68 0 0,98
AQ3−-AQ− (AB10) 1,82 0,04 0,96 0,99 0 1,29 0,77 1,34 0 1,18

Tableau 5.10 – Nombre moyen par pas et par molécule redox d’interaction de type
stacking entre 2 molécules AQTFSI− (AQ−-AQ−) et entre 1 AQTFSI3− et 1 AQTFSI−

(AQ3−-AQ−) pour les systèmes B10 et AB10.

AB10. Il est possible que cet effet soit observé pour le système AB10 mais pas dans le
système B10 à cause de la stabilité des dimères. En effet, le système B10 est plus visqueux
que le système AB10. Comme on l’avait vu précedemment, lorsque l’on s’est intéressé aux
propriétés structurelles et dynamiques du stacking, on a très peu d’échanges entre paires
dans le système B10 alors que les échanges sont plus fréquents dans le cas du système AB10.

Pour finir, pour chacune des dix molécules redox, nous obtenons des paramètres diffé-
rents pour ∆G0 et λ, mais aucune tendance claire ne peut être observée entre le stacking
et ces paramètres. On peut néanmoins conclure sur le fait que chaque molécule redox a
une sphère de solvatation propre, qui dépend notamment du stacking et du solvant.

Ce qu’il faut retenir

Dans ce chapitre, nous avons étudié la solvatation ainsi que la dynamique et les pro-
priétés électrochimiques de l’anion AQTFSI−. Pour ce faire différentes simulations
ont été effectuées, dans différents solvants et avec un nombre différents de molécules
redox. Ces propriétés ont pu être comparées à celles de AQ et TFSI non fonctionna-
lisés.
Concernant les propriétés structurelles, on remarque que l’on peut contraindre l’anion
AQTFSI− en changeant le contre-ion (Li+ à la place de BMIM+) ou lorsque l’on
change le solvant (BMIMTFSI à la place d’ACN). On a aussi pu mettre en évidence
des interactions de type stacking entre les AQ et cela peu importe le solvant utilisé.
Là aussi, le solvant peut limiter les échanges entre les paires de molécules redox. Le
solvant joue aussi un rôle très important dans la dynamique d’AQTFSI− puisque
dépendamment de la viscosité du solvant, l’anion du liquide ionique biredox montre
des diffusions différentes.
Concernant maintenant les propriétés électrochimiques, la fonctionnalisation de l’an-
thraquinone augmente l’énergie de réorganisation. De plus, λ est très dépendant du
solvant. On observe un abaissement de l’énergie de réorganisation lorsque la visco-
sité du solvant augmente. Une diminution de l’énergie de réorganisation est aussi
observée lorsque l’on forme du stacking entre AQTFSI−.
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Liquide Ionique Biredox

6.1 Introduction

Au cours de ce dernier chapitre, nous allons étudier le liquide ionique biredox
TEMPOmIM+AQTFSI−, dont une représentation avec les noms donnés à chaque atome
est disponible en Figure 6.1. Dans un premier temps, nous verrons les propriétés structu-
relles du liquide ionique biredox (LIB) pur bulk, puis nous nous intéresserons à ce dernier
lorsqu’il est confiné au sein d’un pore. Pour finir, nous verrons plus en détails les propriétés
électrochimiques du LIB, lorsqu’il est pur mais aussi lorsqu’il est en présence d’un mélange
de liquide ionique et d’acétonitrile.
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Figure 6.1 – Structure schématique du liquide ionique biredox avec l’anion AQTFSI− (à
gauche) et le cation TEMPOmIM+ (à droite), avec les noms des atomes. Il est à noter que
pour TEMPOmIM+, les atomes d’hydrogène sur les carbones C10-13 ne sont pas montrés
explicitement pour plus de clarté.

6.2 Propriétés Bulk du Liquide Ionique Biredox pur

La boîte de simulation du liquide ionique biredox pur consiste en 200 paires d’ions
TEMPOmIM+AQTFSI−. Pour cette simulation, la température a été augmentée à 333 K,
afin d’avoir une agitation thermique plus importante, car le système est très visqueux. Le
temps de production est de 11 ns pour ce système. Dans un premier temps, nous verrons
les différences de structure entre le liquide ionique BMIMTFSI et le liquide ionique biredox
TEMPOmIM+AQTFSI−, dues à la fonctionnalisation du liquide ionique.

6.2.1 Liquide Ionique Biredox versus Liquide Ionique

Le liquide ionique BMIMTFSI a déjà été étudié au Chapitre 4. En particulier, on a vu
que les interactions principales entre BMIM+ et TFSI− étaient les interactions O1,4-H1.
Sur la Figure 6.2, on retrouve les fonctions de distribution radiale O1,4-H1 et O1,4-H8
pour le liquide ionique (LI) et le liquide ionique biredox (LIB). Les hydrogènes H1 et H8
correspondent au même hydrogène mais avec des noms différents pour le cation BMIM+

(H1) et pour le cation TEMPOmIM+ (H8). On observe des intensités et des positions
similaires pour les deux systèmes : on a donc peu d’effets de la fonctionnalisation sur les
interactions entre les groupements TFSI et BMIM. Sur la Figure 6.3 sont présentés les
facteurs de structure entre les anions pour le liquide ionique pur et pour le liquide ionique
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biredox pur. Les petites valeurs de q sont caractérisées par les interactions à longue portée.
En comparant les résultats obtenus pour le liquide ionique et le liquide ionique biredox on
voit que la fonctionnalisation aboutit à des interactions à plus longue portée, puisque le
pic du facteur de structure se trouve à une valeur de q plus petite dans le cas du LIB. Le
stacking, qui avait déjà été observé précedemment pour les anions AQTFSI−, peut être
responsable de ces interactions à longue portée. Cependant, il est aussi possible que cet
effet soit observé car la taille des ions est plus importante.
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Figure 6.2 – RDFs, corrigées par la densité numérique ρ de l’atome observé, O1,4-H1 et
O1,4-H8 pour le liquide ionique (LI) et le liquide ionique biredox (LIB). Il est à noter que
les noms des atomes sont différents pour BMIM+ et TEMPOmIM+, mais les hydrogènes
H1 et H8 correspondent au même atome.
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Figure 6.3 – Facteurs de structure des anions TFSI− du liquide ionique (LI) et des anions
AQTFSI− du liquide ionique biredox (LIB).

On a vu au Chapitre 5 que dépendamment du solvant ou du contre-ion on peut avoir
plusieurs orientations du groupement TFSI (greffé à AQ ou libre). Dans certains cas,
notamment si le contre-ion est Li+ ou si le solvant est BMIMTFSI, il est possible de
contraindre ce groupement. L’orientation du groupement, ainsi que sa liberté conforma-
tionnelle, joue un rôle important au sein du liquide ionique puisqu’il a été montré que
la conformation de l’anion TFSI change les propriétés du liquide ionique. En particu-
lier, la liberté conformationnelle permet d’abaisser la température de fusion et la visco-
sité [109]. Pour l’anion TFSI−, on a principalement deux conformations, cis et trans, qui
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Figure 6.4 – Représentation des conformations trans (à gauche) et cis (à droite) de
l’anion TFSI−.

sont illustrées sur la Figure 6.4. La configuration cis correspond à un pseudo angle dièdre
C1 - S1 - S2 - C2 compris entre 0◦ et 60◦. Pour la conformation trans, l’angle dièdre est
compris entre 120◦ et 180◦. La valeur du pseudo angle dièdre C1 - S1 - S2 - C2 dépend
principalement de deux contributions :

• Une contribution purement énergétique, qui dépend des paramètres intramolécu-
laires. Cette contribution est accessible via la simulation de l’anion TFSI− seul en
phase gaz.

• Une contribution due à l’arrangement des paires d’ions, ici la paire d’ion TFSI−,
BMIM+ ou AQTFSI−,TEMPOmIM+, accessible via la simulation de la paire d’ions
en phase gaz.

Quatre simulations de 50 ns en phase gaz ont donc été effectuées : une pour l’anion
TFSI−, une pour l’anion AQTFSI−, une pour la paire d’ion BMIM+,TFSI− et enfin une
pour la paire d’ions TEMPOmIM+,AQTFSI−. La Figure 6.5 présente une comparaison
des distributions de l’angle dièdre C1 - S1 - S2 - C2 pour le liquide ionique et le liquide
ionique biredox en phase liquide, et pour les anions et les paires d’ions en phase gaz. Pour
le liquide ionique pur, la conformation cis est très largement majoritaire, avec un ratio
cis/trans égal à 96/4, alors que pour le biredox pur on trouve un mélange de conformations
cis et trans (ici, le ratio est 60/40). Le résultat pour le liquide ionique pur est différent de
celui observé par McDaniel et al. [103] qui reporte un ratio cis/trans de 70/20. Cependant,
pour le champ de force de l’anion TFSI−, seul les paramètres intermoléculaires du champ
de force de McDaniel ont été pris, les paramètres intramoléculaires venant des champs de
force de Padua et al. [100, 101].

On obtient donc des résultats très différents concernant la liberté conformationnelle
de TFSI dans le cas du liquide ionique et dans le cas du biredox. On va donc s’intéresser
aux deux contributions précédemment évoquées afin de mieux comprendre ces différences.
Concernant l’anion en phase gaz, qui montre l’impact des paramètres intramoléculaires,
la conformation trans est plus stable dans les deux cas. On obtient des pourcentages de
conformations trans de 64% et 92% respectivement pour le liquide ionique et pour le liquide
ionique biredox. Ici, McDaniel obtient un ratio cis/trans de 20/70 [103], ce qui est proche
des résultats que nous obtenons. Si l’on s’intéresse maintenant à la paire d’ions en phase
gaz, on observe des résultats très différents pour les deux systèmes : le liquide ionique pur
à une conformation 100% cis alors que le liquide ionique biredox à une conformation 100%
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Figure 6.5 – Distributions de l’angle dièdre C1-S1-S2-C2 pour le liquide ionique et le
liquide ionique biredox en phase liquide et pour l’anion et la paire d’ion en phase gaz.

trans. Les paires d’ions pour le biredox et le liquide ionique sont illustrées en Figure 6.6.

Si l’on récapitule les précédents résultats, pour le liquide ionique on a une population
très proche de la paire d’ion en phase gaz. On peut donc dire que c’est la contribution due à
l’arrangement des molécules qui prédomine sur l’énergie intramoléculaire de l’anion. Pour
le liquide ionique biredox, les deux contributions entrent en compétition, et on a donc un
résultat pour la phase liquide qui est intermédiaire. De plus, une autre interaction entre en
compte pour le biredox : le stacking entre les groupements anthraquinones, qui complexifie
les interactions entre les anions et les cations.
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Figure 6.6 – Représentation des paires d’ions en phase gaz pour le liquide ionique biredox
(à gauche) et pour le liquide ionique BMIMTFSI (à droite).

6.2.2 Stacking des anions AQTFSI−

Le stacking entre les groupements anthraquinones, observé pour un petit nombre de
molécule d’AQTFSI− dans le Chapitre 5, a aussi été mis en évidence pour le liquide
ionique biredox pur. Les interactions de stacking ont été quantifiées de la même manière
que précédemment, et la carte de stacking pour le liquide ionique biredox pur se trouve
en Figure 6.7.
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Figure 6.7 – Carte de stacking pour le liquide ionique biredox pur montrant l’angle θ en
fonction de la distance d entre chaque groupement anthraquinone. L’échelle de couleur de
la carte correspond à la probabilité de trouver un couple d’ions AQTFSI− à une certaine
distance et avec un certain angle.

Contrairement aux cartes obtenues précédemment, on observe très peu de délimitation
entre les différents types de stacking Sandwich, Parallel displaced et T-shaped. A l’inverse,
on a des interactions presque continues de 3,5 à 5,5 Å et de 5◦ à 90◦. Cela est dû aux très
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A.               B.                                                 C.

Figure 6.8 – A. Représentation de la boîte de simulation contenant le liquide ionique
biredox pur. B. Représentation de la structure formée par les anions du liquide ionique
biredox. C. Structure du carbone nanoporeux CDC-800.

nombreuses interactions entre les anthraquinones, qui sont proches les unes des autres
au sein du liquide ionique biredox pur. Sur les Figures 6.8A et 6.8B, la même boîte
de simulation est représentée. La première correspond à la boîte de simulation avec les
cations et les anions du liquide ionique biredox qui sont représentés alors que pour la
deuxième, seuls les fonctions AQ des anions AQTFSI− sont visibles. On remarque que les
anthraquinones forment entre-elles une structure très complexe, semblable à une structure
poreuse. On peut en effet comparer cette structure à celle présentée sur la Figure 6.8C
qui correspond à la structure d’un carbone poreux, le CDC-800, et on observe bien une
structure visuellement assez similaire.

Puisque la structure des anions du liquide ionique biredox ressemble à une structure
poreuse, l’idée a ensuite été d’utiliser les mêmes outils que ceux utilisés pour caractériser
ce type de structure, notamment la distribution de tailles de pores. Pour ce faire nous
avons utilisé le logiciel Zeo++ [110, 111], qui est dédié à l’analyse des matériaux poreux
cristallins. Le calcul de la distribution de tailles de pores se fait en deux étapes. Première-
ment, le logiciel détermine le volume accessible du pore à l’aide d’un pavage de Voronoï et
en utilisant une sonde dont on doit définir le rayon. On attribue à chaque atome un certain
rayon, puis grâce à une analyse de Voronoï, on peut définir l’espace pris par les atomes
et l’espace vide (donc accessible). Pour la seconde étape, une procédure d’échantillonnage
Monte Carlo est utilisé pour intégrer le volume. La distribution de tailles de pores apporte
des informations sur la fraction d’espace vide correspondant à une certaine taille de pore.

Dix configurations représentatives de la structure des anions du liquide ionique biredox
pur ont été prises, soit environ 1 configuration par ns de simulation. Pour ce faire, nous
avons choisi des configurations et retiré les cations pour ne laisser que les anions dans la
boîte de simulation. Nous avons utilisé une sonde de 1,2 Å, comparable à une molécule
d’eau et 50000 pas pour la procédure Monte Carlo. Le résultat obtenu pour le biredox est
comparé à différents carbones poreux utilisés lors des expériences (voir la Partie 1.4) en
Figure 6.9. La longueur caractéristique de la structure formée par les anions du liquide
ionique biredox est d’environ 7 Å. Cette valeur est similaire à la distribution de tailles
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de pores du carbone YP50, et plus faible que les distributions de tailles de pores des
carbones poreux PICA et rGO. Expérimentalement, les courbes de voltammétrie cyclique
utilisant ces différents matériaux d’électrodes montraient des résultats différents pour les
trois carbones PICA, YP50 et rGO [31]. Pour PICA et rGO, on observait une augmentation
de la capacitance lorsque l’on ajoutait du liquide ionique biredox dans l’électrolyte. Cette
augmentation n’était cependant pas présente lorsque le matériau d’électrode était YP50.
Cela s’expliquait par le fait que les ions du liquide ionique biredox ne pouvaient pas entrer
dans les micropores du carbone YP50. Ici, on observe très clairement que les tailles de
pores de YP50 sont similaires à la longueur caractéristique de la structure des anions du
liquide ionique biredox. De ce fait, si les interactions de stacking entre les anions sont
fortes, il est peu probable de perdre cette interaction au profit du confinement au sein des
pores du carbone YP50. Au contraire, pour les carbones PICA et rGO, puisque les tailles
de pores sont plus grandes, la structure des anions du liquide ionique biredox peut donc
se retrouver au sein même des porosités.
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Figure 6.9 – Comparaison des distributions de tailles de pores pour les anions du liquide
ionique biredox (rouge), et les carbones poreux PICA (orange), YP50 (bleu) et rGO (vert).
Les valeurs selon y sont arbitraires puisque la distribution de tailles de pores calculée
correspond à une occurence et n’a donc pas d’unité.

Ce résultat est important puisqu’il pourrait expliquer l’augmentation de la capacitance
lors de l’utilisation du liquide ionique biredox au sein de supercondensateurs. En effet,
la structure percolante créée par les anions du liquide ionique peut être à l’origine de la
rétention de ces molécules dans les pores et de ce fait de la création d’un réseau ionique
supramoléculaire à l’intérieur des porosités du matériau d’électrodes. Bien que ce liquide
ne soit pas à proprement parler poreux, on peut tout de même faire un parallèle avec les
liquides ioniques poreux. Ces liquides, préparés à partir de réseaux métallo-organiques
(metal-organic frameworks en anglais, MOF) et de liquide ionique, peuvent notamment
être utilisés pour la capture du CO2. Il a par exemple été montré que les liquides io-
niques poreux permettaient une meilleure adsorption du gaz que les liquides ioniques [112].
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De ce fait, de la même manière que le liquide ionique entre dans les pores des MOFs
pour créer un liquide ionique poreux, on peut imaginer que les anions AQTFSI− entrent
dans les porosités du carbone pour former un réseau. Afin de s’assurer que le stacking est
présent au sein des porosités, nous avons simulé le liquide ionique biredox confiné entre
deux électrodes de graphène afin d’imiter un des pores de l’électrode. Puisque l’électrode
la plus utilisée lors des expériences était PICA, nous avons choisi cette dernière. Quatre
tailles de pores ont été prises à partir de la distribution de tailles de pores de PICA : 16,
20, 30 et 35 Å.

6.3 Propriétés du Liquide Ionique Biredox pur confiné

Pour simuler le liquide ionique biredox pur confiné pour les quatre tailles de pores
choisies, ce dernier a été placé entre deux plaques de graphène (correspondant à une seule
couche de carbone). La taille du système selon z a déterminé le nombre de molécules
biredox confiné au sein de chaque pore. On a respectivement 25, 31, 46 et 54 molécules
TEMPOmIM-AQTFSI pour les pores de 16, 20, 30 et 35 Å. Par la suite, ces quatre
systèmes seront respectivement appelés P16, P20, P30 et P35. Pour toutes les simulations,
le temps de production est de 15 ns. Afin d’imiter le comportement confiné au sein d’un
pore, une différence de potentiel de 0 V a été appliquée entre les deux plaques de graphène,
c’est-à-dire qu’elles sont au même potentiel. Nous verrons dans un premier temps l’effet du
confinement sur le stacking, puis nous nous intéresserons aux réactions d’oxydoréduction
du liquide ionique biredox.

6.3.1 Stacking dans un environnement confiné

Comme précédemment pour le liquide ionique biredox pur, des cartes de stacking
ont été calculées pour le liquide ionique biredox confiné dans les quatre pores. Ces
cartes sont présentées sur la Figure 6.10. Peu importe la taille du pore, on observe
des interactions de stacking entre les anthraquinones. Cependant, ces interactions sont
différentes dépendamment de la taille du pore. Pour le système P16 par exemple, on
observe principalement deux zones : une à petite distance (autour de 4 Å) et une à plus
grande distance (5 Å). Alors que dans le cas des systèmes P30 et P35 on observe plutôt
un stacking « continu », allant de 3,5 Å à 5,5 Å et de 0◦ à 90◦, comme c’était le cas pour
le liquide ionique biredox pur bulk. De plus, on peut remarquer que les AQs sont plus
proches les unes des autres pour les systèmes P30 et P35 que pour les systèmes P16 et P20.

Sur la Figure 6.11, on peut observer les quatre systèmes. Les quatre boîtes en
haut montrent le liquide ionique biredox confiné pour les quatre tailles de pores et
les quatre boîtes du bas montrent les mêmes boîtes mais les cations ont été enlevés.
On peut observer l’arrangement des groupements anthraquinones entre les deux plans
de graphène. Bien que certains anions soient adsorbés à la surface du graphène, on
conserve tout de même le stacking entre les groupements. On peut donc conclure sur
le fait qu’on retrouve la structure percolante lorsque l’on confine le liquide ionique biredox.

Par la suite, nous allons nous focaliser sur les réactions d’oxydation et de réduction
des ions du liquide ionique biredox. Pour cette analyse, le système P35 a été choisi puisque
dans ce système les électrodes de graphène sont plutôt séparées.
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Figure 6.10 – Cartes de stacking montrant l’angle θ en fonction de la distance d entre
chaque anthraquinone pour les systèmes P16, P20, P30 et P35. L’échelle de couleur de la
carte correspond à l’occurence de tous les couples d’ions AQTFSI−.

6.3.2 Réaction d’oxydoréduction à l’interface

On va ici considérer les deux demi-réactions d’oxydoréduction suivantes :

AQTFSI− + 2e− → AQTFSI3−

2 TEMPOmIM+ → 2 TEMPOmIM2+ + 2e−

Ces deux demi-réactions ont lieu simultanément, aux deux électrodes : on a d’un côté la
réduction d’AQTFSI− et de l’autre l’oxydation de TEMPOmIM+. Expérimentalement,
on sait que lorsque l’on applique une différence de potentiel de 1,5 V, on se place au
point correspondant à l’équilibre pour ces deux demi-réactions [31]. Autrement dit,
pour une différence de potentiel de 1,5 V, les deux espèces de chaque couple redox
sont stables et on a autant de chance d’avoir AQTFSI− et 2 TEMPOmIM+, que
d’avoir AQTFSI3− et 2 TEMPOmIM2+. A ce potentiel, l’énergie libre de la réaction
AQTFSI− + 2 TEMPOmIM+ → AQTFSI3− + 2 TEMPOmIM2+ est donc nulle.

Pour cette analyse, nous avons choisi 15 configurations représentatives du système
P35, à partir de la trajectoire à 0 V. Pour les 15 configurations, des différences de po-
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Figure 6.11 – Panneau supérieur : Boîtes de simulation des systèmes P16, P20, P30 et
P35 contenant les cations TEMPOmIM+ (en rouge) et les anions AQTFSI− (en bleu).
Panneau inférieur : Mêmes boîtes de simulation mais pour lesquelles les cations ont été
enlevés pour ne laisser que les anions AQTFSI−.

tentiel de 0, 1, 1,5 et 2 V ont été appliquées aux électrodes. L’électrode de gauche est
portée à un potentiel négatif et l’électrode de droite à un potentiel positif. Sur chacune
de ces configurations, nous avons regardé tous les anions AQTFSI− se trouvant à une
distance inférieure à 7 Å de l’électrode de gauche et tous les cations TEMPOmIM+ se
trouvant à une distance inférieure à 7 Å de l’électrode de droite. Pour chaque configu-
ration nous avons ensuite formé des combinaisons comprenant un anion et deux cations
parmi les ions se trouvant au voisinage des électrodes. Puis pour chaque combinaison,
l’anion AQTFSI− a été changé en AQTFSI3− et les deux cations TEMPOmIM+ ont été
changés en TEMPOmIM2+. Nous pouvons ensuite calculer la différence d’énergie entre
les produits (lorsque l’on a 1 AQTFSI3− et 2 TEMPOmIM2+) et les réactifs (lorsque l’on
a 1 AQTFSI− et 2 TEMPOmIM+) pour les différents potentiels appliqués. La moyenne
des énergies de toutes les combinaisons de toutes les configurations (∆E) pour chaque
différence de potentiel est reportée sur la première ligne du Tableau 6.1.

0 V 1 V 1,5 V 2 V
∆E -2,96 -4,15 -4,75 -5,35
∆Ecorr_pot -2,96 -4,96 -5,97 -6,97
∆Ecorr_ref 3,0 1,0 0,0 -1,0

Tableau 6.1 – Énergies moyennes, ∆E, énergies moyennes corrigées par la contribution
due à l’application d’un potentiel, ∆Ecorr_pot, et énergies moyennes avec un potentiel de
référence de 1,5 V, ∆Ecorr_ref , pour toutes les combinaisons des 15 configurations, et pour
les différences de potentiels de 0, 1, 1,5 et 2 V. Les énergies sont en eV.

Dans la Partie 2.6, nous avions déjà discuté le fait que lorsqu’une différence de
potentiel non nulle est appliquée entre les électrodes, une contribution supplémentaire
doit être ajoutée afin de prendre en compte le transfert de la charge à l’électrode. Cette
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contribution vient du fait que lors du transfert de la charge, la charge totale δq est en
fait transférée aux deux électrodes, dans des proportions qui dépendant de la position
de l’ion considéré par rapport aux électrodes. Le calcul de cette contribution est vu plus
en détails dans la partie suivante (6.4). Ici, on a un transfert ±2e− à chaque électrode.
Peu importe le potentiel appliqué, la charge transférée à l’électrode de gauche lors de la
réaction AQTFSI− + 2 TEMPOmIM+ → AQTFSI3− + 2 TEMPOmIM2+ est de -1,19
(elle est de +1,19 pour l’électrode de droite), soit une différence de -0,81e− par rapport
à la charge totale de -2. La correction est ici de -0,81×∆Ψ, avec ∆Ψ la différence de
potentiel appliquée. Les valeurs des énergies corrigées (∆Ecorr_pot) se trouvent sur la
deuxième ligne du Tableau 6.1.

Lors des expériences, la différence de potentiel est calculée par rapport à une électrode
de référence. Or, en DM classique, nous n’avons pas d’électrode de référence. On va
donc prendre la référence de manière arbitraire. Puisque l’on sait qu’expérimentalement
à 1,5 V, l’énergie libre de réaction est nulle alors on va fixer l’énergie libre calculée à
1,5 V égale à 0. Pour ce faire, on va retrancher la valeur de ∆Ecorr_pot à 1,5 V, soit
-5,95 eV, à toutes les valeurs de ∆Ecorr_pot calculées. On se retrouve respectivement avec
des énergies de 3,01, 1,01, 0,0 et -1,0 eV pour les différences de potentiel appliquées de 0,
1, 1,5 et 2 V pour ∆Ecorr_ref , les énergies corrigées par la référence à 1,5 V. Ces valeurs
de ∆Ecorr_ref correspondent exactement à 2×∆∆Ψ, avec ∆∆Ψ la différence entre 1,5 V
et le potentiel appliqué. Par exemple, on trouve une valeur de 3,01 eV pour la simulation
à 0 V, ce qui correspond à 2×(1,5-0).

En prenant la valeur de 1,5 V comme référence on est à présent en mesure de déterminer
si la réaction sera favorable ou non. Cependant, une étude plus approfondie des différentes
combinaisons peut être envisagée. En effet, nous avons regardé des valeurs moyennes sur
toutes les molécules se trouvant à une distance inférieure à 7Å des électrodes, ce qui
représente un nombre important de molécules. Pour les 15 configurations, on obtient en
tout plus de 25000 combinaisons avec un anion et deux cations. Sur ces 25000 combinaisons,
certaines ont des énergies plus basses que d’autres et ces différences n’ont pas encore été
expliquées. En plus du potentiel appliqué, d’autres effets peuvent entrer en compte, comme
la distance à l’électrode ou encore la solvatation de l’ion considéré.

6.4 Liquide Ionique Biredox au sein d’un supercondensateur

Dans cette partie, nous allons nous intéresser au comportement du liquide ionique bi-
redox au sein d’un supercondensateur. Le système étudié est composé de 10 paires d’ions
TEMPOmIM+AQTFSI−, de 50 molécules de liquide ionique BMIM+TFSI− et de 1624
molécules d’ACN. L’électrolyte est ensuite placé entre deux électrodes de graphite (cor-
respondant à 3 plans de graphène), comme illustré sur la Figure 6.12. Ce système, qu’on
appelera par la suite |LIB|10 a été simulé à trois différences de potentiel : 0, 1, et 2 V.
Le potentiel appliqué à l’électrode de gauche est négatif, et celui appliqué à l’électrode
de droite est positif. Par exemple, pour une différence de potentiel de 1 V, cela veut dire
que l’électrode de gauche est à -0,5 V et que l’électrode de droite est à 0,5 V. Dans un
premier temps nous verrons la structure du liquide ionique biredox à l’interface, et l’effet
de la fonctionnalisation sur l’orientation des molécules aux électrodes. Nous aborderons
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ensuite les propriétés électrochimiques de ce système, et verrons les paramètres influen-
çant ces propriétés, à savoir la distance par rapport à l’électrode et le potentiel appliqué
à l’électrode.

Figure 6.12 – Représentation du système |LIB|10 étudié dans cette partie. L’électrolyte
est placé entre deux électrodes de graphite (en gris).

6.4.1 Structure à l’interface

Avant de regarder plus en détail la structure des différentes espèces à l’interface, on peut
s’intéresser au nombre de molécules adsorbées à chaque électrode. Dans le Tableau 6.2 sont
indiqués les nombres moyens d’ions AQTFSI−, TFSI−, TEMPOmIM+, et BMIM+ à une
distance de 7 Å des deux électrodes (ce qui correspond à la première couche au voisinage
de l’électrode), pour les trois simulations (à 0, 1 et 2 V). Peu importe le potentiel appliqué
à l’électrode, le nombre d’ions à l’électrode de gauche et à l’électrode de droite n’est pas
égal : les charges des ions ne sont pas compensées. Par exemple, à 0 V, on trouve en
moyenne 3,2 anions (AQTFSI− + TFSI−) contre 4,5 cations (TEMPOmIM+ + BMIM+)
à l’électrode de gauche, soit une charge de 1,3 e−. A l’électrode de droite, cette charge est
de -1,9 e. Sans compter les molécules d’acétonitrile au voisinage de l’électrode, on trouve
alors une différence de 0,6 e entre les deux électrodes.

AQTFSI− TFSI− TEMPOmIM+ BMIM+

0V, gauche *** 3,2 2,0 2,5
0V, droite 2,0 4,8 *** 4,9
1V, gauche *** 3,8 2,3 3,9
1V, droite 2,0 4,3 *** 5,3
2V, gauche *** 3,8 2,2 2,9
2V, droite 3,0 3,4 *** 5,7

Tableau 6.2 – Nombre d’ions AQTFSI−, TFSI−, TEMPOmIM+ et BMIM+ situés à
une distance inférieure à 7 Å de l’électrode gauche et de l’électrode droite pour les trois
différences de potentiel appliquées.

De plus, pour la simulation à 0 V, on est censé avoir une charge totale moyenne sur
chaque électrode égale à 0. En effet, lorsque le potentiel appliqué est nul, les deux électrodes
sont équivalentes. Il n’y a donc aucune raison pour que les charges des deux électrodes
soient différentes en moyenne, et qu’on observe une adsorption préférentielle. Cependant,
nous trouvons pour ce système une charge de ±0,55 e par électrode à 0 V, comme illustré
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Figure 6.13 – Distribution de probabilité de la charge totale sur l’électrode de gauche
et sur l’électrode de droite pour le système |LIB|10 et pour une différence de potentiel de
0 V.

par les distributions de probabilité de charges sur les deux électrodes en Figure 6.13. Les
charges sur les deux électrodes ont néanmoins la même valeur, mais sont de signe opposés
puisque nous appliquons la condition d’électroneutralité à notre système. Le fait qu’à 0 V
la charge de l’électrode ne soit pas nulle en moyenne signifie que l’échantillonnage du
système n’est pas parfait. L’équilibration des charges des électrodes est un processus qui
peut prendre beaucoup de temps. Il est néanmoins possible d’avoir des informations sur
la structure à l’interface.

Une fois que l’on a identifié les espèces adsorbées, on peut s’intéresser à leur structure
à l’interface et notamment voir l’effet de la fonctionnalisation. En particulier, on peut
regarder l’orientation des quatre espèces TEMPOmIM+, AQTFSI−, BMIM+ et TFSI−

par rapport à l’électrode. Pour ce faire, on doit définir les angles que l’on va considérer.
Pour les anions TFSI− et AQTFSI−, on va s’intéresser à l’angle formé entre le vecteur
soufre-soufre nS−S et la projection du vecteur normal nelec au plan de l’électrode (voir
Figure 6.14A). Pour les cations BMIM+ et TEMPOmIM+, on va regarder l’angle entre
le vecteur normal au plan du cycle imidazolium de la molécule nplancation et le vecteur
normal au plan de l’électrode nelec (voir Figure 6.14B). Les angles pour chaque différence
de potentiel appliquée et pour les quatre espèces sont tracés sur la Figure 6.15.

On remarque qu’on a un fort effet de la fonctionnalisation, notamment pour le cation
BMIM+. Lorsqu’il n’est pas fonctionnalisé, le cycle du cation BMIM+ se place parallèle-
ment à l’électrode, comme illustré sur la Figure 6.16D. Lorsque ce cation est fonctionnalisé
(TEMPOmIM+) alors le cycle devient perpendiculaire à l’électrode. Cela est dû au fait
que la partie redox du cation est plus attirée par l’électrode (voir Figure 6.16C). Un ef-
fet similaire est observé pour l’anion. Comme illustré sur les Figures 6.16A et 6.16B, les
anions TFSI− et AQTFSI− ont des orientations différentes. Le groupement anthraquinone,
de part sa géométrie, se place de manière parallèle à l’électrode, ce qui a pour effet de
modifier l’angle entre le groupement TFSI et l’électrode. On peut noter que ces effets de
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Figure 6.14 – Schéma explicatif pour le calcul des angles entre les ions du système |LIB|10
et l’électrode. (A) Pour le groupement TFSI, (B) pour le groupement BMIM.

0.0 0.5 1.0
Ψ+ (V)

0

20

40

60

80

Electrode Droite

−1.0 −0.5 0.0
Ψ− (V)

0

20

40

60

80

θ
(◦

)

Electrode Gauche

AQTFSI−

TFSI−

TEMPOmIM+

BMIM+

Figure 6.15 – Valeurs des angles entre les ions AQTFSI−, TFSI−, TEMPOmIM+ et
BMIM+ et les électrodes de gauche et de droite pour les différents potentiels appliqués
aux électrodes.

changements d’orientations à l’interface ne dépendent pas du potentiel appliqué.

La fonctionnalisation a donc pour effet de changer l’adsorption aux électrodes. Lorsque
l’on fonctionnalise les ions TFSI− et BMIM+ par les groupements AQ et TEMPO, alors
on observe une adsorption préférentielle des groupements redox, au détriment des grou-
pements liquide ionique. La forme plane de l’anthraquinone peut être une piste pour
expliquer son affinité avec le graphite, puisque l’on a un arrangement des molécules à l’in-
terface efficace. Cela n’est cependant pas le cas pour le groupement TEMPO. Une autre
possibilité peut être que les groupements polaires C=O de l’anthraquinone et N=O de
TEMPO fassent une interaction particulière avec les charges sur les électrodes.
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Figure 6.16 – Représentation des ions AQTFSI− (A), TFSI− (B), TEMPOmIM+ (C)
et BMIM+ (D) adsorbés à l’interface avec l’électrode. La fonctionnalisation a pour effet
de modifier l’orientation de la partie liquide ionique.

6.4.2 Propriétés électrochimiques

6.4.2.1 Effet de la distance par rapport à l’électrode

Comme dans le Chapitre 5, on va s’intéresser ici à la demi-réaction redox entre
AQTFSI− et AQTFSI3−. A partir de la simulation du système |LIB|10, nous pouvons
calculer le Vertical Energy Gap (∆E) de la réaction de réduction :

AQTFSI− + 2e− → AQTFSI3−

Pour cela, il suffit de regarder la différence d’énergie lorsque l’on remplace un des ions
AQTFSI− par un ion AQTFSI3− sur les configurations de la simulation du système |LIB|10.
Cette différence d’énergie peut être calculée pour chaque ion AQTFSI− présent dans la
boîte de simulation. Les valeurs trouvées à 0 V pour les dix ions sont présentés sur la
Figure 6.17, dans laquelle les ∆E individuels, c’est-à-dire pour chaque configuration du
système |LIB|10 et pour chaque ion, sont reportés en fonction de la distance z par rapport
à l’électrode. On constate que la valeur de ∆E dépend de la position de l’espèce redox
selon l’axe z. On trouve des énergies plus hautes lorsque l’on approche les électrodes et
une valeur minimale lorsque l’on est au centre de la boîte. On a un état énergétiquement
plus stable au centre de la boîte qu’au niveau des électrodes. Le transfert électronique à
l’interface est donc privilégié.

Afin d’avoir plus de détails sur l’effet de la distance sur les propriétés électrochimiques,
trois molécules, à différentes positions dans la boîte de simulation ont été choisies : une
proche de l’électrode de gauche (MG), une proche de l’électrode de droite (MD), et une au
milieu de la boîte de simulation (MC). Pour calculer les ∆E de la réaction d’oxydation,
trois simulations ont été effectuées, pour les trois ions MG, MD et MC. Pour ce faire, on
remplace l’ion AQTFSI− choisi par un ion AQTFSI3−, ce qui nous donne un système
contenant 10 TEMPOmIM+, 9 AQTFSI−, 1 AQTFSI3−, 50 BMIM+TFSI− et 1624 ACN.
Ces systèmes seront par la suite appelés de manière générale |LIB|9. Ce système est un
système hypothétique puisqu’il est chargé. Cela permet néanmoins d’avoir une idée du
transfert électronique à l’électrode pour la réaction d’oxydation. Les résultats des pro-
priétés électrochimiques calculées se trouve dans le Tableau 6.3. Pour chaque ion on peut
regarder sa position moyenne selon z dans la simulation initiale (d̄LIB10) et dans la simula-
tion où l’ion est remplacé par AQTFSI3− (d̄LIB9). L’électrode de gauche se situe en z = 0 et
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−8

−6

−4

−2

0

2

∆
E

re
d

u
ct

io
n

(e
V

)

Figure 6.17 – Vertical Energy Gaps (∆E) obtenus pour les réactions AQTFSI− + 2e−

→ AQTFSI3− pour chaque configuration et pour chacun des ions à différentes positions z
dans la boîte de simulation avec une différence de potentiel appliquée de 0 V (représentés
en bleu clair). Les points bleus foncés représentent les moyennes pour chaque ion et la
courbe rouge correspond à l’ajustement d’une équation polynomiale d’ordre 2.

l’électrode de droite se situe à z = 142,13 Å. Lorsque le l’on remplace l’ion AQTFSI− par
l’ion AQTFSI3−, l’ion se déplace vers l’électrode la plus proche. Cet effet est notamment
très marqué pour l’ion MC pour lequel z = 44,66 Å en moyenne pour la simulation |LIB|10,
contre 14,21 Å en moyenne pour la simulation |LIB|9. Ici aussi, on voit que la distance par
rapport à l’électrode a un impact sur les propriétés électrochimiques. Plus l’ion se trouve
à une distance z proche de l’électrode, plus le VEG (de réduction et/ou d’oxydation) est
grand, en valeur absolue. Concernant l’énergie de réorganisation, plus l’ion considéré est
proche d’une électrode, plus son énergie de réorganisation est petite. En effet, à l’interface
l’ion a une partie qui n’est pas solvaté puisqu’en contact avec l’interface. Cela réduit donc
le nombre de molécules à réorienter lors de la réaction d’oxydoréduction, et donc la valeur
de λ.

∆Ered (eV) ∆Eox (eV) λ (eV) d̄LIB10 (Å) d̄LIB9 (Å)
MC -4,98 7,51 6,25 44,66 14,21
MG -2,34 7,26 4,80 19,08 16,62
MD 1,38 3,74 2,56 139,76 139,78

Tableau 6.3 – Tableau présentant les Vertical Energy Gaps pour la réduction ∆Ered et
l’oxydation ∆Eox, les énergies de réorganisations λ (λox = λred) ainsi que les distances
moyennes au cours des simulations |LIB|10 et |LIB|9 pour trois molécules redox MC, MG

et MD.

– 95 –



Liquide Ionique Biredox

6.4.2.2 Effet du potentiel appliqué

Dans la Partie 2.6, nous avions déjà discuté le fait que lorsqu’une différence de potentiel
non nulle est appliquée entre les électrodes, une contribution supplémentaire doit être
ajoutée afin de prendre en compte le transfert de la charge à l’électrode. Cette contribution
vient du fait que lors du transfert de la charge, la charge totale δq est en fait transférée
aux deux électrodes, dans des proportions qui dépendant de la position de l’ion considéré
par rapport aux électrodes. Ceci est illustré sur la Figure 6.18 sur laquelle est tracée
la valeur de la charge supplémentaire sur les électrodes lors de la réaction d’oxydation
AQTFSI3− → AQTFSI− + 2e−, en fonction de la distance z à l’électrode gauche. On
observe que la charge supplémentaire varie linéairement avec la position z de l’ion et que
l’on vérifie pour chaque valeur de z que δq+(z)+δq−(z) = -2e−. Dans le cas de la réaction
de réduction, on vérifie l’égalité δq+(z) + δq−(z) = 2e−
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Figure 6.18 – Valeur de la charge sur les électrodes gauche et droite en fonction de la
distance z de l’espèce par rapport à l’électrode lors du passage de l’ion AQTFSI3− à l’ion
AQTFSI−.

∆G0 ∆G0
corr ∆∆G0

MG (0 V) 3,92 3,92
0,99

MG (1 V) 3,19 2,93
MD (0 V) 2,08 2,08

1,08
MD (1 V) 0,975 1,005

Tableau 6.4 – Valeurs des énergies libres de réaction non corrigées par la contribution
due à l’application d’une différence de potentiel non nulle (∆G0) et corrigées par cette
contribution (∆G0

corr) pour MG et MD et pour les deux différences de potentiel (0 et 1 V)
ainsi que la différence entre les énergies libres à 1 V et à 0 V (∆∆G0). Tous les résultats
sont en eV.

La droite représentant l’évolution de la charge sur l’électrode gauche en fonction de
z présente en Figure 6.18 est 0,014z - 2,014. Cela veut dire que lorsque l’on se trouve à
la position de l’électrode gauche (en z = 0) alors on transfert 2,014e à l’électrode. Pour
pouvoir transférer la charge de -2e, il faut être à une distance z = 1 Å de l’électrode.

– 96 –



Liquide Ionique Biredox

Or, le rayon de van der Waals du carbone étant de 1,7 Å, il est impossible de se trouver
à une telle distance de l’électrode. On ne pourra donc jamais transférer la totalité de
la charge à une unique électrode. Cependant, plus l’ion est proche de l’électrode plus
la charge transférée à l’électrode est proche de la valeur de δq et plus la contribution
supplémentaire est faible.
Ici nous allons étudier deux cas de figure : celui où l’ion est proche de l’électrode de
gauche (porté à un potentiel négatif) et celui où l’ion est proche de l’électrode de
droite (portée à un potentiel positif). On va donc reprendre les molécules MG et MD

étudiés précédemment. Afin de voir l’effet du potentiel appliqué, les propriétés élec-
trochimiques de ces deux ions seront calculées pour des différences de potentiel de 0 et 1 V.

Pour l’ion MG se trouvant à l’électrode négative, on va considérer la réaction de ré-
duction AQTFSI− + 2e− → AQTFSI3− alors que pour l’ion MD se trouvant à l’électrode
positive, on va considérer la réaction d’oxydation AQTFSI3− → AQTFSI− + 2e−. La
correction due à l’application d’une différence de potentiel non nulle sera donc négative
dans le cas de MG et positive dans le cas de MD. Le Tableau 6.4 répertorie les valeurs
des énergies libres de réaction corrigées (∆G0

corr) et non corrigées (∆G0) pour MG et MD

pour les deux différences de potentiel ainsi que la différence entre les énergies libres à 1 V
et à 0 V. Comme on a pu le voir précédemment dans le Tableau 6.3, l’ion MD est plus
proche de l’électrode de droite que l’ion MG de l’électrode de gauche. La contribution
supplémentaire due à l’application d’un potentiel est donc plus importante dans le cas
de MG pour lequel on trouve une correction de -0.26 eV (contre 0,03 eV dans le cas de
MD). Que ce soit pour l’ion MG ou l’ion MD, l’énergie libre de réaction est toujours plus
basse dans le cas où la différence de potentiel appliqué est de 1 V au lieu de 0 V. De plus,
la différence entre l’énergie libre de réaction à 1 V et l’énergie libre de réaction à 0 V
est environ égale à 1eV. Cette valeur correspond en fait à δq × Ψ, soit la charge totale
transférée δq multipliée par le potentiel appliqué Ψ à l’électrode considérée. Ceci équivaut
à −2 × (−0, 5) dans le cas où la molécule se trouve à l’électrode de gauche et à 2 × 0, 5

lorsque la molécule se trouve au voisinage de l’électrode de droite. Cette différence avait
déjà été calculée dans la littérature [49], mais seulement pour des transferts électronique
impliquant un seul électron.
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Ce qu’il faut retenir

Au cours de ce chapitre nous nous sommes intéressés au liquide ionique biredox.
Dans un premier temps la structure du liquide ionique biredox pur a été étudiée et
comparée au liquide ionique non fonctionnalisé. Les principales différences dues à la
fonctionnalisation ont pu être mises en évidence. De plus, on observe des fortes inter-
actions entre les anions du LIB dues au stacking des anthraquinones. On crée au sein
de la boîte de simulation une structure percolante, semblable à une structure poreuse.
La nanostructuration des anions AQTFSI− est aussi visible lorsque l’on confine le
LIB entre deux plans de graphène. Cela laisse donc à penser que c’est cette structure
qui serait responsable du doublement de la capacitance observé expérimentalement,
ainsi que de la forme complexe des courbes de voltammétrie cyclique.
Pour finir, nous avons étudié les structures à l’interface et les propriétés électrochi-
miques du liquide ionique biredox et plus particulièrement de l’anion lorsque l’on
place le LIB dans un mélange de liquide ionique BMIMTFSI et d’acétonitrile entre
deux électrodes de graphite. On remarque des orientations différentes pour le li-
quide ionique et pour le liquide ionique biredox à l’interface. Il a aussi été mis en
évidence que la distance z par rapport à l’électrode et la différence de potentiel appli-
quée aux électrodes avait une influence sur les propriétés électrochimiques de l’anion
AQTFSI−.
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Conclusions et Perspectives

Dans le domaine du stockage électrochimique de l’énergie par les supercondensateurs,
le principal défi est d’augmenter la densité d’énergie sans compromettre la puissance de
ces dispositifs. Pour ce faire, on peut envisager plusieurs solutions, en jouant notamment
sur l’électrolyte et les matériaux d’électrodes. Au cours de cette étude, nous nous sommes
focalisés sur l’électrolyte.

On sait que l’utilisation d’un électrolyte avec une large fenêtre électrochimique,
tel qu’un liquide ionique, permet d’augmenter la tension de fonctionnement et donc la
quantité d’énergie stockée. Cependant, cela reste dans de nombreux cas peu suffisant. De
plus, on observe des effets d’auto-décharge des dispositifs importants. Une alternative
peut aussi être d’introduire au sein du supercondensateur des espèces redox, par exemple
en les greffant au liquide ionique. En greffant l’anion et le cation du liquide ionique, on
obtient ce que l’on appelle un liquide ionique biredox. Cette fonctionnalisation permet
premièrement d’augmenter la quantité de charges stockée puisque l’on introduit des
espèces impliquées dans des transferts électroniques, mais aussi de limiter l’auto-décharge
en créant des ions plus volumineux. Expérimentalement, des liquides ioniques biredox ont
été synthétisés et étudiés. Les résultats sont prometteurs puisque les expériences montrent
un doublement de la capacitance du système, mais le comportement de ces molécules aux
interfaces électrochimiques reste mal compris.

Au cours de cette thèse, nous donc avons étudié par dynamique moléculaire classique
le liquide ionique biredox TEMPOmIM+AQTFSI−. Ici, le cation methyl-imidazolium
(mIM+) est fonctionnalisé par le groupement redox 2,2,6,6-tetramethyl-piperidinyl
(TEMPO) et l’anion TFSI− est fonctionnalisé par l’anthraquinone (AQ). La première
étape de cette étude a été le développement de champs de force polarisables pour les
espèces redox, dans leur états oxydé et réduit. Le champ de force pour le liquide ionique
biredox a ensuite été construit à partir du champ de force nouvellement développé pour
la partie redox et de champs de force de la littérature pour la partie liquide ionique. La
solvatation des molécules AQ et TEMPO dans l’acétonitrile, dans leur états oxydé et
réduit ont aussi été étudiés. On observe notamment des changements dans les différentes
sphères de solvatation selon le degré d’oxydation de la molécule. Après avoir étudié les
propriétés structurelles des molécules redox, nous nous sommes intéressés aux propriétés
structurelles de mélanges composés du liquide ionique BMIMTFSI et d’acétonitrile. Ces
données sur le liquide ionique et sur les groupements redox ont ensuite servi de base à
l’étude de la fonctionnalisation.

L’anion AQTFSI− a particulièrement été étudié. Notamment, l’impact de la fonc-
tionnalisation de l’anion TFSI− par AQ sur les propriétés structurelles, dynamiques et
électrochimiques, a été étudié dans différents solvants, avec différents contre-ion et en
présence ou non de plusieurs ions AQTFSI−. On a vu que le solvant et le contre-ion
permettent dans certains cas de contraindre l’orientation de la molécule redox. Les
différents solvants permettent aussi de modifier les propriétés électrochimiques de cet
anion. De plus, lorsque l’on a plusieurs ions AQTFSI− dans la boîte de simulation, on
observe du stacking entre les fonctions anthraquinones.
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Lorsque l’électrolyte est le liquide ionique biredox pur, le stacking observé entre
les anions AQTFSI− crée une structure percolante, semblable à une structure poreuse.
Cette structure, observée dans un premier temps dans le bulk, est aussi présente lorsque
l’on confine cet électrolyte dans un pore. Il serait donc envisageable que les réponses
électrochimiques observées expérimentalement soit dues à cette structure particulière. De
plus, les expériences montrent la formation d’un film supramoléculaire lorsque l’anion
AQTFSI− est utilisé, ce qui est en accord avec les observations faites ici.

Cette première étude par dynamique moléculaire classique du liquide ionique biredox
TEMPOmIM+AQTFSI− ouvre la voie à de nombreuses futures possibilités. Notamment,
la simulation de systèmes contenant différentes concentrations en liquide ionique biredox
permettrait une comparaison plus complète avec les expériences. Par la suite, une analyse
de l’effet du stacking et de la concentration sur les propriétés électrochimiques pourraient
valider les hypothèses faites précédemment concernant le lien entre la structure observée
et l’augmentation de la capacitance mesurée pendant les expériences. Il serait aussi pos-
sible d’ajouter de la complexité au système en simulant par exemple l’électrolyte au sein
d’un supercondensateur, mais cette fois-ci en utilisant des électrodes de carbones nano-
poreux. Pour finir, en ce qui concerne les propriétés électrochimiques, nous avons étudié
les différents paramètres influançant le transfert électronique, comme la distance de l’es-
pèce redox par rapport à l’électrode ou encore la différence de potentiel appliquée. C’est
une première étape vers la simulation explicite des transferts électroniques à l’interface. A
l’avenir, des méthodes de simulations mixtes de type Monte-Carlo/DM classique peuvent
être envisagées.
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Annexe B

Paramètres des champs de forces

B.1 Acétonitrile

r0 k0
C2 - H 2,07485 0,15131
C1 - C2 2,76129 0,13222
N1 - C1 2,19431 0,56117

θ0 k0
N1 - C1 - C2 3,14159 0,04687
C1 - C2 - H 1,91767 0,06624
H - C2 - H 1,89910 0,04819

Tableau B.1 – Paramètres intramoléculaires pour l’acétonitrile : distances et angles
d’équilibre ainsi que les constantes de forces pour chaque liaison et chaque angle. Toutes
les valeurs sont données en unités atomiques. Il est à noter que les quatre paramètres des
angles dièdres sont fixés à 0.

N1 C1 C2 H
qi -0,34032 0,03132 -0,00156 0,10352
αi 4,1959 6,8449 8,9553 0,0
Aii 100,93 115,20 20,867 0,94620
Bii 2,0624 1,9417 1,5258 1,9825
Cii
6 5,6349 46,376 139,43 0,37290

Cii
8 372,47 133,13 244,32 5,6378

Tableau B.2 – Paramètres intermoléculaires pour l’acétonitrile, incluant les charges et
les polarisabilités atomiques. Toutes les valeurs sont données en unités atomiques.



B.2 Anthraquinone

Liaisons k0 r
(AQ)
0 r

(AQ•−)
0 r

(AQ2−)
0

CC - CC 0,16083 2,65270 2,67255 2,69759
CC - CD 0,16083 2,63286 2,61207 2,60310
CD - CE 0,15941 2,65459 2,68199 2,69192
CE - CE 0,13658 2,67066 2,70467 2,75428
CE - CO 0,08060 2,81333 2,75947 2,72404
CO - OO 0,20107 2,34940 2,42121 2,49916
CC - HC 0,15560 2,06405 2,04705 2,05697
CD - HD 0,15560 2,06878 2,04988 2,05130

Angles k0 θ
(AQ)
0 θ

(AQ•−)
0 θ

(AQ2−)
0

CC - CC - CD 0,09939 2,09199 2,09136 2,08759
CC - CD - CE 0,09939 2,09387 2,11146 2,13471
CD - CE - CE 0,08792 2,08382 2,06748 2,05931
CD - CC - HC 0,05148 2,08759 2,09387 2,09701
CC - CC - HC 0,05148 2,09513 2,09513 2,08445
CE - CD - HD 0,05496 2,07000 2,05869 2,04047
CC - CD - HD 0,04466 2,11335 2,10769 2,08933
CE - CO - CE 0,02259 2,06120 2,03607 2,01533
CD - CE - CO 0,08095 2,08319 2,09387 2,08759
CE - CO - OO 0,10162 2,11209 2,12780 2,12843
CE - CE - CO 0,07065 2,10141 2,10281 2,12843

Dièdres v1 v2 v3 v4
CC - CC - CD - CE 0,00000 0,01108 0,00000 0,00000
CD - CC - CC - CD 0,00000 0,01269 0,00000 0,00000
CD - CE - CE - CD 0,00000 0,01328 0,00000 0,00000
CE - CE - CD - CC 0,00000 0,01269 0,00000 0,00000
CO - CE - CE - CD 0,00000 0,01336 0,00000 0,00000
CO - CE - CD - CC 0,00000 0,01336 0,00000 0,00000
CE - CE - CO - CE 0,00000 0,00208 0,00000 0,00000
CD - CE - CO - CE 0,00000 0,00208 0,00000 0,00000
CO - CE - CE - CO 0,00000 0,00667 0,00000 0,00000
CE - CE - CO - OO 0,00000 0,00453 0,00000 0,00000
CD - CE - CO - OO 0,00000 0,00453 0,00000 0,00000
CC - CC - CD - HD 0,00000 0,01043 0,00000 0,00000
CE - CD - CC - HC 0,00000 0,01136 0,00000 0,00000
CD - CC - CC - HC 0,00000 0,01136 0,00000 0,00000
CE - CE - CD - HD 0,00000 0,01194 0,00000 0,00000
CO - CE - CD - HD 0,00000 0,00947 0,00000 0,00000
HC - CC - CD - HD 0,00000 0,00553 0,00000 0,00000
HC - CC - CC - HC 0,00000 0,00732 0,00000 0,00000

Impropres v1 v2 v3 v4
CC - CD - CC - HC 0,00000 0,00604 0,00000 0,00000
CO - CE - CE - CD 0,00000 0,00303 0,00000 0,00000
CE - CE - CO - OO 0,00000 0,04280 0,00000 0,00000

Tableau B.3 – Paramètres intramoléculaires pour AQ, AQ•− et AQ2− : distances et
angles d’équilibre, angles dièdres et impropres ainsi que les constantes de forces pour
chaque liaison et chaque angle. Toutes les valeurs sont données en unités atomiques.
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CC CD CE CO OO HC HD
qi (AQ) -0,07727 0,24026 -0,27595 0,81045 -0,71139 0,06315 0,00028

qi (AQ•−) -0,13977 0,17776 -0,33845 0,74795 -0,77389 0,06315 0,00028
qi (AQ2−) -0,20227 0,11526 -0,40095 0,68545 -0,83639 0,06315 0,00028
αi (AQ) 8,5180 8,1826 8,0277 7,0192 4,9180 0,0 0,0

αi (AQ•−) 9,9106 9,5563 9,7193 10,0160 6,2208 0,0 0,0
αi (AQ2−) 9,9106 9,5563 9,7193 10,0160 6,2208 0,0 0,0

Aii 65,057 131,01 141,75 124,59 199,99 0,77098 0,93989
Bii 1,9738 1,9007 1,8582 1,7433 2,1968 1,9016 1,7490
Cii

6 9,6816 53,999 53,999 59,052 88,679 0,55032 1,9353
Cii

8 279,37 397,54 268,84 486,00 757,45 11,518 13,189

Tableau B.4 – Paramètres intermoléculaires pour AQ, AQ•− et AQ2−, incluant les
charges et la polarisabilités atomiques. Toutes les valeurs sont données en unités ato-
miques.
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B.3 Tempo

TEMPO• TEMPO+

Liaisons r0 k0 r0 k0
CA - CB 2,89742 0,10477 2,91915 0,09007
CB - CC 2,92955 0,08430 2,92388 0,04711
CC - CD 2,91727 0,10084 2,93427 0,07030
CC - N1 2,88797 0,05800 2,91915 0,01392
N1 - O1 2,46373 0,18941 2,28043 0,21352
CA - HA 2,06783 0,14490 2,06405 0,15372
CB - HB 2,07350 0,14490 2,07067 0,15372
CD - HD 2,06405 0,15032 2,06783 0,14716
Angles θ0 k0 θ0 k0

CB - CA - HA 1,92093 0,06509 1,90333 0,06163
CB - CC - CD 1,91339 0,08799 1,96145 0,08158
CB - CC - N1 1,91464 0,08509 1,88103 0,03222
CB - CA - CB 1,89234 0,06814 1,94669 0,06285
CA - CB - HB 1,92627 0,05822 1,93224 0,06253
CA - CB - CC 1,97967 0,07724 1,99161 0,06467
CC - CB - HB 1,88637 0,06948 1,87223 0,06865
CC - CD - HD 1,92407 0,05624 1,89045 0,03963
CC - N1 - O1 2,03685 0,10134 2,06890 0,11111
CC - N1 - CC 2,15623 0,01827 2,13581 0,00611
N1 - CC - CD 1,88763 0,08740 1,87412 0,07220
CD - CC - CD 1,91244 0,07680 1,94575 0,06908
HB - CB - HB 1,85841 0,05422 1,86626 0,04769
HA - CA - HA 1,85433 0,05324 1,84082 0,07426
HD - CD - HD 1,89611 0,05046 1,92093 0,04671

Dièdres v1 v2 v3 v4 v1 v2 v3 v4
CC - CB - CA - CB -0,01269 -0,00429 0,00165 0,00000 -0,01400 -0,01142 -0,00155 0,00000
CA - CB - CC - CD -0,01755 -0,00649 0,00260 0,00000 -0,02470 -0,00262 0,00296 0,00000
CC - CB - CA - HA 0,00000 0,00000 0,00006 0,00000 0,00000 0,00000 -0,00009 0,00000
CB - CA - CB - HB 0,00000 0,00000 0,00006 0,00000 0,00000 0,00000 -0,00009 0,00000
HB - CB - CA - HA 0,00000 0,00000 0,00006 0,00000 0,00000 0,00000 -0,00009 0,00000
CA - CB - CC - N1 0,00000 0,00000 -0,00333 0,00000 0,00000 0,00000 -0,00277 0,00000
HB - CB - CC - CD 0,00000 0,00000 -0,00130 0,00000 0,00000 0,00000 -0,00065 0,00000
HB - CB - CC - N1 0,00000 0,00000 0,00350 0,00000 0,00000 0,00000 0,00094 0,00000
CB - CC - CD - HD 0,00000 0,00000 0,00110 0,00000 0,00000 0,00000 -0,00021 0,00000
CD - CC - CD - HD 0,00000 0,00000 0,00110 0,00000 0,00000 0,00000 -0,00021 0,00000
N1 - CC - CD - HD 0,00000 0,00000 -0,00059 0,00000 0,00000 0,00000 0,00071 0,00000
CB - CC - N1 - CC 0,00000 0,01195 0,00734 0,00000 0,00000 0,01283 0,00264 0,00000
CB - CC - N1 - O1 0,00000 0,00000 -0,00037 0,00000 0,00000 0,00000 0,00053 0,00000
CD - CC - N1 - CC 0,00000 0,00759 0,00049 0,00000 0,00000 0,01371 -0,00059 0,00000
CD - CC - N1 - O1 0,00000 0,00000 0,00236 0,00000 0,00000 0,00000 0,00089 0,00000

Impropres v1 v2 v3 v4 v1 v2 v3 v4
CC - CC - N1 - O1 0,00000 0,00000 0,00853 0,00000 0,00000 0,00000 0,01170 0,00000

Tableau B.5 – Paramètres intramoléculaires pour TEMPO• and TEMPO+ : distances
et angles d’équilibre, angles dièdres et impropres ainsi que les constantes de forces pour
chaque liaison et chaque angle. Toutes les valeurs sont données en unités atomiques.
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CA CB CC CD N1 O1 HA HB HD
qi (TEMPO•) -0,26721 -0,23286 0,19509 -0,41605 -0,10445 -0,26562 0,09369 0,09741 0,15000
qi (TEMPO+) -0,16721 -0,13286 0,29509 -0,36605 0,04555 -0,11562 0,09369 0,09741 0,15000
αi (TEMPO•) 8,2611 7,9039 6,6313 9,1666 5,5628 4,4409 0,0 0,0 0,0
αi (TEMPO+) 8,2091 7,6323 7,0239 8,4595 5,5321 3,3431 0,0 0,0 0,0

Aii 119,95 119,83 186,07 149,55 249,88 227,22 0,34020 2,1847 0,62487
Bii 1,8151 1,8897 2,1526 2,3258 2,2932 2,3698 2,0499 1,5640 1,6995
Cii

6 4,1582 19,465 55,698 86,874 88,683 139,97 3,1375 2,1454 0,66209
Cii

8 199,94 368,29 178,34 474,94 757,45 799,88 26,981 18,384 19,124

Tableau B.6 – Paramètres intermoléculaires pour TEMPO• et TEMPO+, incluant les
charges et la polarisabilités atomiques. Toutes les valeurs sont données en unités atomiques.
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B.4 AQTFSI−

Liaisons k0 r0
C2 - S1 0,05360 3,38458
Angles k0 θ0

C2 - S1 - N1 0,11438 1,83653
C2 - S1 - O3/4 0,13921 1,92742
C7 - C2 - S1 0,03076 2,09747
C10 - C2 - S1 0,02755 1,88120

Dièdres v1 v2 v3 v4
C2 - S1 - N1 - S2 0,008025 -0,00940 0,00007 0,00000
C7 - C2 - S1 - N1 0,00000 0,00556 0,00000 0,00000

C7 - C2 - S1 - O3/4 0,00000 0,00547 0,00000 0,00000
C10 - C2 - S1 - N1 0,00000 0,00086 0,00000 0,00000

C10 - C2 - S1 - O3/4 0,00000 0,00002 0,00000 0,00000
H1 - C7 - C2 - S1 0,00000 0,01148 0,00000 0,00000
H2 - C10 - C2 - S1 0,00000 0,01298 0,00000 0,00000
C3 - C7 - C2 - S1 0,00000 0,01181 0,00000 0,00000

C11 - C10 - C2 - S1 0,00000 0,01046 0,00000 0,00000

Tableau B.7 – Paramètres intramoléculaires ajustés pour AQ-TFSI− : distances et angles
d’équilibre, angles dièdres ainsi que les constantes de forces pour chaque liaison et chaque
angle. Toutes les valeurs sont données en unités atomiques.

B.5 TEMPOmIM+

Liaisons k0 r0
C3 - C6 0,07162 2,92370
Angles k0 θ0

H1 - C3 - C6 0,02083 1,86380
C4/5 - C3 - C6 0,00473 1,93640
C3 - C6 - H6/7 0,02943 1,93007
C3 - C6 - N2 0,10459 1,96517

Dièdres v1 v2 v3 v4
C1/2 - C4/5 - C3 - C6 0,00000 0,00000 0,00000 0,00000
C4/5 - C3 - C6 - N2 0,02192 0,00152 0,00118 0,00000

C4/5 - C3 - C6 - H6/7 0,00000 0,00000 0,00118 0,00000
C3 - C6 - N2 - C7 -0,00922 0,0000 0,0000 0,00000
C3 - C6 - N2 - C8 0,00985 0,00129 0,01211 0,00000

H2-5 - C4/5 - C3 - C6 0,00000 0,00000 0,00000 0,00000
H1 - C3 - C6 - H6/7 0,00000 0,00000 0,00118 0,00000
H1 - C3 - C6 - N2 0,00000 0,00000 0,00535 0,00000

Tableau B.8 – Paramètres intramoléculaires ajustés pour TEMPO-EMIM+ : distances
et angles d’équilibre, angles dièdres ainsi que les constantes de forces pour chaque liaison
et chaque angle. Toutes les valeurs sont données en unités atomiques.
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Annexe C

Paramètres des simulations

Nom Chap. PBC T(K) rTF(Å) Composition L(Å) Potentiel(V) Tprod.(ns)

Mel-01 4 3D 298 12,0
50 BMIM+ x = 39,97

*** 4550 TFSI+ y = 39,97
450 ACN z = 39,97

Mel-02 4 3D 298 12,0
100 BMIM+ x = 43,66

*** 30100 TFSI+ y = 43,66
400 ACN z = 43,66

Mel-05 4 3D 298 12,0
250 BMIM+ x = 52,29

*** 15250 TFSI+ y = 52,29
250 ACN z = 52,29

Mel-08 4 3D 298 12,0
50 BMIM+ x = 58,76

*** 1550 TFSI+ y = 58,76
1624 ACN z = 58,76

LI pur 4 3D 298 12,0
500 BMIM+ x = 61,85

*** 15500 TFSI+ y = 61,85
z = 61,85

A1 5 3D 298 12,0
1 AQTFSI− x = 54,98

*** 201 BMIM+ y = 54,98
1914 ACN z = 54,98

A
′
1 5 3D 298 10,0

1 AQTFSI− x = 25,97
*** 201 Li+ y = 25,97

189 ACN z = 25,97

B1 5 3D 298 12,0
1 AQTFSI− x = 54,60

*** 20343 BMIM+ y = 54,60
342 TFSI− z = 54,60

B10 5 3D 298 12,0
10 AQTFSI− x = 55,27

*** 20352 BMIM+ y = 55,27
342 TFSI− z = 55,27

AB1 5 3D 298 12,0

1 AQTFSI− x = 54,70

*** 20
51 BMIM+ y = 54,70
50 TFSI− z = 54,70
1624 ACN

AB10 5 3D 298 12,0

10 AQTFSI− x = 55,49

*** 20
60 BMIM+ y = 55,49
50 TFSI− z = 55,49
1624 ACN

LI
6 3D 373 12,0

200 AQTFSI− x = 54,95
*** 11Biredox 200 TEMPOmIM+ y = 54,95

Pur z = 54,95



Nom Chap. PBC T(K) rTF(Å) Composition L(Å) Potentiel(V) Tprod.(ns)

P16 6 2D 373 8,0
25 AQTFSI− x = 34,00

0 1525 TEMPOmIM+ y = 36,00
960 C (électrode) z = 19,98

P20 6 2D 373 8,0
31 AQTFSI− x = 34,00

0 1531 TEMPOmIM+ y = 36,00
960 C (électrode) z = 23,98

P30 6 2D 373 8,0
46 AQTFSI− x = 34,00

0 1546 TEMPOmIM+ y = 36,00
960 C (électrode) z = 33,98

P35 6 2D 373 8,0
54 AQTFSI− x = 34,00

0 1554 TEMPOmIM+ y = 36,00
960 C (électrode) z = 38,98

|LIB|10 6 2D 298 12,0

10 AQTFSI− x = 34,00

0, 1, 2 2

10 TEMPOmIM+

50 BMIM+ y = 36,00
50 TFSI+

1624 ACN z = 156,12
2880 C (électrode)

|LIB|9 6 2D 298 12,0

9 AQTFSI−

0, 1, 2 2

1 AQTFSI3− x = 34,00
10 TEMPOmIM+

50 BMIM+ y = 36,00
50 TFSI+

1624 ACN z = 156,12
2880 C (électrode)

Tableau C.1 – Détails des simulations effectuées au cours de la thèse. Chap. correspond
au chapitre dans lequel le système est étudié, rTF est le rayon de coupure pour le calcul des
interactions de Tosi-Fumi, Composition représente le nombre de chaque espèce présente
dans le système et Tprod est le temps de production.
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Résumé : Le stockage de l’énergie est l’un des grands défis technologiques et sociétaux du
XXIe siècle. Dans ce contexte, le stockage électrochimique de l’énergie, en particulier grâce
aux supercondensateurs, apparaît comme étant une des approches les plus performantes.
Le mécanisme de fonctionnement de ces dispositifs de stockage repose sur l’adsorption
et la désorption d’ions aux électrodes. Ces dispositifs disposent d’une grande densité de
puissance, mais leur densité d’énergie est limitée, notamment par la surface accessible
aux ions dans la double couche électrochimique. Le but est donc d’augmenter la densité
d’énergie de ces dispositifs, sans pour autant compromettre leur puissance. Récemment,
une nouvelle famille d’électrolytes, à base de liquides ioniques actifs du point de vue redox,
a été synthétisée. Les premières expériences montrent des performances prometteuses. En
particulier, un doublement de la capacitance est observée lorsque le liquide ionique est fonc-
tionnalisé par des groupements redox. Cependant, le mécanisme du transfert d’électron
et son couplage avec l’adsorption/désorption des molécules restent encore peu compris.
Cela nécessite une investigation à l’échelle moléculaire, difficilement accessible à partir
des expériences. Cette thèse porte donc sur l’étude par dynamique moléculaire classique
du liquide ionique biredox TEMPOmIM-AQTFSI. En particulier, nous avons étudié les
propriétés structurelles des molécules redox et des ions du liquide ionique non greffés,
avant d’étudier l’effet de la fonctionnalisation sur les propriétés structurelles, dynamiques
et électrochimiques du liquide ionique biredox. On observe notamment du stacking entre
les anthraquinones, qui forment une structure percolante au sein du liquide ionique, sem-
blable à une structure poreuse. La structure nanométrique formée par les anions pourrait
notamment être à l’origine des résultats expérimentaux prometteurs



Abstract : Energy storage is one of the great technological and societal challenges of
the 21st century. In this context, the electrochemical storage of energy, in particular using
supercapacitors, appears to be one of the most efficient approaches. The operating me-
chanism of these storage devices is based on the adsorption and desorption of ions at the
electrodes. These devices have a high power density, but their energy density is limited,
in particular by the surface area accessible to the ions in the electrochemical double layer.
The goal is therefore to increase the energy density of these devices, without compromising
their power. Recently, a new family of electrolytes, based on redox-active ionic liquids, has
been synthesized. The first experiments show promising performances. In particular, the
capacitance is doubled when the ionic liquid is functionalized by redox moieties. Howe-
ver, the mechanism of electron transfer and its coupling with the adsorption/desorption
of molecules remain poorly understood. This requires an investigation at the molecular
scale, which is not easily accessible from experiments. This thesis focuses on the study
of the biredox ionic liquid TEMPOmIM-AQTFSI by classical molecular dynamics . In
particular, we studied the structural properties of the redox molecules and the ions of
the non-grafted ionic liquid, before shedding light on the effect of functionalization on the
structural, dynamic and electrochemical properties of the biredox ionic liquid. The most
interesting result is the stacking observed between the anthraquinones groups, which form
a percolating structure within the ionic liquid, similar to a porous structure. The nanome-
tric structure formed by the anions could be at the origin of the promising experimental
results.
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