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- INTRODUCTION -

La technologie Lithium-Ion qui fut mise au point par Sony et commercialisée pour la

première fois en 1990 apparaît comme une méthode moderne de hautes performances pour le

stockage et la restitution de l'énergie dans les accumulateurs [1]. Elle offre des améliorations

importantes par rapport aux systèmes classiques : haute densité d'énergie, énergie spécifique

élevée, durée de vie importante [2]. Ses applications sont variées [3-6] : le véhicule électrique,

les appareils électroniques portables, l'utilisation comme système énergétique pour l'armée et

les programmes spatiaux… En effet, le CNES s’intéresse aux batteries lithium-ion afin de

remplacer les batteries nickel - cadmium et nickel - hydrogène qui sont les deux principales

sources d’énergie pour les applications spatiales. Les satellites et les sondes spatiales utilisent

les systèmes de stockage d’énergie pour assurer la permanence en alimentation électrique. Ces

systèmes sont rechargés à partir des générateurs solaires et restituent leur énergie pendant la

période d’ombre.

D'une manière générale un accumulateur est constitué d'un couple de deux électrodes

(positive et négative) séparées par un électrolyte dans lequel les ions se déplacent tandis que les

électrons circulent dans le circuit électrique extérieur. Ainsi, à chaque cycle  de charge et de

décharge les réactions électrochimiques s'inversent à chaque électrode tandis que les ions

lithium font la navette d'une électrode à l'autre. On comprend aisément que l'électrolyte joue un

rôle clé dans le fonctionnement de l'accumulateur. Il a une influence majeure sur les

performances à basse température ainsi que sur la longévité et la sécurité qui sont des aspects

essentiels pour l'usage spatial. L'accumulateur Lithium-ion s'impose aujourd'hui comme la

solution de choix pour les missions spatiales. Sa légèreté (140 Wh/kg), sa compacité (200

Wh/l), son rendement énergétique sont en effet incomparablement supérieurs à tous les autres

dispositifs de stockage existants [7].

Dans ce travail, nous avons tout d'abord mené une étude bibliographique sur les

différents types de batteries actuellement sur le marché, sur la technologie lithium-ion et plus

précisément sur les électrolytes. Pour que les batteries au lithium puissent délivrer beaucoup

d’énergie, il est nécessaire que la migration des ions lithium de l’anode à la cathode se fasse

sans problème de polarisation. Ceci nécessite l'utilisation d'électrolytes dont les cations sont
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très mobiles et le nombre de transport proche de l’unité. L'obtention d'une haute conductivité

implique une basse viscosité de l'électrolyte. La modélisation de la viscosité et de la

conductivité est primordiale pour la formulation de nouveaux électrolytes pour accumulateurs

rechargeables au lithium. Dans une étude bibliographique, afin de mieux comprendre les

phénomènes de transport dans les électrolytes concentrés, nous nous sommes intéressés aux

différentes théories des solutions ioniques diluées et concentrées.

Malgré l’emploi très répandu des solutions salines concentrées dans les accumulateurs

rechargeables, les données relatives à la viscosité et à la conductivité des milieux organiques

sont actuellement peu nombreuses. Il nous paraît alors intéressant de proposer une théorie

cohérente pour interpréter les variations de ces grandeurs avec la température ou la

concentration. Notre objectif a été tout d'abord de mesurer la viscosité et la conductivité des

solutions de sels de lithium concentrées (de 0,1 à 1,5 mol/L) dans la γ-butyrolactone (BL) qui a

été choisie comme solvant de base en raison de sa  constante diélectrique suffisante  pour

permettre la dissociation ionique [8], de sa  viscosité peu élevée [9] et de sa stabilité thermique

étendue à l’état liquide [9]. Nous avons étudié l'influence sur la viscosité et la conductivité des

différents sels de lithium qui constituent les électrolytes pour de tels accumulateurs : le

perchlorate de lithium (LiClO4), le tétrafluoroborate de lithium (LiBF4), l’hexafluorophosphate

de lithium (LiPF6), l’hexafluoroarséniate de lithium (LiAsF6) et le bis-

(trifluoromethylsulfonyl)-imidure de lithium (LiTFSI).

La γ-butyrolactone ne peut pas remplir seule tous les critères permettant une utilisation

dans les batteries au lithium. Nous avons choisi d'ajouter du carbonate d'éthylène (EC)  à la γ-
butyrolactone. Malgré sa température de fusion élevée [9] et sa forte viscosité [10], le carbonate

d'éthylène est un solvant couramment utilisé dans les électrolytes pour accumulateur au lithium

car il favorise la formation d'une couche de passivation de bonne qualité sur carbone. Le

mélange BL-EC possède une faible pression de vapeur en particulier inférieure à celle du

mélange carbonate de diéthyle (DEC) - EC et un point flash élevé [11] ce qui est très important

pour la sécurité. Une étude récente a montré que la BL utilisée comme co-solvant permet de

diminuer la formation des gaz due à la décomposition des solvants lors des cyclages [12]. Cette

étude consiste à vérifier que l'électrolyte BL-EC satisfait au cahier des charges tout en étant

suffisamment conducteur aux basses températures  pour les applications spatiales (au moins 3

mS/cm à -20°C).
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Il faut que l'électrolyte soit :

Ü Peu visqueux pour faciliter la mobilité des ions.

Ü Suffisamment conducteur aux basses températures pour diminuer la chute ohmique.

Ü Stable thermiquement.

Ü Résistant à l’oxydation à la cathode.

Ü Capable de solubiliser les sels de lithium.

Ü Capable de former une couche de passivation de bonne qualité pour éviter l’exfoliation

du carbone.

Ü Sans danger pour l’environnement et ne présentant pas de danger de manipulation.

L’étude de la stabilité thermique des mélanges BL-EC nous a permis de proposer un

diagramme de phase en utilisant deux techniques complémentaires : la calorimétrie

différentielle à balayage (DSC) et la diffraction des rayons X aux basses températures (XRD).

Nous avons également mesuré la conductivité des mélanges binaires en présence des sels les

plus couramment utilisés dans les batteries au lithium (LiPF6 et LiBF4). Afin de résoudre les

problèmes de mouillabilité du séparateur en polypropylène (Celgard) rencontrés avec ces

électrolytes, nous avons effectué des mesures de tension superficielle et d'angles de contact. Ce

séparateur limite les performances des batteries aux basses températures mais est indispensable

pour la sécurité [13]. Il faut que l’électrolyte mouille parfaitement le séparateur et le pénètre

facilement par capillarité.  Ces problèmes de mouillabilité  ont pu être résolus par l'ajout d’un

tensioactif au mélange BL-EC.

L'électrolyte sélectionné (eutectique BL-EC en présence de LiBF4) a ensuite été étudié

en électrochimie pour vérifier sa cyclabilité sur électrode négative de graphite et sur un

matériau cathodique en oxyde de cobalt (LiCoO2). Une étude en impédance complexe, en

microscopie électronique et en XPS nous a permis de mettre en évidence l'importance des

solvants et de la nature du sel sur la couche de passivation (SEI). L'influence du tensioactif sur

le cyclage en demi-piles (graphite/lithium et LiCoO2/lithium) et en pile complète

(graphite/LiCoO2) a été étudiée à température ambiante et à 60°C. Nous avons ensuite vérifié

les performances de la pile complète avec cet électrolyte aux basses températures.
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Chapitre I :   Bibliographie 

I. Généralités sur les batteries

La plupart des historiens datent l'invention de la pile vers 1800 avec les expériences de

Volta. Le premier accumulateur fut inventé par Raymond Gaston Planté en 1834. Depuis, de

nombreux types de batteries rechargeables ont été commercialisés. Avec le véhicule

électrique, les appareils électroniques portables, les nouvelles normes de sécurité et l'écologie,

la recherche s'est intensifiée sur les batteries au lithium qui sont à l’heure actuelle les plus

performantes. Dans cette partie, les différentes batteries sont présentées et plus

particulièrement les batteries au lithium.

1. Les différents types de batteries

a) Les batteries plomb – acide

La technologie des batteries plomb-acide est un acteur majeur dans le stockage de

l’énergie. Le faible coût, la maîtrise de la fabrication et du recyclage, la fiabilité et

l’intégration dans les systèmes modernes de secours sont les principaux atouts de ce type

d’accumulateur. Les batteries plomb-acide représentent environ 60% de toutes les batteries

vendues dans le monde [14]. Ces batteries sont utilisées  pour le démarrage et l’éclairage des

véhicules, dans les chariots élévateurs, les sous-marins… Elles permettent d’assurer une

source continue d’énergie.

Quatre vingt seize pour-cent des batteries plomb-acide sont recyclées ce qui est en

conformité avec les normes de protection environnementales. Lorsqu’un courant de charge

circule dans un accumulateur conventionnel au plomb-acide entièrement chargé, l’électrolyse

de l’eau dégage de l’oxygène sur la plaque positive qui est surcapacitive par rapport à la

plaque négative.
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L’oxygène est alors canalisé à travers un séparateur microporeux vers la plaque

négative où ont lieu les réactions suivantes :

Pb + 1/2 O2  →  PbO

PbO + H2SO4 → PbSO4 + H2O

PbSO4 + 2H+ + 2e- → Pb + H2SO4

Il n’y a plus de perte d’eau ce qui permet de réaliser des batteries étanches. Ces

batteries ont une bonne cyclabilité, une puissance massique élevée (200 W/kg [15]), et la

matière première (le plomb) est largement disponible. Elles permettent une charge rapide et

un coût au kWh bas. Par contre, l’énergie massique est moyenne (35 Wh/kg [15]), la

puissance est fonction de l’état de charge et les performances sont moyennes aux basses

températures (inférieures à  –10°C).

b) Les batteries nickel – cadmium ou nickel – fer

Après les batteries plomb-acide, les batteries nickel-cadmium sont les plus utilisées

des batteries rechargeables. Elles ont été inventées à la fin du XIXème siècle par Jungner en

Suède et Edison aux Etats-Unis. Elles possèdent une électrode positive en oxyde de nickel,

une électrode négative en fer ou en cadmium et un électrolyte constitué de KOH concentré

[16] :

Fe + 2 NiOOH + 4H2O ⇔ Fe(OH)2 + 2 Ni(OH)2.H2O OCV=1,37V

Cd + 2 NiOH + 4H2O ⇔ Cd(OH)2 + 2 Ni(OH)2.H2O OCV=1,30V

(OCV signifie « Open circuit Voltage »)

Les batteries nickel-cadmium ont une grande cyclabilité, une puissance élevée après

décharge partielle, de très bonnes performances à basse température (inférieure à 0°C) et une

charge rapide est possible. Par contre, la matière première (nickel) est limitée, la charge à une

température supérieure à 35°C est faible, il y a un effet mémoire et le coût est élevé. L’énergie

massique des piles Ni-Cd atteint actuellement 40 Wh/kg et une puissance massique de 175

W/kg.
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c) Les batteries Nickel métal - Hydrure

A l'exception des accumulateurs plomb-acide et Ni-Cd qui sont les plus connus, les

batteries nickel-métal hydrure ont envahi le marché du portable. La technologie nickel-métal

hydrure (Ni-MH) présente par rapport à la technologie Ni-Cd un gain énergique et l'avantage

de ne pas utiliser de cadmium [17]. Les batteries Ni-MH possèdent une capacité élevée, une

densité d'énergie élevée mais encore inférieure aux batteries lithium-ion [18]. Elles peuvent

également effectuer plus de 500 cycles de charge/décharge. Les performances sont encore

bonnes à des températures élevées mais diminuent aux faibles températures (-10°C à 60°C).

Les batteries Ni-MH se composent d'une cathode en hydroxyde de nickel, d'une électrode

négative en alliage capable d'adsorber l'hydrogène, d'un séparateur, d'un électrolyte (figure I-

1) et les réactions suivantes ont lieu aux électrodes :

Ni(OH)2 + OH- NiOOH + H2O + e-

M + H2O + e- MHadsorbé + OH-

Soit globalement :    NiOOH + MH M + Ni(OH)2

Figure I-1 : Batterie Ni-MH.

Charge

Décharge
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Au cours des vingt dernières années, une intense activité de recherche pour le

développement des batteries au lithium aussi bien primaires que secondaires a eu lieu. Le

lithium possède une faible masse atomique (6,94 g/mol), une forte capacité spécifique de

3860 Ah/kg alors que celle du zinc est de 820 Ah/kg et celle du plomb de 260 Ah/kg [19]. Il

possède également un bas potentiel de réduction électrochimique (-3,045 V) qui lui confère

une haute énergie spécifique [20]. Cet élément est donc très intéressant pour le stockage de

l’énergie électrique.

d) Les batteries lithium  métal

Des générateurs électrochimiques primaires à base de lithium métal sont couramment

utilisés. Bien que le lithium puisse être déposé avec un haut rendement, la fabrication de

batteries secondaires au lithium métal entraîne quelques difficultés à cause de la très grande

réactivité de l’électrolyte avec du lithium fraîchement déposé. Ce phénomène qui est

responsable de la passivation et de la longue durée de vie des batteries primaires cause des

effets indésirables dans les batteries rechargeables au lithium métal :

X Quelques grains de lithium déposés peuvent être isolés électroniquement du reste de

l’électrode ce qui réduit la capacité.

X L’uniformité du dépôt est faible ce qui entraîne la formation de dendrites qui peuvent

provoquer des courts-circuits.

Pour éviter cela, il faut utiliser un électrolyte dont la formulation permet l’obtention d’un

dépôt de lithium lisse ce qui n’a jamais été réalisé à ce jour.

e) Les batteries lithium - ion

Les batteries primaires au lithium existent sur le marché depuis vingt cinq ans mais la

première batterie rechargeable lithium-ion a été introduite par Sony il y a dix ans. La

production de batteries au lithium a augmenté de façon importante ces dernières années : en

1997, la production des batteries primaires et secondaires au lithium atteignait 35% de la

production totale des batteries dépassant celle des batteries plomb-acide (30%) [21]. Les

batteries lithium-ion seront utilisées comme source d’énergie pour les véhicules électriques
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dans un futur proche [22]. Il y a deux raisons qui expliquent l’importance de la recherche dans

le secteur des batteries au lithium : la protection de l’environnement et la sauvegarde des

matières fossiles. Le fonctionnement de la batterie lithium-ion est décrit sur la figure I-2 :

Figure I-2 : Mécanisme de charge/décharge dans les batteries lithium – ion (Me = Ni,

Co, Mn…).

Ce type d’accumulateur rechargeable à haute tension (OCV=3 V à 4V) est caractérisé

par une longue durée de vie grâce à la présence d’une couche de passivation et peut être

utilisé dans une large gamme de température. Nous avons reporté sur la figure I-3 la densité

d’énergie des batteries rechargeables dont celle au lithium.

Figure I-3 : Comparaison (1995-2000) des densités d’énergie des batteries rechargeables.

Nous pouvons remarquer que les propriétés de stockage de ce type de batteries rechargeables

sont très intéressantes comparées aux autres accumulateurs existant sur le marché.

LiMeO å Li1-xMeO +x Li+ + xe-

C6 + x Li+ + x e- å LixC6

Li1-xMeO +x Li+ + xe- å LiMeO

LixC6 å C6 + x Li+ + x e-
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II. La technologie lithium – ion

1. L’anode

Les matériaux d’électrode négative des batteries lithium-ion fonctionnent à bas potentiel

c’est à dire proche de 0 V vs Li/Li+ (figure I-4). Ce sont des alliages avec le lithium (LiAl),

des composés d’insertion du carbone, des oxydes mixtes de vanadium amorphes, des oxydes

mixtes à base d’étain et des oxydes mixtes à base de titane [23].

Figure I-4 : Fenêtre de potentiel des matériaux d’électrodes les plus utilisés [23].

Nous nous intéresserons essentiellement aux composés carbonés. Deux types de carbone

existent : le graphite hautement ordonné par un traitement thermique à haute température

(3000°C) et le carbone non graphitisable obtenu par un traitement thermique à basse

température (1100°C). Le matériau précurseur contient du coke, des fibres de carbones…

[24]. Les recherches ont pour but d’augmenter la capacité spécifique, le rendement des cycles,

la durée de vie en cyclage et de diminuer la capacité irréversible. Ces propriétés dépendent du

traitement  thermique, de la morphologie, de la microstructure, de la texture et de la

cristallinité du graphite. L’électrode de graphite donne une capacité réversible de 280 à 330

mAh/g. Les carbones désordonnés, élaborés à basse température sont également  capables de

stocker réversiblement des quantités de lithium supérieures à celle du graphite [25]. Le
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graphite est composé d’un empilement tripériodique parfaitement ordonné de couches

aromatiques planes à structure bipériodique appelées feuillets de graphène [26] (figure I-5).

Figure I-5 : Structure du graphite.

Entre ces plans de graphène, des ions lithium peuvent être intercalés par voie chimique

[27]. Cette intercalation de lithium dans les plans de graphène conduit à des composés de

formule LixC6 avec x compris entre 0 et 1 selon la valeur du stade qui représente le nombre de

couche de carbone séparant deux couches d’intercalat successives (LiC6 représente donc un

composé d’intercalation de stade 1) [28]. Les différents stades d’intercalation sont observés

en mode galvanostatique par la présence de paliers lorsque le potentiel est reporté en fonction

du taux de lithium inséré (figure I-6). Les stades d’intercalation du lithium dans le graphite

sont visibles aux potentiels suivants  [16] :

X Stade I : 85 mV.

X Stade II : 120 mV.

X Stade III : 122 mV.

X Stade IV : 210 mV.
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Figure I-6 : Potentiel électrochimique en fonction de la quantité de lithium intercalé

dans le graphite montrant les différents stades d’intercalation.

L’insertion du lithium dans les feuillets de graphite est accompagnée par la formation

d’une couche de passivation obtenue par réduction électrochimique irréversible des espèces

électrolytiques. La décomposition du ou des solvants et du sel forme des composés qui

précipitent à la surface du graphite ou du lithium métal pour former un film protecteur appelé

couche de passivation. Ce film passivant fut étudié par Peled [29,30] qui utilisa l’expression

“ Solid electrolyte interphase (SEI) ” pour nommer ce film. Il démontra que l’étape

déterminante n’est pas le transfert de charge mais la migration des ions lithium à travers le

film. Cette SEI doit être fine et conductrice des ions lithium. En utilisant un mélange de

solvants on peut obtenir un électrolyte qui garantisse un bon fonctionnement de l’électrode

[31].

Ainsi, le développement d’électrodes basées sur l’insertion ou l’intercalation de lithium

permettant  des cycles de charges et de décharges profonds sans perte importante de capacité

a permis la commercialisation de batteries rechargeables au lithium.

2. La cathode

Depuis l’idée d’électrodes en solution solide provenant de  Steele [32], Whittingham,

Huggins [33] et Armand [34], il a été établit que de nombreux oxydes de métaux de transition

peuvent intercaler du lithium réversiblement sans modifier la structure hôte. De très
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nombreuses études portent sur LiCoO2 [35], LiNiO2 [36], LiNi1-yCoyO2 [37], LiMn2O4,

LiMnO2 et LiFeO2 qui sont des matériaux fonctionnant à des potentiels élevés de l’ordre de

4V de façon à être compatible avec un électrolyte liquide (figure I-4). Pour les batteries

lithium ion, le matériau le plus utilisé est LiCoO2 [23] mais il est cher à cause du prix élevé du

cobalt. LiNiO2 est moins cher mais plus difficile à synthétiser pour une performance égale et

un potentiel inférieur à LiCoO2. Les études récentes se focalisent sur d’autres types

d’électrodes comme LiNi1-yCoO2 pour des raisons de sécurité puisque le composé Li0.5NiO2

se décompose à une température de 200°C [38]. LiMnO2 est également utilisé comme cathode

car ce matériau n’est pas trop cher et plus stable que les  oxydes de cobalt ou de nickel [39].

Pour les batteries au lithium métal, les électrodes positives utilisées sont des oxydes de

vanadium et des oxydes de manganèse opérant autour de 3V et compatibles avec un

électrolyte polymère sec.

3. L’électrolyte

L’électrochimie des solvants non aqueux est devenue essentielle à la fin des années 50

et le début des années 60 avec le concept des batteries au lithium [40]. Plusieurs

combinaisons sel – solvant ont été étudiées et des maxima de conductivité ont été observés

pour des solutions de sels de lithium dans l’acétonitrile (AN), la γ-butyrolactone (BL), le

carbonate de diméthyle (DMC), le carbonate d’éthylène (EC), le carbonate de propylène

(PC)… Des mélanges de solvants ont également permis d’améliorer les propriétés des

électrolytes (EC/PC, EC/DMC…). L’électrolyte utilisé dans les batteries au lithium se

compose habituellement d’un mélange (binaire ou ternaire) de solvants organiques et d’un sel

de lithium.

L’objectif est d’améliorer cet électrolyte en agissant sur la formulation du mélange de

solvants en fonction du sel de lithium utilisé de manière à mieux remplir le cahier des

charges :

X Faible viscosité pour faciliter la mobilité des ions.

X Conductivité élevée à température ordinaire et suffisante à froid pour diminuer la chute

ohmique.
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X Liquide dans une large gamme de température (température de cristallisation basse et

température d’ébullition élevée).

X Résistant à l’oxydation à la cathode.

X Pouvoir solubilisant pour les sels de lithium.

X Formation d’une couche de passivation pour éviter l’exfoliation du graphite.

X Produit écologiquement acceptable et ne présentant pas de danger de manipulation.

a) Les solvants

De nombreux solvants organiques permettant la dissolution des sels de lithium ont été

étudiés comme constituants des solutions électrolytiques pour batteries rechargeables au

lithium. Le tableau I-1 rassemble les propriétés physico-chimiques de quelques solvants

utilisés dans les batteries rechargeables au lithium [41-44].

Tableau I-1 : Propriétés physico-chimiques de solvants à 25°C (sauf précision contraire)

TF : température de fusion, TE : température d’ébullition, εr permittivité relative, η
viscosité dynamique, µ moment dipolaire, D.N et A.N respectivement le nombre

accepteur et le nombre donneur de Guttmann. [a] : à 30°C ; [b] : à 40°C ; [c] : à 20°C.

Solvant TF (°C) TE(°C) εr η(cP) µ(D) D.N A.N
Acétonitrile (AN) -45,7 81,8 38,0 0,345 3,94 14,1 18,9γ-Butyrolactone (BL) -42,0 206,0 39,1 1,751 4,12 _ _
Diéthyléther (DEE) -116,2 34,6 4,3 0,224 1,18 19,2 3,9
1,2-Diméthoxéthane (DME) -58,0 84,7 7,2 0,455 1,07 24,0 _
Diméthylsulfoxyde (DMSO) 18,4 189,0 46,5 1,991 3,96 29,8 19,3
1,3-Dioxalane (DOL) -95,0 78,0 6,8[a] 0,580 _ _ _
Carbonate d’éthylène (EC) 39-40 248,0 89,6[b] 1,860[b] 4,80 16,4 _
Methylformate (MF) -99,0 31,5 8,5[c] 0,330 1.77 _ _
2-Méthyltétrahydrofurane) _ 80,0 6,2 0,457 _ _ _
Carbonate de propylène (PC) -49,2 241,7 64,4 2,530 5,21 15,1 18,3
Sulfonale (S) 28,9 287,3 42,5[a] 9,870[a] 4,70 14,8 19,3
Tétrahydrofurane (THF)
Diméthyl Carbonate (DMC)
Diethyl Carbonate (DEC)
Diglime (DG)

-108,5
3.0

-43,0
-64,0

65,0
90,0

127,0
162,0

7,25[a]
3,12
2,82
6,25

0,460[a]
0,585
0,750
0,98

1,71
_
_
_

20,0
_
_
_

8,0
_
_
_
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Les solvants doivent être aprotiques et stables aux bas potentiels (ou ne pas réagir avec

le lithium métal) et avoir une forte polarité afin de dissoudre facilement les sels. La

permittivité relative et la viscosité du solvant  sont les propriétés les plus importantes car elles

déterminent la conductivité ionique de la solution électrolytique.

Les carbonates d’alkyles sont souvent utilisés comme solvant dans les batteries au

lithium. Le carbonate de propylène, le carbonate d’éthylène ont une haute permittivité qui est

attribuée à la forte polarité mais ils sont aussi très visqueux à cause des fortes interactions

intermoléculaires. Par contre le carbonate de diméthyle (DMC) et le carbonate de diéthyle

(DEC) ont une faible permittivité et une faible viscosité car ils ont une structure moléculaire

qui permet d’augmenter le degré de liberté (rotation des groupes alkyles). Les mélanges de

ces différents solvants (PC+DEC, EC+DMC…) sont souvent employés dans les batteries

rechargeables au lithium.

b) Les sels de lithium

Les sels de lithium utilisés dans les batteries au lithium ont des anions monovalents

afin de maintenir un haut degré de dissociation du sel et une meilleure mobilité de l’ion [41].

Les sels utilisés dans les électrolytes pour les batteries au lithium sont [19,45] :

X Le perchlorate de lithium (LiClO4) mais il n’est pas utilisé industriellement car il

est explosif.

X L’hexafluoroarséniate de lithium (LiAsF6) mais il n’est pas stable thermiquement,

peut initialiser la polymérisation d’ester cyclique et présente une forte toxicité.

X Le tétrafluoroborate de lithium (LiBF4) qui a une conductivité plus faible que les

autres sels en solution.

X Le triflate de lithium (LiCF3SO3) est peu conducteur et agressif vis à vis du

collecteur de courant en aluminium.

X Le bis-(trifluoromethyl sulfonyl)-imidure de lithium (LiTFSI) est bon conducteur

mais agressif vis à vis du collecteur de courant en aluminium.
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c) Les différents électrolytes utilisés dans les batteries au lithium

Actuellement, il existe sur le marché différents systèmes de générateurs électrochimiques

avec divers électrolytes et électrodes à insertion. Quelques systèmes sont énumérés dans les

tableaux I-2 et I-3 pour les batteries de type lithium métal et lithium-ion [9].

Tableau 1-2 : Exemples de cathodes, d’anodes et d’électrolytes utilisés dans les batteries

au lithium métal [9].

Batterie primaire
Négative / positive Electrolyte (sel/solvant)

Li/MnO2 LiClO4/PC
Li/(CF)n LiBF4 /BL
Li/CuO LiClO4/DOL

Li/SOCl2 LiAlCl4/SOCl2

Tableau I-3: Exemples de cathodes, d’anodes et d’électrolytes utilisés dans les batteries

lithium-ion [9].

Batteries secondaires
Négative/positive

Electrolyte (sel/solvant) Compagnie ou institut

Li-C/LiCoO2 LiPF6/PC+EC Sony Energytec (Japon)
Li-C/LiCoO2 LiBF4/PC+EC+BL A&T battery (Japon)
Li-C/LiCoO2 LiPF6/EC+DEC+additif Matsushita battery (Japon)
Li-C/LiCoO2 LiPF6/EC+ additif Sanyo (Japon)
Li-C/Li1+xMn2O4 LiPF6/EC+DMC Bellcore (USA)
Li-C/LiNiO2

Li-C/LiCoO2

LiPF6 ou LiN(CF3SO2)2/EC+ additif
LiPF6/EC+PC+3DMC

Rayovac (USA)
SAFT (France)

Comme nous l’avons vu précédemment, les batteries au lithium tiennent une place de

plus en plus importante sur le marché des batteries car elles permettent une utilisation dans les

ordinateurs et  les téléphones portables, les caméras…. Les batteries rechargeables au lithium

sont aussi susceptibles d’être utilisées dans l’exploration planétaire car ce sont des batteries

de faible volume, de faible masse (200 kg d’économisé sur une navette peut permettre une

économie maximale de 30 millions de dollars [46]) et qui fonctionnent aux basses

températures.  Les batteries lithium-ion ont une énergie spécifique deux à trois fois plus

importante que les batteries de l’aérospatiale Ni-Cd et Ni-H2.
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Avant d'aborder les différentes théories concernant la viscosité puis la conductivité des

solutions ioniques nous allons exposer les différentes forces qui sont mises en jeu dans ces

électrolytes et qui sont directement liées avec la viscosité et la conductivité.

III. Les forces intermoléculaires dans les électrolytes liquides

La cohésion d'un liquide ionique ou non est assurée par les forces d'interaction

intermoléculaires. Ce sont des liaisons physiques s’exerçant entre atomes, molécules ou ions.

Voici quelques exemples de liaisons chimiques faisant intervenir  les forces

intramoléculaires :

Tableau I-4 : Comparaison des énergies de liaison en kJ/mol pour différentes liaisons

chimiques [47].

Molécule Liaison Énergie de liaison

HCN C-N 870

HCHO C=O 690

F2 F-F 150

Li2 Li-Li 60

Lithium métal Li-Li 180

Les liaisons intermoléculaires ont des énergies bien inférieures aux liaisons chimiques, c'est à

dire de l'ordre de 1 kJ/mol à quelques dizaines de kJ/mol. On peut voir dans le tableau I-4 que

les énergies de liaison varient de 50 kJ/mol à 900 KJ/mole.

Les deux états condensés de la matière sont l’état solide et l’état liquide où les molécules sont

soumises à :

• Des forces attractives qui attirent les unes vers autres à la limite de l’interpénétration.

• Des forces répulsives qui imposent des structures d’empilement respectant leur forme.
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L’état liquide est le plus complexe des trois états de la matière. L’état solide est un état

condensé ordonné alors que l’état liquide est un état condensé désordonné par l’agitation qui

rend la position des molécules insaisissable. On construit donc des fonctions statistiques qui

décrivent l’énergie du système (fonction de partition), sa structure moyenne (fonction de

distribution radiale) et les mouvements moléculaires (fonction de corrélation temporelle).

L’énergie potentielle intermoléculaire se définit comme l’énergie U(r) résultant des

interactions entre des molécules séparées d’une distance r tel que U(r)=0 quand r tend vers

l’infinie. La force intermoléculaire F(r) est reliée à l’énergie par la relation F(r) = -dU(r)/dr.

Nous nous intéresserons aux différentes forces qui sont mises en jeu dans les électrolytes

que nous étudions c’est à dire composés d’un sel de lithium dissous dans un solvant organique

dipolaire aprotique.

1. Forces répulsives

Elles ont la même origine que les interactions covalentes mais de signes opposés. Elles

résultent du recouvrement des orbitales électroniques lorsque les molécules se rapprochent à

très courte distance. Selon le principe d’exclusion de Pauli, les électrons ne peuvent pas

occuper toute la région de recouvrement et la densité électronique devient alors plus faible. Les

noyaux chargés positivement sont moins écrantés et se repoussent mutuellement. C’est ce type

de force qui avec l’agitation thermique sont utilisées dans le modèle du pseudo-réseau ionique

pour éviter que le pseudo-réseau se condense de nouveau en un réseau cristallin.

Pour des convenances de calcul on représente l’énergie de répulsion selon :

Urep= ψ exp (-r/ο) (I-I)

avec ψ et ο des paramètres ajustables.

Elles est aussi représentée par l’équation suivante :

Urep= (σ/r)
n
 (I-2)
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Où n est compris entre 9 et 16 et rend compte de la compressibilité des atomes.

2. Forces coulombiennes

En phase liquide, elles commandent les processus de solvatation dans les solutions

électrolytiques, c’est pourquoi par la suite nous nous intéresserons davantage à ces forces.

a) Forces entre ions

C’est une force à longue portée qui est souvent diminuée par des phénomènes de

solvatation c’est à dire que cette force décroît plus rapidement dans un milieu dense que

lorsque l’ion est isolé. Pour deux ions de charge z1e et z2e situés à une distance r, l’énergie

inter-ionique peut être calculée par l’expression I-3 :

r4

ezz
)r(U

r0

2

1 2

επε
−= (I-3)

avec z1 et z2 le nombre de charges portées par les ions 1 et 2 respectivement, e=1,602.10
-19

 C la

charge élémentaire d’un électron et ε0=8,85.10
-12

 C
2
.J

-1
.m

-1
 la permittivité du vide.

b) Forces entre ions et dipôles fixes

Le moment dipolaire apparaît quand les barycentres des charges positives et négatives

d’une molécule ne coïncident pas. On définit alors un moment dipolaire qui est un vecteur

orienté vers les charges positives et dont la norme µ est égale à Ql avec l la distance séparant

les charges +Q et –Q du dipôle.

L’énergie d’interaction entre un ion de charge ze et le centre d’une molécule polaire est

donnée par l'expression suivante :

2

r0 r4

cos.zeµ
)r(U επε

θ−= (I-4)
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où r représente la distance entre l'ion et le centre de la molécule et θ l'angle décrivant

l'orientation de la molécule par rapport à la droite joignant l'ion à la molécule. Cette interaction

est à longue portée, son signe et son intensité dépendent fortement de l’orientation du dipôle

par rapport à l’ion.

c) Forces entre ions et dipôles mobiles

Pour certaines distances entre l’ion et le dipôle ou encore selon les charges mises en jeu,

l’énergie d’interaction ion-dipôle peut être proche de kT c’est à dire de l’énergie thermique.

Dans ce cas, le dipôle reste en état de rotation thermique naturelle et l’énergie d’interaction ion-

dipôle est donnée par la relation I-5 :

42

r0

22

kTr)4(6

µ)ze(
)r(U επε−= (I-5)

3. Forces dipolaires

L’interaction entre deux molécules polaires proches l’une de l’autre est semblable à celle de

deux petits aimants :

Figure I-7 : Représentation de deux dipôles en interaction.

L’énergie correspondante est :

[ ]ϕθθθθεπε cossinsincoscos2
4

)( 21213

0

21 −−=
D

µµ
rU

r

(I-6)

Où θ1, θ2 et ϕ qui définissent l’orientation des molécules et µ1, µ2 les moments dipolaires des

deux molécules distantes de D.

D
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L’interaction dipôle-dipôle est une interaction à longue portée mais l’intensité est plus

faible que pour les interactions ion-ion et ion-dipôle. En phase liquide, l’alignement d’un

dipôle dans le champ d’un dipôle voisin est rare. Bien plus souvent l’énergie d’interaction est

celle correspondant à des dipôles en rotation thermique naturelle (équation I-7 dite de Keesom).

62

r0

21

kTr)4(3

µµ
)r(U επε−= (I-7)

Le tableau I-5 résume les différentes forces présentes dans les électrolytes que nous étudions :

Tableau I-5 : Tableau récapitulatif des interactions au sein des électrolytes étudiés.

Origine Intensité Portée

Répulsive Très intense 1/r
9
 à 1/r

16

Très courte

Coulombienne

Ion-ion

Ion-dipôle

Ion-dipôle mobile

≈300 kT

Très intense≈100 kT

Intense≈kT

Moyenne

1/r

Très longue

1/ r
2

Longue

1/ r
4

Moyenne

Dipolaire

2 dipôles fixes

2 dipôles mobiles

dipôle induit-dipôle induit

≈kT

Moyenne<kT

Faible≈kT

Moyenne

1/ r
3

Longue

1/ r
6

Courte

1/ r
6

Courte

Les forces intermoléculaires interviennent principalement dans les phénomènes de

transport (viscosité, conductivité et énergie d'activation). L'objectif de la thèse est de

comprendre et de modéliser ces phénomènes dans les électrolytes concentrés afin de mettre en

évidence de nouvelles relations. Peu d'études ont été effectuées dans les électrolytes

organiques. Nous allons voir dans la partie suivante, les différents travaux qui ont été faits sur

la viscosité et la conductivité dans les électrolytes dilués et concentrés.
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IV. Théories de la viscosité des solutions ioniques

1. Expression rhéologique de la viscosité

a) Définition

La grandeur qui mesure la résistance d'un liquide à l'écoulement, appelée viscosité, est

définie par la loi de Poiseuille [48].  L'analyse de l'écoulement visqueux (appelé aussi

laminaire) montre que la vitesse de déplacement du liquide varie de la périphérie au centre

d'une section droite d'un tube cylindrique.  Elle est nulle à la périphérie et maximale au centre.

Si on décompose le liquide en une multitude de couches concentriques à partir de la paroi, il

apparaît que la viscosité traduit la résistance qui s'oppose au déplacement relatif d'une couche

par rapport à sa voisine.  On comprend ainsi que la viscosité d'un liquide est d'autant plus

élevée que les molécules qui le composent sont plus grosses ou que les interactions entre

molécules sont plus fortes. La viscosité décroît lorsque la température s'élève. Quand un fluide

entre en contact avec une paroi solide, son écoulement est profondément modifié. Considérons

une couche de fluide s'approchant d’une paroi et supposons qu’avant d’atteindre celle-ci, la

couche de  fluide possède la même vitesse v0 dans toute son épaisseur. Dès que le fluide atteint

la paroi, la couche immédiatement en contact avec celle-ci y adhère et à cet endroit la vitesse

devient nulle. La couche de fluide glissant juste au dessus de la couche arrêtée est alors

fortement freinée, puis elle freine à son tour la couche qui repose sur elle. La vitesse du fluide

diminue donc au fur et à mesure qu’on se rapproche de la paroi. A faible distance de la paroi

les vitesses sont suffisamment ralenties pour que l’écoulement soit laminaire.

b) Viscosité dynamique (ou absolue)

La viscosité caractérise la résistance opposée au glissement de deux couches de

substances proches quand elles sont soumises à une contrainte appliquée dans leur plan [47,48].

Nous avons vu que la vitesse des couches de fluide qui glissent les unes sur les autres diminue

quand la distance entre la couche de fluide considérée et la paroi diminue. Il existe donc un

gradient de vitesse.

Sur la figure I-8, on considère deux points, A d’altitude e et B d’altitude (e+de) situés

sur la même verticale au même instant. Au bout d’un temps t, A se situe en  A’ et B en B’.

On pose alors : AA’=x et BB’=x+dx.
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A l'état stationnaire, on définit au bout d’un temps t la déformation de cisaillement par ε=dx/de.

Figure I-8 : Définition de la déformation de cisaillement

Le gradient de vitesse est donné par définition comme égal à dV/de. On peut démontrer la

relation suivant : dV/de=dε/dt=ζ avec ζ le taux de cisaillement.
D’une façon analogue, la grandeur fondamentale de la rhéologie est la contrainte de

cisaillement σ=F/S avec F la force nécessaire pour produire le cisaillement sur une surface S.

On appelle σ la force ou contrainte de cisaillement ou encore tension de cisaillement.

c) Loi de Newton

Un fluide est dit newtonien, normal ou parfait si la résistance qu’il oppose à la

déformation est constante pour une température et une pression donnée. Dans ce cas le rapport

de la contrainte de cisaillement au taux de cisaillement est constant et exprime la viscosité

dynamique (ou absolue) η (en Pa.s) du fluide considéré. On a alors la loi de Newton qui s’écrit

σ=ηζ.

On voit que pour un fluide newtonien, η est indépendant de ζ. La représentation de la

loi de Newton c’est à dire σ en fonction de ζ constitue une courbe d’écoulement. Pour un fluide

newtonien la relation est linéaire et passe par l’origine. Le coefficient directeur représente la

viscosité dynamique. Les liquides de Newton sont représentés en pratique par des liquides purs,

de l’eau, des solvants organiques, des huiles pour moteurs…

e

(e+de)

A A’

B’B

dx

x

α
x
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Par contre pour les fluides non newtonien il y a un changement de la viscosité en fonction du

taux de cisaillement et dans la relation de Newton on définira une viscosité apparente pour un

gradient de vitesse donné.

2. Variation de la viscosité avec la concentration en sel

a) Expressions de la viscosité

Plusieurs expressions de la viscosité en fonction de la concentration ont été proposées

depuis la fin du XIX
ème

 siècle.  Ce fut Arrhénius qui dans les années 1880 commença à étudier

les phénomènes de viscosité dans les solutions électrolytiques aux faibles concentrations [49].

En 1906, Einstein [50] proposa une relation valable pour la viscosité dans le cas où le soluté est

constitué de particules sphériques non chargées et incompressibles de tailles bien supérieures à

celles des molécules d'eau :

ηr = η/η0 = 1 +2,5 Φ + o (Φ2
)           (I-8)

où ηr représente la viscosité relative de la solution, η la viscosité de la solution, η0 la viscosité

du solvant pur et Φ la fraction volumique des particules de soluté dans la solution.

Plus tard, Falkenhagen et Dole [51] proposèrent une relation valable à très faible concentration

en solution aqueuse (C<0,01 M) :

ηr =1+A√C (I-9)

où A est une constante toujours positive dépendant des propriétés du solvant.

Pour pouvoir modéliser à plus forte concentration, Jones et Dole ajoutèrent de façon empirique

à l'équation I-9 un terme supplémentaire proportionnel à la concentration [52] :

ηr=1+A√C+BC (I-10)
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où A est la même constante que dans l'équation I-9 et B dépend de l'électrolyte et de la

température.

Un autre terme fut également ajouté par Kaminski [53] afin de modéliser la viscosité à des

concentrations plus importantes (C>0,1 M) :

ηr =1+A√C+BC+DC
2
               (I-11)

Cette dernière relation dans laquelle le terme A√C est faible devant les autres termes est très

utilisée actuellement pour l'étude de la viscosité dans les milieux organiques concentrés.

Il est possible de relier l'équation I-10 à l'équation de l'hydrodynamique proposée par

Einstein (équation I-8) en considérant tous les ions comme sphériques dans le déplacement

laminaire et en considérant que la relation I-8 est toujours valable à l'échelle moléculaire [54] :

C
N

R

A

IS

3

4 3π=Φ        (I-12)

avec RIS le rayon de l'ion solvaté, NA le nombre d'Avogadro et C la concentration en soluté.

En remplaçant Φ dans l'équation (I-8) on retrouve l'équation (I-10) si on néglige le terme A√C

devant BC.

En utilisant un développement limité au terme d'ordre supérieur, il a été montré par Einstein

[50] que la viscosité du milieu est une fonction quadratique de la fraction volumique des

particules soit :

ηr=1 +2,5 Φ +4 Φ2
            (I-13)

En considérant que la relation I-13 est toujours valable à l'échelle moléculaire et par

identification des différents termes des équations I-11 et I-13, on obtient B=2,5Vh et D=4Vh
2
 où

Vh est le volume hydrodynamique molaire. Il a été démontré que la théorie d'Einstein pouvait

être appliquée dans certaines conditions aux sels ioniques en assimilant Vh au volume molaire

du sel solvaté noté Vi [56].
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Une modification de l'équation I-13 a été proposée par Thomas [55] sous la forme :

ηr=1 +2,5ViC+10,05Vi
2
C

2
            (I-14)

Au voisinage de la température de transition vitreuse T0, la viscosité des liquides suit la relation

proposée par Vogel Tamman Fulger (VTF) [57-59] :





−=

)(

'
exp'

0

2/1

TTR

B
TAη (I-15)

A', B' et T0 sont des fonctions de la concentration en sel et sont associés à la réorganisation du

volume libre. Mahiuddin et Ismail ont relié T0 à la probabilité de trouver une molécule de

solvant dans la coquille de solvatation d’un ion [60].  A partir d'approximations, ils  sont

arrivés à une autre expression de la viscosité en fonction de la concentration en sel [61,62] :

η = A0’ exp (b’m + c’m
2
) (I-16)

où A0’, b’ et c’ sont des constantes pour une température donnée.

b) Expression des coefficients de l'équation de Jones et Dole

Chaque coefficient de l'équation (I-11) est lié aux interactions présentes au sein du milieu

électrolytique.

• Le coefficient A

Dans cette équation, le coefficient A qui est lié aux interactions anion-cation à grande

distance (effet d'atmosphère ionique) a été calculé à partir de la théorie de Debye et Hückel par

Falkenhagen et Vernon en 1932 (équation I-17) [63,64].











Λ−Λ= −+

−+
2

0

00

00

2/1

0 6863,01
)(

2577,0 λλ
λλεη T

A
r

(I-17)
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où  Λ0 est la conductivité molaire à dilution infinie de l’électrolyte, η la viscosité de la solution

électrolytique, εr la constante diélectrique du solvant, T la température absolue, λ0
+
 et λ0

-
 la

conductivité molaire à dilution infinie respectivement du cation et de l’anion dans le solvant

considéré.

  Ce premier terme apporte une contribution toujours positive à la viscosité, mais est

généralement faible devant les autres termes en solution aqueuse et généralement nul dans les

solvants organiques dès que la concentration en sel dépasse 0,1 M.

• Le coefficient B

 

 Ce  terme est prédominant dans les solutions ioniques moyennement concentrées (de 0,1 à 1

M).  Le coefficient B n'a pas pu être calculé de manière rigoureuse mais certains auteurs ont

montré qu'il est relié aux interactions ion-solvant et solvant-solvant. Il donne des informations

sur la solvatation, sur l’influence des ions sur la structure du solvant et sur les effets

hydrodynamiques qui sont conditionnés par la taille et la forme des ions [65]. Ainsi, les valeurs

de B peuvent être considérées comme la représentation des interactions ion-solvant qui ont les

effets suivants sur la viscosité [66] :

 

Ü Une augmentation de la viscosité due à la solvatation ionique c’est à dire l’association des

molécules de solvant avec l’ion.

Ü Une augmentation de la viscosité car l'ion produit un champ électrique qui interagit à

longue distance avec les molécules de solvant.

Ü Une diminution de la viscosité des milieux déjà structurés (tels que l’eau ou les alcools) qui

est la conséquence de la déstructuration du solvant par le champ électrique créé par les ions

de grande taille (K
+
, Cs

+
).

Plus la valeur de B est grande, plus les ions sont solvatés. En effet, les ions qui ont une

grande densité de charge surfacique ont les plus grandes valeurs de B ainsi que les plus grands

volumes hydratés [62]. Ceci est en accord avec la théorie d’Einstein sur la viscosité (équation I-

18).
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B = 2,5Vi (I-18)

où Vi  est assimilé au volume de l'ion solvaté.

Différents auteurs ont montré que le coefficient B présente des propriétés additives [65,67,68] :

B = B+ + B- (I-19)

L’hypothèse  B+=B- est souvent faite quand les conductivités molaires à dilution infinie sont

égales dans le solvant considéré (par exemple BK+=BCL- dans l'eau).

Dans les solvants associés comme l’eau ou les alcools, ce terme peut prendre des

valeurs positives ou négatives selon la nature des ions en présence. Les ions à effet

déstructurant (Cs
+
, ClO4

-
...) ont une contribution négative. Au contraire, les ions à effet

structurant (Mg
2+

, SO4
2-

, Li
+
…) ont une contribution positive. La valeur de B dépend de la

taille de l’ion et de son interaction avec les molécules de solvant environnantes. Nightingale

[69] a proposé de classer les électrolytes selon deux critères : ceux à effet structurant (B>0) et

ceux à effet déstructurant (B<0). Notons que dans les solvants dipolaires aprotiques les valeurs

de B sont essentiellement positives ce qui est caractéristique de solvants peu organisés.

• Le coefficient D

Peu d’études ont été faites sur le coefficient D de l’équation de Jones et Dole. En effet, la

plupart des études effectuées sur la viscosité ont été faites aux faibles concentrations c’est à

dire dans une gamme de concentration où le coefficient D n’intervient pas dans la viscosité.

Celui-ci n’intervient qu’aux fortes concentrations en sels (C>0,5M) et on sait seulement qu’il

est lié aux interactions ion-solvant et solvant-solvant. Dans l’étude de l'évolution de la viscosité

avec la température nous verrons les conséquences de la variation de la température sur D.
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3. Variation de la viscosité avec la température

a)  La théorie d'Eyring

La variation de la viscosité avec la température fut exprimée de façon empirique par

Andrade (équation I-20) en utilisant une loi de type Ahrrénius.

η = A' exp (E/RT) (I-20)

A partir de la théorie des processus activés, Eyring a proposé une relation liant la viscosité à la

température [70].




 ∆= ≠

RT

G

V

hN

m

A expη (I-21)

avec Vm le volume molaire du liquide, NA le nombre d'Avogadro et ∆G
≠
 l’enthalpie libre

d’activation du flot visqueux.

Dans sa théorie, Eyring a considéré des couches de molécules glissant les unes sur les

autres sous l'effet d'une contrainte de cisaillement (figure I-9-a).

Figure I-9 : Modèle d'Eyring pour la viscosité (a) : déplacement d'une molécule de solvant

X appartenant à une couche de fluide ; (b) : Barrière d'énergie dans la théorie d'Eyring

avec et sans contrainte de cisaillement. ε0 représente l'énergie d'activation à 0 K.

 ε0

L

Sans contrainte de cisaillement

Avec contrainte de cisaillement

(b)

X

(a)

L
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Dans cette théorie, le flot visqueux est considéré comme le saut activé d’un agrégat

composé d’une ou de plusieurs molécules d’une configuration initiale normale à une autre

configuration normale. En terme de réaction chimique, les configurations normales sont

considérées comme étant séparées par un intermédiaire dans un état activé correspondant à un

complexe activé. La molécule X (figure I-9-a) se déplace vers un trou par un saut d'une

distance L. Le saut d'une molécule vers le trou exige de dépasser une barrière d'énergie qui est

représentée figure I-9-b (énergie de création du trou et énergie d'activation supplémentaire pour

le saut). Seules les molécules qui ont une énergie thermique suffisante peuvent effectuer un

saut en l'absence d'une contrainte appliquée. Dans le cas où une contrainte de cisaillement est

appliquée, la barrière énergétique est plus faible dans la direction de la contrainte et on a alors

un déplacement privilégié des couches dans cette direction.

Afin de déterminer l’expression de l’enthalpie libre d’activation du flot visqueux,

Eyring a utilisé la proposition suivante [71] : “ La quantité d’énergie nécessaire pour faire une

cavité de la taille d’une molécule est égale à l’énergie de vaporisation ”. Une grande cavité

nécessitera plus d’énergie pour sa formation qu’une petite cavité mais l’énergie de formation de

la cavité n’est pas strictement proportionnelle à la taille de la cavité.

Les liaisons intermoléculaires qui doivent être rompues sont de même natures que celles

qui sont rompues dans le procédé de vaporisation.

∆Gvap + T ∆Svap – RT = ∆H vap – RT = ∆E vap (I-22)

où RT représente le travail dû à l’expansion du gaz lors de la vaporisation à pression constante.

∆G
≠
= f(∆Evap) a été tracé  pour 93 solvants organiques et inorganiques [71]  et il a été mis en

évidence que :

∆G
≠
 = ∆Evap/2,45 (I-23)

Ainsi l’équation I-21 peut se réécrire :
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

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RT
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m

A

45,2
expη (I-24)

En présence d’ions, le mouvement laminaire du liquide sous la force de cisaillement se

décompose en une série d'événements dans lesquels chaque molécule se déplace d’une position

d’équilibre à une autre. Les ions affectent le mouvement laminaire en se déplaçant eux mêmes

et en modifiant le mouvement des molécules de solvant [72]. La formation d’une cavité

implique la coupure des liaisons ion-solvant. De la même façon le déplacement d’une molécule

de solvant proche d’un ion d’une position à une autre implique la coupure des liaisons ion-

solvant. Selon le modèle de Feakins et coll [73], dans l’état de transition les liaisons solvant-

solvant sont plus faibles que dans l’état initial ce qui diminue l’opposition à la coordination des

ions par les molécules de solvant. Le nombre de molécules coordinées par l’ion augmente alors

dans l’état de transition. Ainsi, un ion déstructurant peut augmenter la fluidité d’une solution

aqueuse non pas en cassant les liaisons solvant-solvant dans l’état initial mais en créant des

liaisons ion-solvant dans l’état de transition.

En utilisant ∆G
≠ 

= ∆H
≠
-T∆S

≠
, l'équation I-21 peut s’écrire :




 ∆


 ∆= ≠≠

RT

H

R

S

V

hN

m

A expexpη (I-25)

Par identification avec la relation d'Andrade, on a ∆H
≠
=Ea,η  avec Ea,η l'énergie d'activation du

flot visqueux.

 Dans le cas de liquides associés, Ln η = f(1/T) n’est pas une fonction affine car l’énergie

d’activation varie avec la température [74].

La théorie d’Eyring a été vérifiée dans de nombreux cas mais l’extension de cette

théorie aux polymères ou aux états vitreux fait plutôt appel à la théorie VTF [57-59]. Quand la

température diminue, l'agitation moléculaire diminue et la constante diélectrique du solvant

doit augmenter. L'orientation des moments dipolaires n'est plus contrariée par l'agitation

thermique ce qui entraîne la formation de chaines et l'organisation du solvant jusqu'à la

température de transition vitreuse. On a alors une variation de l'énergie d'activation avec la
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température au voisinage de la température de transition vitreuse (comportement VTF). La

variation de la viscosité avec la température est alors décrite par la relation  I-15.

b) Le coefficient B de l'équation de Jones et Dole

Les termes A, B et D de l’équation de Jones et Dole dépendent de la température. En ce

qui concerne le coefficient B, plusieurs relations ont été proposées.

D’après l’équation électrohydrodynamique I-26 de Onsager [75] le terme B peut être

exprimé en fonction de la viscosité η, de la constante diélectrique du milieu εr et du temps de

relaxation diélectrique τ.

B =(τ/ηεr)
3/4

 = f (T,P) (I-26)

Ou encore selon Clark [76] :

B = τ/ηεr= f(T,P)              (I-27)

La variation de B en fonction de la température nous renseigne sur l'influence des ions

sur la structure du solvant. Si dB/dT>0 alors les ions ont un effet déstructurant et dans le cas

contraire ils ont un effet structurant [77].

Out  et Los [54] ont donné une relation empirique concernant l’évolution du coefficient

B avec la température  :

B=BE + BS exp [-K (T-273,15)] (I-28)

Où BE peut s'identifier au coefficient B de l'équation (I-18). K est une constante indépendante

de la température et T représente la température en Kelvin. 

BE = 2,5Vi (I-18)

Où Vi est le volume de l'ion solvaté.
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Pour tenir compte des interactions ion-solvant, il est apparu nécessaire d'ajouter un terme :

B = 2,5 Vi + βµ (I-29)

Où µ est le moment dipolaire du solvant.

Une autre relation reliant B à la température a été obtenue par Feakins et Lawrence [78] :
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≠≠ ∆−∆+−= (I-30)

avec V1
0
 et  V2

0
 les volumes partiels à dilution infinie respectivement du solvant et du sel.

∆G1
0≠

 et ∆G2
0≠

 sont respectivement l’enthalpie libre d’activation du flot visqueux du solvant

pur et du sel.

c) Le coefficient D de l'équation de Jones et Dole

Nous avons vu précédemment d’après Einstein qu’en identifiant l'équation I-11 à

l'équation I-13, on obtient la relation suivante concernant le coefficient D de Jones et Dole :

D = 4Vi
2

(I-30)

Cette relation nous conduit à l’équation I-31 :

2

2

2

2

3

5.2

4

3

4
4 BNRD AIS =


×= π (I-31)

où RIS représente le rayon de l'ion solvaté.

Pour expliquer une quelconque dépendance de D à la température il faut donc que B dépende

également de la température.
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V. Théorie de la conductivité des solutions ioniques

1. Théorie de Debye et Hückel

a)  Détermination de la longueur réciproque de Debye

La modélisation des interactions au sein des électrolytes fut étudiée par Born en

considérant les ions comme des sphères rigides portant une charge et le solvant comme une

structure continue caractérisée par une constante diélectrique.

La théorie de Debye et Hückel aussi appelée théorie de l’atmosphère ionique s’applique

à des solutions électrolytiques diluées [79-81]. Dans cette théorie, un ion est pris comme

référence et le reste du milieu (les autres ions et le solvant) comme un diélectrique de constante

εr ayant une densité de charge d’excès ρr (figure I-10).

Figure I-10 : Modèle de Debye et Hückel.

En effet, un ion chargé par exemple positivement pris comme référence exerce une attraction

pour les ions de charge opposée ce qui entraîne un excès de densité de charge négative

localement dans la région de l’ion.

La répartition de l’excès de charge autour de l’ion de référence suit une symétrie sphérique.
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L’équation de Poisson peut être écrite :

r0

r2

2 dr

d
r

dr

d

r

1

εε
ρ−=


 ψ

(I-32)

Où εr est la constante du milieu prise égale à celle de  l’ensemble et ρr l'excès de densité de

charge égale à ∑
i

ii ezn (e représente la charge électronique élémentaire, zi le nombre de charge

porté par l’ion i et ni le nombre d’ions par unité de volume).

ni est donné par la loi de la distribution de Boltzman dans la mécanique statistique classique :

ni=ni
0
 exp (-U/kT) (I-33)

avec U l’énergie potentielle d’un ion de charge zie dans un volume élémentaire dV :

U=zieψr (I-34)

ψr représentant le potentiel à la distance r de l’ion de référence.

On a ainsi :

∑ 


 −=
i

ri
iir

kT

ez
ezn

ψρ exp.0
(I-35)

Après un développement mathématique nécessaire à la résolution de l’équation de Poisson et

comportant la linéarisation de l’exponentielle (zieψr<kT), Debye et Hückel ont pu démontrer

qu’ en solution diluée, on pouvait considérer qu’un ion pris comme référence est entouré d’une

charge antagoniste –zie reportée sur une sphère. Cette charge excédentaire constitue

l’atmosphère de l’ion et χ-1
 son rayon (figure I-11).

2/1

220

01 



= ∑−

ezn

kT

ii

rεεχ (I-36)
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Figure I-11 : Modèle de l’atmosphère ionique dans la théorie de Debye et Hückel.

b) Equation de Debye-Hückel-Onsager

A partir du modèle précédent décrivant la distribution des ions autour d’un ion de

référence et du traîtement de Debye-Hückel-Onsager incluant les équations hydrodynamiques

de déplacement des ions dans un champ électrique, la relation I-37 a été démontrée.

3/)( 2

0

1

0 χSS +Λ−Λ=Λ (I-37)

avec     

2/1
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rεεχ (I-38)
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e représente la charge élémentaire, ε0 la permitivité du vide, εr la contante diélectrique du

solvant , k la constante de Boltzmann, NA le nombre d’Avogadro, T la température en Kelvin, η
la viscosité en Pa.s-1, C la concentration en sel (en mol/L). Dans la relation I-37, les termes S1

et S2 correspondent respectivement au terme électrophorétique et de relaxation de l’atmosphère

ionique qui contribuent à freiner le déplacement des ions.

Ainsi, la théorie de Debye et Hückel permet d’établir une relation valable pour les

solutions diluées entre la conductivité et la racine carrée de la concentration en sel. Une relation

similaire a été trouvée de façon empirique par Kohlrausch (équation I-41).

Λ= Λ0 – (A'+B'Λ0)C1/2
(I-41)

A' et B' sont des constantes empiriques.

2. Théorie de Bjerrum sur l’association ionique

Dans la théorie de Debye et Hückel, la possibilité que l’ion de référence soit assez

proche d’un ion de charge opposé n’est pas prise en compte. Bjerrum a défini pour la première

fois les paires d’ions dans un modèle d’association ionique [82].

Considérons une coquille sphérique d’épaisseur dr et à une distance r de l’ion de

référence. La probabilité Pr que les ions de charge opposée soient dans la coquille sphérique est

donnée par la relation I-42 :




 −=
kT

U

V

drnr
P i

r exp
4 2π

(I-42)

ni/V représentant la concentration en ions de l’espèce i dans la solution (en molécule.m-3) et U

représentant l’énergie potentielle d’un ion i à une distance r de l’ion de référence j.
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−= (I-43)

On a ainsi dr
kTr
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P
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r 
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= επεπ
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ezz

r

ji επελ
0

4

2=  et ni
0=Ni/V, on a alors dr

r
rnP ir 


= λπ exp4 20 .

La fonction Pr passe par un maximum pour une valeur critique de r. Pour former une paire

d’ions, il faut que les deux ions de charge opposée soient à une distance assez proche pour que

l’énergie d’attraction coulombienne soit supérieure à l’agitation thermique. Cette distance sera

notée q. On peut donc dire que deux ions de charge opposée formeront une paire d’ions si la

distance r entre les deux ions est inférieure à q. La probabilité de former une paire d’ions est

donc donnée par la relation I-44 :

∫∫ == q

a

i

q

a

r drrrndrP 20 )/exp(4 λπω (I-44)

a étant la distance minimale d’approche des ions (figure I- 12).

La valeur de q correspond à la distance entre l’ion de référence et l’ion de charge opposée pour

laquelle la fonction Pr est minimale :

28 0

2 λεπε == −+
kT

ezz
q

r

(I-45)

Figure I-12 : comparaison du modèle de Debye et Hückel au modèle de Bjerrum.
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Ainsi, si deux ions sont à une distance l’un de l’autre supérieure à q, ils sont considérés comme

des ions libres. Si a<q la formation de paire d’ions est possible (figure I-13-a) et si a>q la

formation de paire d’ions est impossible (figure I-13-b).

Figure I-13 : Formation de paire d’ions au sens de Bjerrum (a) possible  (b) impossible.

On obtient ainsi à partir de la relation (I-44) et d’un traitement mathématique :

∫ −−+ 



= b

y

r

i dyye
kT

ezz
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2

4

3

0

2

0

4
4 επεπω (I-46)

avec b=λ/a=2q/a et y= λ/r=2q/r.

A partir de ω, la fraction d’ions sous forme de paires d’ions, on peut déduire une expression de

la constante d’association en paires d’ions KPI :

               KPI

M+ + A- (M+,A-)

−+−+−+ −=−−== γγω
ωγ

γωγω
γω

CCC

C

aa

a
K PIPI

AM

PI
PI 2)1()1()1(

(I-47)

Avec γi le coefficient d’activité de l’espèce i et C la concentration en ions dans la solution.

a<q

(a)

a>q

(b)
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γPI=1 car les paires d’ions sont considérées comme des espèces neutres.

A très faible dilution γi tend vers 1 et ω<<1 (très peu de paires d’ions aux faibles

concentrations) ce qui implique que KPI est proportionnel à ω/C :

 ∫ −−+ 



= b

y

r

A

PI dyye
kT

ezzN
K

2

4

3

0

2

41000

4

επε
π

(I-48)

D’après l’expression I-48 les paires d’ions sont favorisées pour les solutions de faibles

constantes diélectriques et pour les ions de faibles rayons ioniques portant une charge élevée.

Malgré le bon accord observé entre la théorie de Bjerrum et certaines mesures, le

modèle de Bjerrum n’est pas complètement satisfaisant car il considère des paires d’ions même

quand il n’y a pas de contact physique puisque la paire d’ions est considérée comme telle

quand r<q. De plus, le choix de la borne supérieure de l’intégrale (équation I-44) prise par

Bjerrum n’est pas très claire puisque cette borne supérieure correspond à la distance pour

laquelle la probabilité Pr est minimale. Cependant la valeur de KA n’est pas très sensible à la

valeur de la borne supérieure de l’intégrale.

Basée sur le même modèle, Fuoss [83] a déterminé une autre expression de la constante de

formation de paires d’ions en posant 
kT4

ezz
b

r0

2

επε= −+  :

b

baN
K A

PI

)exp(

1000

4 3π= (I-49)

Dans son modèle de paires d’ions, le cation est considéré comme une sphère chargée de rayon a

et l’anion comme un point chargé. Une autre relation provenant également du concept de

Bjerrum pour l’association ionique mais en utilisant un cycle de Born a été établie par Denison

et Ramses [84] pour la détermination de la constante d’association :

mr
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avec dm la distance minimale d’approche et υ/(2,3kΤ)=240 Å.

3. Théorie du pseudo-réseau ionique

a) Présentation du modèle

L’interprétation théorique de la non idéalité des solutions électrolytiques a été un

challenge pendant de nombreuses années. L’idée d’un réseau comme modèle des solutions dans

lesquelles les forces coulombiennes joueraient un rôle dans l’abaissement du coefficient

d’activité ionique a précédé la théorie de Debye et Hückel [85]. Cependant le succès de la

théorie  de Debye et Hückel expliquant les propriétés des solutions électrolytiques diluées a

retardé le modèle du pseudo réseau ionique pendant près de 40 ans [86].

Gosh [85] fut le premier à proposer que lorsqu’un cristal est dissous dans l’eau, les ions

conservent leur position correspondant à celle du réseau ionique. Dans ce modèle, malgré

l’agitation thermique qui détruit l’organisation à grande distance, on considère qu’il subsiste

autour de chaque ion de référence un environnement (premiers et seconds voisins) qui est

proche de celui du cristal si l’on moyenne la position des ions dans le temps (figure I-14).

Figure I-14 : Modèle du pseudo réseau ionique.

La combinaison de forces attractives colombiennes et des forces répulsives qui sont

inversement proportionnelles à la distance séparant les ions et qui agissent relativement à
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longue distance, permettent de stabiliser le pseudo-réseau ionique pour éviter qu’il ne se

condense de nouveau en un cristal.

Bahe [87,88] et Enderby [89] ont observé par diffraction X et diffraction au neutron dans

les solutions électrolytiques concentrées que les spectres pouvaient être interprétés par un

arrangement cubique des ions en considérant le pseudo-réseau ionique applicable sur deux ou

trois voisins.

Franck et Thompson [90] ont fait remarquer qu’un arrangement régulier des ions selon

un réseau est thermodynamiquement préférable à des ions entourés d’une atmosphère ionique

dans les solutions électrolytiques où la distance de Debye χ-1 est inférieure à la distance

moyenne entre les ions de charges opposées dans un réseau cubique.  Deux choix ont été faits

en ce qui concerne le type de réseau. Bahe a choisi le cubique à faces centrées pour des

considérations de stabilité et parce qu’il donne pour les électrolytes 1-1 dans l’eau un bon

accord entre la théorie et l’expérience pour le coefficient d’activité ionique. Ruff quant à lui a

préféré le cubique centré [91,97].

b) Effet du gradient diélectrique

Dans tout modèle représentant un ion contenu dans un milieu diélectrique continu, il

faut considérer que la constante diélectrique macroscopique du milieu est en fait la limite

supérieure de la constante diélectrique autour d'un ion [92]. En effet, l'approximation du

continuum qui est correcte à l'échelle macroscopique n'est plus valable à l'échelle atomique ou

moléculaire [93]. Dans le cas d'un ion solvaté, il paraît peu réaliste de penser qu'une couche

discrète de molécules puissent interagir dans le champ ionique comme dans un milieu isotrope.

Les dipôles au voisinage de l'ion subissent le champ ionique et sont moins libres que les dipôles

éloignés d'un ion, ce qui implique une constante diélectrique plus faible au voisinage de l'ion

que dans le milieu d'où l'existence d'un gradient diélectrique. Différents modèles ont été publiés

concernant le comportement des molécules de solvant dans un champ diélectrique [95-98].

Laidler [98] est arrivé à une expression donnant l’allure de la constante diélectrique (dite

microscopique) en fonction de la distance qui sépare un point considéré d’un ion voisin (figure

I-15).
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Figure I-15 : Constante diélectrique au voisinage d’un ion.

Dans le modèle du pseudo-réseau ionique, les ions sont considérés comme des sphères

dures chargées positivement et négativement de même rayon et immergées dans un milieu

incompressible non associé, de constante diélectrique εr et qui possède un gradient diélectrique

au voisinage des ions dû à l’effet polarisant du champ électrique [86,99].

Bahe a déterminé l’expression de l’énergie potentielle de deux ions et a ainsi montré

que la formation des paires d’ions est liée au gradient diélectrique [96] :

V
rdr

dq

r

qq
E r

surfr

32
0

2

0

1

48

11

4

ε
επεπεπε +−+ +−= (I-55)

εsurf représente la constante diélectrique à la surface de l’ion et V le volume perturbé par le

gradient diélectrique (entre 0 et r+∆r). Ce volume est proportionnel à r2.

Si dε/dr a une valeur moyenne ou faible et que V est grand (c’est à dire que l’ion est

gros) il y a compensation entre dε/dr et V, ce qui implique des ions libres en solution. Au

contraire si V est petit il se forme des paires d’ions.

c) Conductivité des électrolytes concentrés
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La compréhension des phénomènes de transport dans les solutions électrolytiques

organiques concentrées est également très importante notamment pour l’application des

générateurs électrochimiques. La théorie du pseudo-réseau ionique est un modèle permettant

d’expliquer les variations de la conductivité des électrolytes à des concentrations allant de

0,1M à 1,5M.

Nous avons vu précédemment que la relation de Debye-Hückel-Onsager valable pour les

solutions électrolytiques diluées conduit à l’équation I-37 avec χ provenant de la théorie de

Debye-Hückel (équation I-38) :

3/)( 2
0

1
0 χSS +Λ−Λ=Λ (I-37)

Murphy et Smith [100] ont proposé l’expression d’une distance similaire à la longueur de

Debye qui dans le modèle du pseudo-réseau est proportionnelle à la racine cubique de la

concentration en sel. Par contre, Devanathan [99,101,102] a ajouté un terme en racine carré de

la concentration en sel similaire à celui de Debye et Hückel.

La longueur réciproque de l'atmosphère ionique 

2/1

0

2310.2 


=
kT

Ce

rεεχ   peut être remplacée par le

paramètre χL du modèle du pseudo-réseau ionique :

χL=M(2000NC)1/3
(I-56)

Avec M la constante de Madelung qui est égale à 1.7476 pour un système cubique à faces

centrées.

Nous pouvons ainsi obtenir une nouvelle expression du coefficient d’activité ionique valable

aux fortes concentrations en sel :

( ) 3/1
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kT

e
Ln A

rεπεγ M=± (I-46)
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De même en utilisant les relations I-37 à I-40 on obtient une expression de la conductivité

molaire valable pour les solutions électrolytiques concentrées :

Λ=Λ0’-(S1Λ0+S2)χL/3 (I-57)

kT

e
S

rεπε 0

2

1
4

293,0= (I-58)

πη
2

2

eN
S

A= (I-59)

Λ0’ est obtenue en extrapolant à dilution infinie la droite Λ=f(C1/3) alors que Λ0 est obtenue par

extrapolation à dilution infinie de Λ=f(C1/2).

On peut noter que dans l’équation I-59, le terme électrophorétique S2 est une fonction inverse

de la viscosité. La viscosité augmente avec la concentration en sel mais le terme S2 étant très

petit devant le terme S1Λ0, la pente de Λ=f(C1/3) reste indépendante de la concentration en sel.

Ainsi, la conductivité molaire est proportionnelle à la racine cubique de la concentration en sel

dans les solutions électrolytiques concentrées (équation I-60) :

Λ=Λ0’-S'C1/3
(I-60)

Par la suite nous vérifierons la théorie du pseudo-réseau ionique dans les électrolytes composés

d'un solvant organique et de différents sels de lithium.
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Chapitre II :   Phénomènes de transport
dans les électrolytes concentrés.

L'optimisation des électrolytes pour accumulateur rechargeable au lithium nécessite

l'étude de la viscosité qui doit être la plus faible possible afin d'améliorer la mobilité des ions

en solution et de la conductivité qui doit être maximale afin de diminuer la résistance interne.

Nous nous sommes intéressés à la modélisation de la viscosité et de la conductivité

dans la γ-butyrolactone (BL) en présence de différents sels de lithium en fonction de la

concentration en sel et de la température.

I. Étude de la viscosité

1. Effet du sel et de la température sur les coefficients de l'équation de Jones

et Dole

La variation de la viscosité avec la concentration en sel (C) est généralement décrite

par la relation semi-empirique de Jones et Dole étendue (équation I-11).

ηr = η /η0 = 1+A√C+BC+DC2               (I-11)

où η et η0 représentent respectivement la viscosité de la solution électrolytique et la viscosité

du solvant pur.

Le premier terme proportionnel en C1/2 est relié à l'interaction entre un ion de

référence et son atmosphère ionique et peut être calculé par la théorie de Falkenhagen.

Généralement, dans les solvants organiques où la concentration en sel dépasse 0,1 M, ce

terme peut être supprimé. Le terme BC est prédominant pour des concentrations en sel

supérieures à 0,1 M et a été attribué aux interactions ion-solvant et aux effets de volume. Le

troisième terme proportionnel  en C2 apparaît pour des concentrations comprises entre 0,5 et 2

M c'est à dire lorsque la distance interionique diminue et devient de l'ordre de quelques
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diamètres de molécules de solvant. Il est principalement lié aux interactions ion-ion et/ou ion-

dipôle et n'apparaît pas dans les électrolytes faibles.

Afin de calculer la viscosité relative de Jones et Dole (ηr=η/η0) pour différentes

températures, nous avons déterminé les variations de la viscosité dynamique pour la BL pure

(η0) à différentes températures (figure II-1). L'énergie d'activation du flot visqueux (Ea,η) a été

également calculée pour la BL sans sel en utilisant la relation I-25. Elle est de 10,7 kJ/mol.




 ∆


 ∆= ≠≠

RT

H

R

S

V

hN

m

A expexpη (I-25)

où h représente la constante de Planck, NA le nombre d'Avogadro, R la constante des gaz

parfaits, Vm le volume molaire du solvant, T la température en Kelvin, ∆S≠ l'entropie

d'activation du flot visqueux et ∆H≠=Ea,η  avec Ea,η l'énergie d'activation du flot visqueux.

Figure II-1 : Variation de la viscosité avec la température pour la BL pure.

Nous avons reporté dans les figures II-2 (a) et II-2 (b), la variation de la viscosité

relative ηr-1 en fonction de la concentration en sel à 25°C pour la BL en présence de

tétrafluoroborate de lithium (LiBF4), d'hexafluorophosphate de lithium (LiPF6), de

perchlorate de lithium (LiClO4), d'hexafluoroarséniate de lithium (LiAsF6) et de bis-

(trifluorométhylesulfonyl)-imidure de lithium (LiTFSI).
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Figure II-2 : Variation de la viscosité dans la BL en fonction de la concentration en sel

pour la BL en présence de (a) LiPF6, LiBF4, et LiClO4 ; (b) LiAsF6 et  LiTFSI.

A partir d'une régression polynomiale du second ordre, nous avons pu déterminer

pour les différents électrolytes les valeurs des coefficients B et D à différentes températures.

Ces valeurs sont reportées dans le tableau II-1.
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Tableau II-1 : Coefficients B (M-1) et D (M-2) de l'équation de Jones et Dole et pente P

(M2 K) de la relation linéaire D=f(1/T) pour différents sels dans la BL.

LiBF4 LiClO4 LiPF6 LiAsF6 LiTFSI

T/ °C B D B D B D B D B D
25 0,30 0,75 0,42 0,98 0,40 1,10 0,40 1,15 0,50 1,20
35 0,30 0,70 0,46 0,80 0,40 0,95 0,42 1,00 0,47 1,10
45 0,30 0,65 0,44 0,75 0,38 0,85 0,42 0,85 0,46 1,05
55 0,25 0,55 0,37 0,69 0,42 0,68 0,41 0,75 0,50 0,90
Bmoy 0,29±0,01

_ 0,42±0,04
_ 0,40±0,01

_ 0,41±0,01
_ 0,48±0,01

_

BCalc 0,33 _ 0,35 0,36 _ 0,37 _ 0,48 _
P 630 907 1330 1320 930

Les variations de la viscosité avec la concentration en sel dans les solutions

électrolytiques étudiées sont similaires exceptées pour LiBF4 qui est le sel ayant le plus petit

anion et qui est le plus susceptible de former des paires d'ions.

Le terme BC de l'équation de Jones et Dole peut être déduit de l'équation

hydrodynamique proposée par Einstein pour la viscosité relative de particules sphériques non

solvatées (équation I-8).

ηr=1 +2,5 Φ + o (Φ2)           (I-8) 

Dans l'équation I-8, Φ est la fraction volumique des particules de fluide. Φ peut être exprimée

comme une fonction de la concentration (C) et du volume molaire hydrodynamique Vh des

particules. L'équation (I-8) peut être réécrite : ηr=1 +0,0025VhC + o (Φ2) où Vh est en

cm3.mol-1 et le terme en C2 peut être considéré comme négligeable. En supposant que cette

relation est toujours valable à l'échelle moléculaire, par identification de l'équation I-8 et de

l'équation I-11, nous pouvons déduire Bcalc=0,0025Vh. En utilisant cette relation, nous

pouvons calculer Bcalc à partir du volume molaire du sel solvaté Vi.

Vi a été déterminé en prenant le rayon de l'anion et le rayon du cation solvaté considéré égal à

la somme des rayons cristallographiques du cation et de la molécule de solvant [103].

Les valeurs de B sont affectées par la nature de l'ion mais ne varient pas avec la

température dans la gamme de température étudiée. Pour chaque sel, une valeur moyenne a
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été calculée. Les valeurs expérimentales et calculées du coefficient B sont voisines ce qui

montre que l'effet de volume est prédominant, au moins pour les gros anions et les cations

fortement solvatés. Le coefficient D diminue régulièrement avec la température et afin de

déterminer la nature exacte de la dépendance de D à la température, nous avons tracé la

variation de D en fonction de l'inverse de la température (figure II-3).

 Figure II-3 : Dépendance de D avec la température pour les différents électrolytes

étudiés.

Pour tous les électrolytes étudiés, la fonction D=f(1/T) est une fonction affine dont la

pente P est reportée pour les différents électrolytes dans le tableau II-1. La sensibilité plus

importante de D à l'agitation thermique par rapport à B n'est pas surprenant puisque B est

principalement relié au volume hydrodynamique (incluant l'effet de solvatation) alors que D

représente les interactions ion-dipôle et les interactions à longue distance ion-ion.

Nous pouvons également remarquer que D est d'autant plus grand que l'anion est volumineux.
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2. Énergie et entropie d'activation du flot visqueux

Dans les électrolytes que nous avons étudiés, la viscosité varie avec la température

selon la relation démontrée par Eyring (équation I-25). Nous avons reporté dans le tableau II-

2, les énergies d'activation et les entropies d'activation des différents électrolytes étudiés à

différentes concentrations en sel.

Tableau II-2 : Énergie d'activation et entropie d'activation du flot visqueux pour les

électrolytes étudiés.

C / M 0 0.1 0.2 0.5 1.0 1.5

LiClO4

Ea,η / kJ.mol-1 10,7 11,1 11,5 12,6 14,8 16,3

∆S≠ /J.K-1 mol-1 -12,2 -11,4 -10,8 -9,3 -5,5 -4,7

LiBF4

Ea,η / kJ.mol-1 10,7 13,1 13,3 14,4 15,5 17,2

∆S≠ /J.K-1 mol-1 -12,2 -4,4 -2,8 -2,3 -1,3 -0,4

LiPF6

Ea,η / kJ.mol-1 10,7 11,1 12,0 14,0 17,7 19,5

∆S≠ /J.K-1 mol-1 -12,2 _ -8,9 -4,4 1,9 5,3

LiTFSI

Ea,η / kJ.mol-1 10,7 11,3 11,7 12,5 14,5 17,5

∆S≠ /J.K-1 mol-1 -12,2 -9,4 -4,5 -2,5 0,2 5,6

LiAsF6

Ea,η / kJ.mol-1 10,7 12,0 12,4 12,7 15,6 17,3

∆S≠ /J.K-1 mol-1 -12,2 -8,8 -8,1 -9,0 -3,6 -2,0

Nous avons considéré l'énergie d'activation du flot visqueux comme une fonction

affine de la fraction molaire en sel :
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Ea,η= Ea,η0+xiEa,ηsel (II-1)

Ea,η0 représente l'énergie d'activation pour le flot visqueux du solvant pur, xi la fraction

molaire en sel et Ea,ηsel=Ea,η++ Ea,η- la contribution du sel à l'énergie d'activation.

Si on considère que Ea,ηsel est indépendante de la fraction molaire en sel et que le

nombre de moles de sel est bien inférieur au nombre de moles de solvant, l'équation

précédente peut être réécrite selon l'équation II-2:

Ea,η= Ea,η0+VmEa,ηsel C     (II-2)

où Vm est le volume molaire du solvant.

Dans la figure II-4, nous avons reporté la variation de Ea,η avec la concentration en sel pour

les différents sels étudiés dans la BL. Nous pouvons remarquer qu'avec LiBF4, l'ordonnée à

l'origine est différente de l'énergie d'activation de la BL pure (Ea,η0=10,7 kJ.mol-1).

A partir du calcul des pentes des droites Ea,η = f(C), nous avons pu déterminer les

valeurs des contributions à l'énergie d'activation des sels étudiés en prenant le volume molaire

de la BL ègal à 76,6 cm3.mol-1 [103]. Les valeurs de Ea,ηsel en kJ.mol-1 pour les sels étudiés

sont :  49,3 (LiClO4), 38 (LiBF4), 81 (LiPF6), 60 (LiAsF6) et 56 (LiTFSI).

Il apparaît que la nature de l'anion influence beaucoup la valeur de la contribution du

sel à l'énergie d'activation. LiBF4 possède la plus faible valeur de Ea,ηsel et LiPF6 la plus

élevée. On peut remarquer que Ea,η est d'autant plus faible que le sel est susceptible de former

des paires d'ions, c'est à dire que l'anion soit petit et que la charge soit moins délocalisée.
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(a)

(b)

Figure II-4 : Energie d'activation du flot visqueux dans la BL en fonction de la

concentration en sel (a) LiBF4, LiClO4, LiPF6 ; (b) LiAsF6, LiTFSI.

L'entropie d'activation du flot visqueux ∆S≠ peut être déduit expérimentalement des
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II-2, toutes les valeurs d'entropie d'activation diminuent quand on ajoute un sel et se classent à

1.5 M suivant l'ordre :

∆S≠(LiPF6)≈ ∆S≠(LiTFSI)>∆S≠(LiBF4)>∆S≠(LiAsF6) > ∆S≠(LiClO4).
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Dans tous les cas, une augmentation de l'entropie d'activation du flot visqueux quand le sel est

ajouté au solvant pur est observée, ce qui signifie que la présence de sel entraîne une

diminution de l'ordre dans l'état de transition relativement à l'état initial. En considérant que la

présence de sel à haute concentration est responsable de la formation d'un pseudo-réseau

ionique, une diminution de l'entropie et donc une augmentation de l'ordre dans l'état initial est

attendue. Cependant, on ne peut pas exclure que l'entropie dans l'état de transition soit elle

même affectée par la variation de la force ionique (figure II-5).

Figure II-5 : Variations possibles de l'entropie d'activation en présence de sel.

Les coefficients de Jones et Dole nous permettent de relier la viscosité aux

interactions ion-ion et ion-dipôle qui sont prédominantes dans nos électrolytes concentrés.

L’énergie d’activation du flot visqueux est un moyen de connaître la sensibilité de la viscosité

d’un électrolyte à la température.

Nous allons maintenant nous intéresser au phénomène de conductivité ionique qui

joue un rôle important dans le fonctionnement des accumulateurs rechargeables au lithium et

qui est également relié aux interactions.
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II. Étude de la conductivité

La prévision des variations de la conductivité dans les électrolytes concentrés en

fonction de la concentration en sel et de la température sont utiles pour optimiser la

formulation des électrolytes. Comme nous l'avons vu  dans la partie bibliographique, la

théorie de Debye et Hückel est valable seulement aux faibles concentrations. La théorie du

pseudo-réseau ionique permet de modéliser la conductivité en fonction de la concentration

pour des concentrations en sel élevées (à partir de 0,1M). Nous avons appliqué et étendu ce

modèle aux électrolytes organiques concentrés composés de γ-butyrolactone et de sel de

lithium. Ce modèle implique une relation linéaire entre la conductivité et la racine cubique de

la concentration (équation I-60).

1. Variation de la conductivité avec la concentration en sel

a) Conductivité molaire

Les variations de conductivité molaire (Λ=κ/C) pour les électrolytes étudiés ont été

tracées en fonction de la racine cubique de la concentration en sel à 25°C (figure II-6).

Figure II-6 : Variation de la conductivité molaire en fonction de la racine cubique de la

concentration en sel à 25°C pour LiBF4, LiClO4, LiPF6 , LiAsF6, LiTFSI.
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La conductivité molaire suit la loi linéaire prévue par le modèle du pseudo-réseau

ionique (équation I-60). Nous pouvons remarquer que les électrolytes à base de LiPF6 et

LiAsF6 sont les plus conducteurs et que l’électrolyte à base de LiBF4 est le moins conducteur

malgré sa faible viscosité sans doute à cause des paires d’ions qui sont plus nombreuses.

En utilisant les équations I-56 à I-59 issues du modèle du pseudo-réseau ionique, nous

avons calculé les valeurs théoriques des pentes notées S’calc de Λ=f(C1/3) qui sont reportées

dans le tableau II-3.

χL=M(2000NC)1/3 (I-56)

Λ=Λ0’-(S1Λ0+S2)χL/3 (1-57)

kT

e
S

rεπε 0

2

1 4

293,0= (I-58)

πη
2

2
eN

S
av= (I-59)

Les valeurs des pentes calculées S’calc et expérimentales S’ sont proches. Les différences

observées peuvent être expliquées par le fait que nous ne tenons pas compte de l’existence de

paires d’ions et d’autres interactions comme les interactions ion-dipôle dans le modèle du

pseudo-réseau ionique.

Tableau II-3 : Pente expérimentale (S’) et ordonnée à l’origine (Λ0’) pour Λ=f(C1/3) avec

LiBF4, LiClO4, LiPF6, LiAsF6 et LiTFSI à 25°C. S’calc représente la pente calculée et M

représente la valeur optimisée de la pseudo-constante de Madelung.   a : [103]

LiBF4 LiClO4 LiPF6 LiAsF6 LiTFSI

S’ 22,92 29,02 36,55 36,00 26,47

S’calc 23,54 30,50 37,55 36,34 27,77

Λ0’ 30,29 40,04 48,32 46,77 35,74

Λ0 42,64a 41,90 a 40,73 a 39,31 a 33,77 a

Λ0/ Λ0’ 0,71 1,05 1,18 1,17 1,06

M 1.48 1.74 2.40 2.12 1.86
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Pour le calcul de S’calc, nous avons utilisé la constante de Madelung d’un réseau

cubique à faces centrées (M=1,74). Cependant, il n'y a pas de raison particulière pour que les

ions adoptent un réseau cubique à faces centrées et la constante M  peut être considérée plutôt

comme un paramètre ajustable. En utilisant les données expérimentales, nous avons ajusté les

valeurs de M  (tableau II-3). Elles varient entre 1,5 et 2,4 avec une valeur moyenne de 2,0 qui

est proche de 1,74 correspondant au réseau cristallin cubique à faces centrées. Les valeurs de

Λ0’ et Λ0 sont voisines exceptées pour LiBF4. Dans la littérature, le coefficient de dissociation

de LiBF4 dans la γ-butyrolactone à 1 M et à 25°C a été estimé à 0,34 [104]. Ce sel dissous

dans la γ-butyrolactone forme selon toute probabilité des paires d’ions de contact qui sont

responsables d'une possible sous-estimation de l’ordonnée à l’origine de Λ=f(C1/3).

b) Conductivité maximale

La figure II-7 représente les variations de la conductivité des sels de lithium étudiés

dans la γ-butyrolactone à 25°C. La conductivité augmente aux faibles concentrations, passe

par un maximum à environ 1M puis diminue. Les mêmes phénomènes ont été observés dans

d'autres solvants organiques (carbonates, éthers…).

Figure II-7 : Variation de la conductivité dans les solutions électrolytiques étudiées en

fonction de la concentration en sel (25°C).
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La forme de la courbe (courbe en cloche) peut être expliquée par une compétition

entre le nombre de transporteurs de charge et l’augmentation de la viscosité principalement

due à l’augmentation des interactions ion-solvant et ion-ion lorsque les ions sont proches les

uns des autres. La détermination de la conductivité maximale est utile pour la formulation

d’un électrolyte pour les batteries.

En utilisant la loi en racine cubique de la concentration en sel pour les variations de la

conductivité molaire (équation I-60) et en dérivant cette équation par rapport à la

concentration en sel, l’expression de la concentration pour laquelle la conductivité est

maximale peut être facilement déduite :

κ= Λ C=Λ0’-S’C4/3 (II-3)

La valeur maximale correspondant à dκ/dC=0 est donnée pour  :

30

max
'4

'3 


 Λ=
S

C (II-4)

Une autre façon de déterminer la concentration pour laquelle la conductivité est

maximale consiste à introduire le produit de Walden et l’équation de Jones et Doles  étendue

(équation I-11) dans l'expression de la conductivité en considérant AC1/2 comme négligeable

dans nos milieux concentrés :

W=Λη (II-5)

κ=ΛC=
)1( 20 DCBC

WCWC

++= ηη (II-6)

Dans nos électrolytes, le produit de Walden est pratiquement indépendant de la concentration

en sel comme le montre la figure II-8 qui représente Ln(η) en fonction de Ln(Λ) pour

différentes concentrations. Les pentes obtenues pour les différentes solutions électrolytes

varient de –0,8 à –1 quand la concentration en sel varie de 0,2M à 1,5M.
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Figure II-8 : Variation de Ln(η) en fonction de Ln(Λ) pour LiClO4, LiBF4, LiPF6,

LiAsF6, LiTFSI dans la γ-butyrolactone à 25°C.

Compte tenu de la valeur constante du produit de Walden avec la concentration, on obtient

Cmax en utilisant dκ/dC=0 ce qui conduit à une nouvelle expression de Cmax :

Cmax=1/D1/2 (II-7)

Dans le tableau II-4, nous avons reporté les valeurs des concentrations Cmax calculées à partir

des équations (II-4) et (II-7).

Tableau II-4 : Concentration en sel (en M) déterminée expérimentalement avec les

équations (II-4) et (II-7) pour laquelle la conductivité à 25°C est maximale.
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LiBF4 1,02 0,90 1,15 7,33

LiClO4 1,00 0,90 1,01 10,90

LiPF6 0,98 0,90 0,97 11,63

LiAsF6 1,01 0,90 0,93 10,48

LiTFSI 0,97 0,90 0,91 9,21
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Les valeurs expérimentales et calculées pour la concentration Cmax sont voisines exceptée

pour LiBF4 sans doute à cause de la formation des paires d’ions de contact qui sont

importantes avec ce sel dans la γ-butyrolactone. Nous pouvons noter que la conductivité de

LiPF6 1 M  dans la BL est supérieure à celle des autres sels comme cela a été trouvé dans

d'autres milieux (carbonates). Bien que les solutions à base de LiBF4 soient les moins

visqueuses, la conductivité de ce sel dans la BL est la plus faible car il est relativement peu

dissocié.

c) Association ionique

En présence de paires d'ions, la relation Λ= Λ0'-S'C1/3 devrait s'écrire Λ=Λ0'-S'(αC)1/3

avec α le coefficient de dissociation du sel dans le solvant. Cette dernière relation est une

fonction affine si α varie peu avec la concentration étudiée. Nous allons étudier l'association

ionique dans nos électrolytes en utilisant la spectroscopie Raman afin de déterminer

l'évolution du coefficient de dissociation α avec la concentration en sel.

Dans les solutions diluées, la constante d'association KPI est déterminée en utilisant

le traitement de Debye-Hückel-Onsager pour α et la loi de Debye et Hückel pour le

coefficient d'activité. Pour les hautes forces ioniques, les équations précédentes ne peuvent

pas être utilisées et la détermination à la fois du coefficient de dissociation et du coefficient

d'activité est problématique. Les espèces associées comme les paires d’ions (Li+…X-) peuvent

être détectées par  spectroscopie Raman [105] mais l’existence de paires d’ions séparées par

une molécule de solvant (Li+…S…X-) est beaucoup plus difficile à mettre en évidence. Par

exemple, LiAsF6 est complètement dissocié dans le carbonate de propylène [105] mais dans le

carbonate de diméthyle, les espèces suivantes ont été détectées : Li+ et AsF6
- libres, paires

d’ions de contactes [Li+…AsF6
-], paires d’ions solvatées [{Li(DMC)4}

+…AsF6
-] et paires

d’ions polymèriques [Li…AsF6
-]x. Même avec les solvants à haute constante diélectrique, les

paires d’ions de contact peuvent se former quand la concentration en sel augmente. C’est le

cas pour LiClO4 dans le PC [106].

Nous n'avons étudié l’association ionique dans la γ-butyrolactone que pour LiPF6 et

LiClO4 car aucune association n’est attendue pour LiTFSI [107] du fait de la charge fortement
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délocalisée de l'anion. Seuls des ions libres et des paires d'ions séparées par des molécules de

solvant sont présents dans les solutions électrolytiques de LiTFSI dans la BL [107].

Dans la figure II-9, nous avons reporté le spectre Raman de LiPF6 à l’état solide et de

LiPF6 à 0,5M et 1,5M dans la γ-butyrolactone. Tous les spectres Raman ont été normalisés

avec l’élongation C-H de la BL à 3000 cm-1 et la contribution de la BL aux spectres Raman a

été soustrait.

Figure II-9 : Spectre Raman de LiPF6 solide et LiPF6 en solution à 0,5M et 1,5M dans la

γ-butyrolactone.

Les pics ont une allure gaussienne et l’aire  des pics est une fonction linéaire de la

concentration en sel (C) : Aire=0,0285C avec un coefficient de régression de 0,91. Aucune

bande appartenant à une contribution des paires d’ions n’est observée. Si des paires d’ions se

forment aux fortes concentrations avec ce sel, elles seront séparées par une ou deux molécules

de solvant.

Sur la figure II-10, nous avons tracé le spectre Raman d’une solution de γ-

butyrolactone avec LiClO4 à des concentrations de 1M et 1,5M. L’anion perchlorate non

perturbé possède une géométrie tétraédrique appartenant au groupe de symétrie Td. Les neuf

degrés de liberté de vibration  sont divisés en quatre modes de vibration [108] : υ1(A1)=931

cm-1, υ2(A2)=458 cm-1, υ3(F2)=1100 cm-1, υ4(F2)=624 cm-1. Ces quatre modes sont visibles en
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Raman. Dans une solution de LiClO4 dans l’acétone, les espèces suivantes ont été détectées

par Raman [109] : ClO4
- libre (933 cm-1), paires d’ions de contact [Li+…ClO4

-] (955 cm-1) et

paires d’ions séparées par une molécule de solvant (948 cm-1). Les spectres Raman reportés

sur la figure II-10 montrent après déconvolution des pics, la présence de deux bandes qui

peuvent être attribuées aux ions libres et aux paires d’ions. La nature exacte des paires d’ions

n’est pas connue.

Figure II-10 : Spectre Raman d’une solution de γ -butyrolactone et de LiClO4 à 1M et

1,5M.

A partir des spectres Raman intégrés et déconvolués, nous avons pu déterminer le coefficient

de dissociation α de LiClO4 dans la γ-butyrolactone à différentes concentrations (tableau II-

5). Celui-ci correspond au rapport entre l'aire du pic des paires d'ions et l'aire totale du pic.

Tableau II-5 : Coefficients de dissociation déterminés par Raman de  LiClO4 dans la γ-

butyrolactone en fonction de la concentration en sel.

C (M) 0,10 0,20 0,50 0,75 1,00 1,50

α 0,54 0,46 0,67 0,64 0,65 0,55

Le coefficient de dissociation de LiClO4 dans la γ-butyrolactone varie peu avec la

concentration en sel de 0,1M à 1,5M (coefficient de dissociation moyen = 0,59) puisque la
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précision de la mesure est estimée à ±0,05. Comme la concentration en paires d’ions dans la

γ-butyrolactone reste constante avec la concentration en sel, la loi en racine cubique de la

concentration (équation I-60) reste valable et seule la pente de la droite Λ=f(C1/3) est affectée

par la présence des paires d’ions.

La formation de paires d’ions séparées par une ou deux molécules de solvant est

probable dans les milieux électrolytiques organiques à haute constante diélectrique mais leur

détection par spectroscopie Raman n’est pas toujours réalisable puisque les bandes des anions

ne sont que légèrement affectées par les paires d'ions. Ceci n’est pas en contradiction avec la

structure d’un pseudo-réseau ionique dans les électrolytes concentrés car les paires d’ions ont

un faible temps de vie et peuvent être considérées comme des défauts dans la structure du

pseudo-réseau.

2. Variation de la conductivité avec la température

Nous allons maintenant nous intéresser à la variation de la conductivité avec la

température. La théorie d’Eyring sur les processus activés que nous avons exposé au premier

chapitre (équation I-18) est également applicable à la conductivité à condition de se situer à

une température bien supérieure à la température de transition vitreuse. Dans le cas de la

conductivité, la force agissant sur le déplacement des ions est la force électrique provenant

d’un champ électrique appliqué. L'expression de la conductivité molaire selon la théorie

d'Eyring est [110]:




 ∆−


 ∆=Λ ≠Λ≠Λ−+
RT

H
R
S

h
ezzFL expexp² (II-8)

Dans cette équation, F est le Faraday, z+ et z- les charges portées par les ions, L la distance

moyenne de saut pour un ion, ∆SΛ≠ et ∆HΛ≠ respectivement l’entropie et l’enthalpie

d’activation pour la conductivité. Quand on se situe dans un intervalle de température où

l’entropie d’activation pour la conductivité est indépendante de la température, la variation de

conductivité molaire avec la température est parfaitement décrite par une loi de type

Arrhénius :
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


 −=Λ ΛΛ RT
E

A a,exp (II-9)

où Ea,Λ (l’énergie d’activation pour la conductivité) s'identifie à ∆HΛ≠ introduit

précédemment.

En traçant Ln(Λ) en fonction de 1/T pour des températures variant de 5 à 60°C, nous

avons pu déterminer l’énergie d’activation pour la conductivité des différents électrolytes

étudiés à des concentrations en sel variant de 0,1 à 1M.

La variation de l’énergie d’activation pour la conductivité avec la concentration en sel peut

être modélisée dans le cadre de la théorie du pseudo-réseau ionique. La contribution du sel à

l'énergie d'activation pour la conductivité est supposée comme dépendante de la fraction

molaire en solution xi :

Ea,Λ=Ea,Λ0+xi Ea,el (II-10)

où Ea,Λ0 est la contribution du solvant pur quand les interactions coulombiennes ne sont pas

présentes et représente ainsi les interactions dipôle-dipôle. Le second terme de l'équation II-

10 représente la contribution du sel et Ea,el l'énergie molaire relative aux interactions ioniques.

En utilisant comme approximation  xi=VmC où Vm est le volume molaire du solvant, nous

pouvons réécrire l'équation II-10 :

Ea,Λ=Ea,Λ0+VmEa,elC (II-11)

Nous allons maintenant déterminer l'expression de l'énergie d'activation molaire

relative aux interactions interionique Ea,el :

Soit U l’énergie électrostatique d’interaction entre un anion et un cation et d la

distance moyenne entre l’anion et le cation :
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d
eU

rεπε04
²−= (II-12)

En considérant Z comme le nombre d’ions dans une maille de sous-réseau de cations

et d’anions et a comme le paramètre du réseau cubique (distance anion-anion ou cation-

cation), le nombre de cellules élémentaires dans un volume V de solution est donné par

ncell=V/a3 et le nombre d’ions (anion et cation) à une concentration C en sel est égal à VNAC.

Puisque ncellZ=VNAC et ncell=V/a3, on en déduit une relation reliant le paramètre de maille à la

concentration en sel :

3

CN

Z
a

A

= (II-13)

Pour un réseau cubique à faces centrées d=a/2 et Z=4. On a alors l’énergie électrostatique Ep

du réseau ionique qui est égale à :

d

zze
E

r

BA

p επε 04

² M−= (II-14)

avec zA=zB=1 les charges portées respectivement par A et B.

Pour une mole d’ions on a alors :

3/1
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d
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r
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r

A επεεπε
MM −=−= (II-15)

En prenant Ea,el=|U|, l'équation II-11 peut être réécrite selon :

Ea,Λ=Ea,Λ0 + (II-16)

Sur la figure II-11, nous avons reporté l’énergie d’activation pour la conductivité en fonction

de la concentration en sel à la puissance 4/3 afin de vérifier l’équation II-16 avec les

électrolytes étudiés. Nous pouvons observer que la relation linéaire en C4/3 est vérifiée

3/4

3/1
0

3/4

4

²2
C

Z

VeN

r
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qualitativement. Dans cette équation, la pente est indépendante de la nature du sel et nous

devrions donc retrouver la même pente quelque soit le sel. Nous pouvons déterminer la valeur

théorique de la pente soit pour M=1.74 et Z=4, nous trouvons ktheo=500 J.M-4/3.

Figure II-11 : Énergie d’activation pour la conductivité en fonction de la concentration

en sel à la puissance 4/3 pour différents sels de lithium dans la γ-butyrolactone.

Nous avons reporté dans le tableau II-6 les valeurs des pentes expérimentales pour les

électrolytes étudiés.

Tableau II-6 : Valeur des pentes expérimentales (kexp) de Ea,Λ =f(C4/3) et énergie

d’activation à dilution infinie (Ea,Λ0)  pour LiBF4, LiClO4, LiPF6, LiAsF6 et LiTFSI dans

la γ-butyrolactone.

Sel LiBF4 LiClO4 LiPF6 LiAsF6 LiTFSI

kexp / J.M-4/3 1870 3235 2120 2300 2690

Ea,Λ0 / kJ mol-1 10,8 10,8 10,7 11,0 10,9

L’ordonnée à l’origine de Ea,Λ=f(C4/3) notée Ea,Λ0 qui représente l’énergie d’activation

pour la conductivité à dilution infinie tend vers une valeur proche de l’énergie d’activation du
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flot visqueux du solvant pur (10,7 kJ/mol).  A dilution infinie, l’énergie d’activation pour la

conductivité représente les interactions d’une mole d’ions non chargés. Leur distance est

considérée comme trop grande pour que des interactions coulombiennes à longues distances

existent.

Il n'y a pas d'accord entre les valeurs de pentes calculées kcalc et expérimentales kexp.

La plus petite valeur de pente est obtenue pour LiBF4. Ce désaccord entre les valeurs

expérimentales et calculées indique que d'autres types d'interactions que les forces

coulombiennes entre les ions de charges opposés doivent être pris en compte pour obtenir un

accord entre la théorie et l'expérience. En effet, les énergies d'interaction ion-dipôle doivent

être importantes dans les milieux fortement dipolaires comme les carbonates cycliques ou les

lactones.

Dans le but de prendre en compte ces interactions, nous les avons modélisées et nous

les avons inclus dans le calcul de l'énergie d'activation pour la conductivité. En raison de la

complexité du problème, "interaction entre une assemblée de dipôles et un quasi-réseau

ionique", il sera nécessaire d'utiliser une méthode numérique.

III. Mise en équation des interactions ion-dipôle

Nous allons tout d'abord étudier les configurations d'orientation de dipôles

moléculaires en interaction avec les ions de la maille du pseudo-réseau. Ces dipôles sont

introduits de façon aléatoire dans la maille et on cherche à déterminer leur orientation. Pour

cela nous commencerons par un modèle simple constitué de deux ions et un dipôle puis nous

étendrons l'étude au cas de quatre ions et un dipôle et enfin au cas de 8 ions représentant la

sous-maille d’un système cubique à faces centrées (1/8 de maille) et un dipôle. Par la suite

nous introduirons N dipôles dans la sous-maille. Dans chacun des cas nous écrirons un

algorithme qui sera validé par la résolution mathématique. Enfin, l'effet de l'agitation

thermique sur les interactions ion-dipôle sera considéré.
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1. Approche incrémentale

a) Cas d’un ion et un dipôle fixe

Pour le cas d’un seul ion et d’un dipôle, on peut arranger le système de coordonnées

afin que l’ion soit à l’origine et le dipôle sur l’axe Oz (figure II-12).

On trouve que :    
2

r0

13
r0

1
z4

cos
µe

r4

r.n
µeU επε

θ−=επε−= vr

(II-17)

 avec )cos;sinsin;cos(sinn θϕθϕθ  et )z,0,0(r .

Figure II-12 : Le modèle le plus simple – cas d’un ion et un dipôle.

Le résultat ne dépend pas de l’angle ϕ (l’angle azimutal de la direction du dipôle). On trouve

deux extréma possibles pour le dipôle : θ=0 (minimum pour e1>0) et θ=π (minimum pour

e1<0).

b) Cas de deux ions et un dipôle fixe

Avec deux ions, les choses sont plus complexes et on peut noter que l'énergie dépend

de θ et ϕ :

x

z

y

θ

ϕ
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2/322
r0

22
r0

1 )za(4

cossinacosz
µe

z4

cos
µeU +επε

ϕθ−θ−επε
θ−= (II-18)

Figure II-13 : Cas de deux ions et un dipôle.

Les équations pour l’extrémisation de U(θ,ϕ) sont :

   0
)za(

sinz
e

)za(

coscosa
e

z

sin
e

4

1

d

dU
),(f

2/32222/322221
r0

1 =




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θ++
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επε=θ=ϕθ (II-19)

   0
)za(4

sinsinae

d

dU
),(f

2/322
r0

2
2 =+επε

ϕθ=ϕ=ϕθ (II-20)

On trouve immédiatement les classes de solutions suivantes de l’équation II-20 :

θ ϕ θ ϕ θ ϕ
0 0 π 0 θ 0

0 π π π θ π
0 ϕ ϕ ϕ _ _

En remplaçant les solutions potentielles de l'équation II-20 dans l’équation II-19, on en déduit

les solutions :

x

y

z

(θ,ϕ)

a

z
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θ ϕ θ ϕ θ ϕ
0 π/2 π π/2 π-θ∗ 0

0 3π/2 π 3π/2 θ∗ π

Où  





++−=θ
3

2
2/322

1

2
2*

ze)za(e

aze
tan (II-21)

Il faut maintenant contrôler la stabilité de ces solutions. A cette fin, on développe le potentiel

U(θ,ϕ) jusqu’à l’ordre 2 autour de chacune de ces solutions. La solution des équations

d’extrémisation est (θ0,ϕ0).
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∂θ−θ+ϕθ=ϕθ

On peut écrire cette équation sous la forme matricielle : U(θ,ϕ)=U(θ0,ϕ0)+1/2 δΤΜ(θ0,ϕ0)δ

Où  



−
−=

0

0ϕϕ
θθδ , δΤ=(θ−θ0,ϕ−ϕ0) et M(θ0,ϕ0) est la matrice suivante :
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M (II-22)

La stabilité du point d’équilibre (θ0,ϕ0) est contrôlée par la matrice M(θ0,ϕ0) : si elle est

positive alors l’équilibre est stable. Comme la matrice est symétrique, ses valeurs propres sont

réelles et il suffit de contrôler leur signe. Toutes les deux seront positives pourvu que la trace

et le déterminant de M le soient. On en déduit que les solutions avec ϕ0=π/2 ou ϕ0=3π/2 sont

instables car le déterminant de M est négatif.

Restent les deux solutions avec θ0=±θ∗ et ϕ0=0 ou π. Pour celles-ci on trouve que :
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Signe + pour ϕ0=π et signe - pour ϕ0=0.

Le signe de la trace et du déterminant nous permet de vérifier les solutions stables (Tr>0 et

Det>0)

c) Généralisation de l’expression pour l’énergie d’interactions ion-dipôle fixe

A ce stade du calcul, une approche systématique s’impose si on veut éviter les

expressions illisibles. Pour un seul dipôle, on peut facilement se rendre compte que

l’expression pour l’énergie d’interaction la plus générale entre un dipôle et un nombre

arbitraire d’ions peut s’écrire sous la forme :

U(θ,ϕ)=
r04

e

επε
µ [F1(x,y,z,a)sinθcosϕ+F2(x,y,z,a)sinθsinϕ+F3(x,y,z,a)cosθ] (ΙΙ−25)

où F1, F2 et F3 sont des fonctions dépendantes de la position des centres des dipôles repérés

par (x,y,z). θ et ϕ sont respectivement les angles polaire et azimutale du dipôle dans le

système de coordonnées global.

On en déduit les équations :

   [ ] 0sin)a,z,y,x(F)sin)a,z,y,x(Fcos)a,z,y,x(F(cos
4

µeU
321
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  (II-26)

   [ ] 0sin)a,z,y,x(Fcos)a,z,y,x(F
4

sinµeU
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r0

=ϕ−ϕεπε
θ=ϕ∂

∂
 (II-27)

De l’équation II-26, on en déduit que sinθ=0 si θ=0 ou θ=π et 
),,,(

),,,(
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2

1

azyxF
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L’égalité de l’expression II-26 est également vérifiée pour : 
),,,(
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2

azyxF

azyxF=ϕ .

On a donc F3(x,y,z,a)sinθ=cosθ[F1(x,y,z,a)cosϕ+F2(x,y,z,a)sinϕ] soit  :
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On détermine ainsi les solutions possibles :

θ∗ ϕ∗

0
),,,(

),,,(
tan

2

11

azyxF

azyxF−=− ϕ

π
),,,(

),,,(
tan

2

11

azyxF

azyxF−=− ϕ

ϕθ
cos),,,(

),,,(
tan

3

11

azyxF

azyxF=−
),,,(

),,,(
tan

1

21

azyxF

azyxF=− ϕ

Le calcul du déterminant et de la trace nous permettra de déterminer l’unique solution stable. 

Pour le cas de deux ions, on a :
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Pour celui de quatre ions (figure II-14) :
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Figure II-14 : Cas de 4 ions et 1 dipôle.

Dans le cas de 8 ions et un dipôle, nous avons réparti les 8 ions selon un cube de paramètre

d=a/2 (équation II-13). L’origine des coordonnées est prise au centre du cube (figure II-15).

Figure II-15 : Cas de 8 ions et un dipôle.
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F1(x,y,z,a), F2(x,y,z,a) et F3(x,y,z,a) sont respectivement notés équations II-34, II-35 et II-36.

2. L’approche numérique

Nous allons utiliser la méthode de Newton-Raphson pour résoudre le système et

contrôler quelles solutions correspondent à un minimum d’énergie.

Posons θ∂
∂= U

f1 et ϕ∂
∂= U

f2 .
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On écrit ainsi :

ϕϕθδθϕθϕϕθθ ∂∂∂+∂∂+=∂+∂+ 11
11 ),(),(

ff
ff

ϕϕθδθϕθϕϕθθ ∂∂∂+∂∂+=∂+∂+ 22
22 ),(),(

ff
ff

Ce système peut se mettre sous la forme matricielle suivante quand on est proche de la

solutions :
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On en déduit alors :
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Par incrémentation, on peut alors approcher la solution, la condition finale étant :

εδϕδθ <+ 22

εϕθ <),(1 nnf

εϕθ <),(2 nnf

Bien entendu le couple de solutions doit être stable et on le vérifie en contrôlant les

valeurs du déterminant et de la trace. L’algorithme a été validé par la résolution

mathématique. On s'aperçoit immédiatement que tant que l’on ne tient pas compte de

(II-37)

(II-38)
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r+

r-

l’interaction entre dipôles, le problème de N dipôles se simplifie à N problèmes à un dipôle.

Même les trois fonctions F1, F2 et F3 (équations II-34 à II-36) ne changent pas de forme !

Par conséquent, on doit maintenant contrôler sous quelles conditions cette simplification

est valable c’est à dire quand les minimisations successives de l’énergie pour l’orientation des

dipôles donnent les mêmes résultats que la minimisation simultanée de l’orientation de

chaque dipôle. Le cas le plus simple est  celui de deux dipôles dans un champ ionique créé par

8 ions formant un cube.

3. Influence des interactions dipôle fixe – dipôle fixe

a) Mise en équation des interactions dipôle fixe – dipôle fixe

Les dipôles peuvent être considérés comme deux charges infiniment proches l'une de

l'autre. Nous allons définir un premier dipôle formé de deux charges ±e séparées d'une

distance d et un deuxième dipôle de charges ±Q séparées d'une distance d' (figure II-16).

Figure II-16 : Interaction entre (a) une charge et un dipôle ; (b) deux dipôles.

Dans un premier temps, nous allons considérer l’interaction entre les deux charges ±e et la

charge +Q. Pour cela, nous avons déterminé l'expression de r+ et r- (figure II-16) :

2/1
2

2/1
2

r2

d

²r

dr.n
1r

2

d
nr

2

d
nr

2

d
nrr

r2

d

²r

dr.n
1r

2

d
nr

2

d
nr

2

d
nrr










 


++=


 +


 +=+=









 


−−=


 −


 −=−=

−

+

rr
rrrrrrr

rr
rrrrrrr

+e

-e

+Q
r

+e

-Q

+Q

-er'-

r'-

r'

(a) (b)

d
d'

d



Chapitre II : Phénomènes de transport dans les électrolytes concentrés

78

On en déduit  
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On trouve finalement que :   
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Si on définit le moment dipolaire µ
r

par dneµ
rr =

Dans la limite e→∞, d→0 et ed fini on trouve 
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On introduit maintenant une autre charge –Q distante de d’ de la charge +Q dans la direction

'n
r

 de celle-ci (figure II-16). On trouve ainsi :




 −+


 −−=
−+−+ '

1

'

111,

rr
Qe

rr
QeU eQ











 


+=




 −−+
+=−

++++

++

−+

2

3
1

.

4

1
)(

2

1
1

)(
2

1
11

r

d
O

r

drn

baabr

ba

rr

rr











 


+=




 −−+
+=−

−−−−

−−

−+

2

3 '
1

'

'.

4

1
)(

2

1
1'

)(
2

1

'

1

'

1

r

d
O

r

drn

baabr

ba

rr

rr

avec r la distance entre la charge +Q et le dipôle ±e  et r' la distance entre –Q et le dipôle ±e.

On a donc 


 −−=
33

,
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r

r

r
dnQeU eq

rr
r

.

Dans la limite Q→∞, d'→0 et Qd' fini, on a r et r'  qui tendent vers D la distance entre les

centres des deux dipôles.
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On a alors [ ]
33

, ''
'

D

nddnQe
rr

D

dnQe
U eq

rr
rr

r

−=−−= .

On trouve ainsi :
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−=− (II-40)

Nous allons nous intéresser aux interactions entre deux dipôles fixes caractérisés par

leurs coordonnées respectives (x1,y1,z1) et (x2,y2,z2), leurs angles polaire et azimutale

respectifs (θ1,ϕ1) et (θ2,ϕ2).

La relation (II-40) conduit à :
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avec µ1 et µ2 les moments dipolaires des deux dipôles considérés.

b) L’approche numérique

En ajoutant l’expression II-41 à l’équation II-16 représentant l’énergie d’interaction ion-

dipôle fixe, nous obtenons l’expression de l’énergie d’interaction de 8 ions et de deux dipôles

en tenant compte des interactions dipôle-dipôle :

U = 
r04

e

επε
µ

 [F1(x1,y1,z1,a)sinθ1cosϕ1+F2(x1,y1,z1,a)sinθ1sinϕ1+F3(x1,y1,z1)cosθ1)
      +(F1(x2,y2,z2,a)sinθ2cosϕ2+F2(x2,y2,z2,a)sinθ2sinϕ2+F3(x2,y2,z2)cosθ2]       (ΙΙ−42)
      − [ ]211221

30

2

coscos)cos(sinsin
4

θθϕϕθθεπε +−
r

µ
r

Nous allons minimiser l’expression II-42 qui représente l’énergie d’interaction du

système composé de 8 ions et de deux dipôles et qui tient compte à la fois des interactions

ion-dipôle et des interactions dipôle-dipôle. Nous verrons ainsi si l’orientation des dipôles est
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fortement influencée par les interactions dipôle-dipôle. De même que dans le cas des

interactions ion-dipôle, nous pouvons utiliser la méthode de Newton-Raphson pour résoudre

le système ainsi que contrôler les solutions qui correspondent à un minimum  d'énergie :
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Nous pouvons réécrire le système matriciel précédent sous la forme :
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Cela revient donc à résoudre un système linéaire de la forme MX=B avec X= 1n+θr  et

B= ∂+θ rr
nM . Pour cela nous avons utilisé la méthode de décomposition LU qui consiste à

construire une matrice triangulaire inférieure L (Lower) et une matrice triangulaire supérieure

U (Upper) tel que M=LU. On résout ensuite séparément deux systèmes Ly=b et Ux=y ce qui

nous conduit aux solutions du système de départ.
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Si la méthode de Newton-Raphson converge c’est à dire si les conditions de départ ne

sont pas trop éloignées de la solution, quelques itérations permettent alors d’approcher

rapidement  la famille de solutions du système. Pour être sûr de se trouver sur le minimum de

la fonction mais non pas sur un minimum local, nous appliquerons l’algorithme sur

l’ensemble de l’espace hypercube défini par θ1, θ2, ϕ1, ϕ2 qui sont les angles décrivant

l’orientation des dipôles 1 et 2. 

La stabilité de la solution (θn
(1), ϕn

(1),θn
(2),ϕn

(2)) est contrôlée par la matrice

M(θn
(1),ϕn

(1), θn
(2),ϕn

(2)). Si elle est positive l’équilibre est stable. Comme la matrice est

symétrique, ses valeurs propres sont  réelles et il suffit de contrôler leur signe. Nous allons

donc calculer les valeurs propres de la matrice M(θn
(1),ϕn

(1), θn
(2),ϕn

(2)). Pour calculer

numériquement ces valeurs propres, nous avons utilisé la méthode de décomposition QR.

Cette méthode consiste à décomposer la matrice M en deux matrices Q et R respectivement

orthogonale et triangulaire supérieure (M=QR). On calcule ensuite la matrice RQ et on réitère

ce calcul sur la matrice obtenue. On obtient une suite matricielle qui, lorsqu’elle est

convergente, tend vers une matrice triangulaire supérieure semblable à M dont les éléments

diagonaux sont les valeurs propres de M. La famille de solutions du système devra

correspondre à un minimum de la fonction et non à un minimum local et être stable (les

valeurs propres de la matrice M doivent être positives).

En appliquant l'algorithme pour différentes positions des deux dipôles, nous trouvons

que l'orientation des dipôles n'est pas modifiée par les interactions dipôle-dipôle car les

interactions dipôle-dipôle sont en fait négligeables devant les interactions ion-dipôle.

Par la suite nous considérerons donc N dipôles indépendants en interaction dans la

maille du pseudo-réseau ionique. La prochaine étape de cette étude consiste à écrire un

algorithme répartissant dans la maille les dipôles de façon aléatoire et compacte. Cette maille

du pseudo-réseau est caractérisée par le paramètre a (équation II-13) qui correspond à deux

fois la distance entre un anion et un cation dans le modèle du pseudo-réseau ionique.
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4. Algorithme de positionnement des dipôles dans la pseudo-maille

En 1831, dans son étude sur la compacité d'un système de sphères intégrées dans un

cube, Gauss démontre la conjecture de Kepler : "si les centres des sphères d'un empilement

forment un réseau, la densité de l'empilement est inférieure à 0,74 avec égalité si et seulement

si l'empilement est cubique à faces centrées". Pour un empilement aléatoire, la compacité est

de 0,58. Dans un premier temps, nous allons positionner les dipôles de la couche primaire de

solvatation selon une géométrie octaédrique autour des cations (figure II-17). L'interaction

anion-dipôle étant plus faible que l'interaction cation-dipôle du fait de la différence de densité

de charge de surface, nous n'avons  pas considéré une solvatation des anions selon une

géométrie préférentielle.

Figure II-17 : Disposition des dipôles de la couche primaire de solvatation dans  la

maille du pseudo-réseau ionique.

Les coordonnées des dipôles numérotés selon la figure II-15 sont les suivantes :

Nous remplirons ensuite la pseudo-maille de dipôles en considérant les dipôles comme des

sphères dures indéformables de rayon rBL=0,27 nm [103]. Les dipôles ne pourront pas

1 : (a/4;-a/4+21/2rBL;-a/4) 2 : (a/4-21/2rBL;-a/4;-a/4) 3 : (a/4;-a/4;-a/4+21/2rBL)

4 : (-a/4+21/2rBL;a/4;-a/4) 5 : (-a/4;a/4;-a/4+21/2rBL) 6 : (-a/4;a/4-21/2rBLi;-a/4)

7 : (a/4;a/4;a/4-21/2rBL) 8 : (a/4-21/2rBL;a/4;a/4) 9 : (a/4;a/4-21/2rBL;a/4)

10 : (-a/4;-a/4;a/4-21/2rBL) 11 : (-a/4;-a/4+21/2rBL; a/4) 12 : (-a/4+21/2rBL;-a/4;a/4)
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s’interpénétrer et pénétrer dans l’espace réservé aux ions considérés également comme des

sphères dures dont les rayons sont reportés dans le tableau ci-dessous.

Tableau II-7 : Rayons des ions utilisés dans la modélisation en nm [103].

Anion TFSI- AsF6
- PF6

- ClO4
- BF4

-

Ri 0,326 0,259 0,254 0,236 0,227

Nous avons divisé la pseudo maille en couches selon l’axe z. Dans chaque couche, les

centres des dipôles sont répartis en déterminant aléatoirement les coordonnées x, y et z (tel

que z appartienne à la couche considérée). Le dipôle ajouté ne doit pas interpénétrer un autre

dipôle ou un ion appartenant à l’ensemble de la pseudo-maille. Pour chaque couche, nous

ajouterons un dipôle jusqu’à ce qu’aucun autre dipôle ne puisse être ajouté au bout d’un

certain nombre d’itérations (par exemple 50000 itérations). Lorsqu’il est impossible d’ajouter

un autre dipôle, on passe alors à la couche suivante.

Dans le tableau II-8, nous avons reporté la compacité de la maille du pseudo-réseau remplie

de dipôles avec l’algorithme précédent pour différentes concentrations en perchlorate de

lithium.

Tableau II-8 : Compacité dans la maille du pseudo-réseau pour différentes

concentrations (C) en LiClO4 dans la BL.

C / M  d  / nm Compacité

0.1 2,025 0,64

0.2 1,607 0,65

0.5 1,184 0,57

1 0,940 0,47

1.5 0,820 0,70

La valeur moyenne de la compacité est de 0,61 avec des variations dépendant du nombre de

molécules introduites dans la maille. On peut remarquer que les différentes mailles du
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pseudo-réseau ionique obtenues à partir de l'algorithme introduit précédent sont suffisamment

compactes compte tenu du fait que la compacité aléatoire est de 0,58.

La figure II-18 représente des dipôles répartis avec l’algorithme précédent pour du

perchlorate de lithium dans la γ-butyrolactone à une concentration de 0,5 M.

Figure II-18 Répartition des dipôles dans la maille du pseudo-réseau ionique pour

a=4.05 nm (distance anion-cation : 2,025 nm). Les ions ne sont pas représentés dans la

maille.

Nous avons maintenant tous les outils pour tenir compte des interactions ion-dipôle dans le

modèle du pseudo-réseau ionique.

5. Intégration des interactions ion-dipôle dans le modèle

a) Gradient diélectrique

Nous avons défini dans le premier chapitre (paragraphe V-3-b) le gradient diélectrique au

voisinage d'un ion. Ce gradient diélectrique est responsable d'une force répulsive empêchant

les ions de se rapprocher. C'est également l'un des facteurs régissant la formation des paires
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d'ions. Dans le modèle du pseudo-réseau ionique, c'est également lui avec l'agitation

thermique, qui empêchent le pseudo-réseau ionique de se condenser de nouveau en un cristal.

Afin de calculer l’énergie d’interaction ion-dipôle, nous avons considéré le gradient

diélectrique avec un profil εr=f(distance ion-dipôle) similaire à celui de la figure II-19. Ce

profil est caractérisé par un paramètre εsurf correspondant à la constante diélectrique à la

surface de l’ion et dlim correspondant à la distance entre le centre du dipôle et le centre de

l’ion  à partir de laquelle la constante diélectrique microscopique est égale à la constante

diélectrique du milieu (constante diélectrique macroscopique). La figure II-19 montre deux

cas illustrant le profil de la constante diélectrique au voisinage de deux ions séparés d’une

distance a selon que a<2dlim ou a≥2dlim.

Figure II-19 : Exemple de profil de la constante diélectrique microscopique au voisinage

de deux ions (courbe en trait plein)  (a) a<2dlim  (b) a≥2dlim

dlim dlim

εr

ε
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dlimdlim

εr

ε
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Par souci de simplification, nous considérerons que le gradient diélectrique à la

surface de l’anion est le même que le gradient diélectrique à la surface du cation. Les

paramètres du gradient diélectrique sont des paramètres ajustables et caractéristiques du sel.

La constante diélectrique microscopique ε(r) est définie ainsi, Ri étant le rayon de l’ion :

Si r=Ri alors ε(r) =εsurf

Si r≥dlim alors ε (r)=εr

Si Ri<r<dlim alors surfi
i

surfr Rr
Rd

r εεεε +−−
−= )()(

lim

b) Énergie ion-dipôle

Nous pouvons maintenant calculer l’énergie d’interaction ion-dipôle à 0 K dans la

maille du pseudo-réseau ionique selon la concentration en sel et pour les différents

électrolytes.

Dans le tableau II-9, nous avons reporté les résultats fournis par le programme

utilisant les algorithmes précédemment introduits pour un électrolyte composé de γ-

butyrolactone et de LiClO4 à une concentration de 0,5M. Les dipôles 1 à 12 appartiennent à la

couche de solvatation (cf. figure II-17).

En additionnant toutes les énergies d’interaction ion-dipôle déterminées dans le

tableau II-9 et en se ramenant à une mole d’électrolyte, nous trouvons pour le système

précédent une énergie d’interaction ion-dipôle de 1372,6 J/mol. La valeur de la constante

diélectrique à la surface des ions est de εsurf=3 et la distance limite est de 0,6 nm.  Nous

pouvons remarquer que l’orientation des dipôles de la couche primaire de solvatation de Li+

est bien radiale et dirigée vers l’extérieur comme nous pouvions nous y attendre.

(II-43)
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Tableau II-9 : Calcul de l’orientation des dipôles et de l’énergie ion-dipôle pour LiClO4
0,5M dans la γ-butyrolactone à 0K. εsurf=3 et dlim=0.6 nm.

Dipôle X (nm) Y (nm) Z (nm) θ (rad) φ (rad) εr Ui-d (J/molec)
1 -0,592 0,21016 -0,592 1,5498 4,7334 22,235 -6,8231e-021
2 -0,21016 0,592 -0,592 1,5498 6,2621 22,235 -6,8231e-021
3 -0,592 0,592 -0,21016 0,0297 5,4978 22,235 -6,8231e-021
4 0,592 -0,21016 -0,592 1,5498 1,5918 22,235 -6,8231e-021
5 0,21016 -0,592 -0,592 1,5498 3,1205 22,235 -6,8231e-021
6 0,592 -0,592 -0,21016 0,0297 2,3562 22,235 -6,8231e-021
7 -0,21016 -0,592 0,592 1,5918 0,0210 22,235 -6,8231e-021
8 -0,592 -0,21016 0,592 1,5918 1,5497 22,235 -6,8231e-021
9 -0,592 -0,592 0,21016 3,1118 0,7854 22,235 -6,8231e-021
10 0,21016 0,592 0,592 1,5918 3,1626 22,235 -6,8231e-021
11 0,592 0,21016 0,592 1,5918 4,6913 22,235 -6,8231e-021
12 0,592 0,592 0,21016 3,1118 3,927 22,235 -6,8231e-021
13 1,98e-004 -7,81e-002 -0,26956 1,5701 3,139 39,1 -2,1979e-022
14 0,22999 0,41826 -0,27638 2,2177 0,39763 26,957 -2,7187e-021
15 -0,53925 -0,20401 -0,23678 2,2774 4,5839 28,521 -2,4239e-021
16 -0,16072 -0,58779 -0,18334 2,2922 3,1743 34,231 -1,4841e-021
17 0,56508 0,02872 -0,10808 1,8338 1,5588 39,1 -5,4246e-022
18 -0,19365 0,32097 0,05240 0,3018 2,6398 39,1 -6,8028e-022
19 0,23855 -0,35018 0,15522 0,64748 5,7383 35,761 -1,2566e-021
20 0,23855 -0,35018 0,15522 0,64748 5,7383 35,761 -1,2566e-021

Bien entendu, ce modèle est un modèle ponctuel et simple car il considère les ions et

les dipôles comme des sphères dures, le pseudo-réseau ionique sans défaut (sans paire d’ions)

et il ne tient pas compte de l’agitation thermique.

c) Effet de la température

Si on considère notre système en contact avec un « bain thermique » de température T,

alors les dipôles pourrons vibrer autour de leur position d’équilibre déterminée pour 0 K.

Dans ce cas, on calcule les valeurs moyennes des énergies en utilisant les techniques de la

mécanique statistique :

∫∫ Ω
Ω= −

−

de

dUe
U

kTU

kTU

/),(

/),(

ϕθ
ϕθ

(II-44)

où U(θ,ϕ) est l’énergie totale de tous les dipôles et dΩ=sin(θ).dθ.dϕ.
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On note que si l’on néglige l’interaction dipôle-dipôle il suffit de faire la somme des énergies

moyennes de chaque dipôle pour obtenir l’énergie moyenne du système.

∑=
= dipN

j
jjUU

1

),(),( ϕθϕθ (II-45)

Nous allons déterminer l’expression du numérateur de l’équation II-44 en utilisant

l’expression générale de l’énergie ion-dipôle (équation II-25).

∫ ∫∫ −−− +=Ω θθθθθθθ π θβπ θβϕθβ deIdeIdUe FFU

0

cos
2

0

2cos
1

),( cossin)(sin)( 33 (II-46)

  
kT

µe
rεπεβ

04
=

avec      ∫ +−+= π ϕϕθβ ϕϕϕθ 2

0

)sincos(sin
211

21)sincos()( deFFI FF

  ∫ +−= π ϕϕθβ ϕθ 2

0

)sincos(sin
3

21
2 )( deFI FF

Pour ce qui est du dénominateur :

θθθθθϕ π θβπ ϕϕθβπ θβϕθβ deIddeede FFFFU sin)(sin
0

)cos
3

2

0

)sincos(sin

0

cos),( 3213∫ ∫∫∫ −+−−− =


=Ω     (II-47)

Où on a défini ϕθ π ϕϕθβ deI FF∫ +−=2

0

)sincos(sin
3

21)(

La stratégie numérique est claire : il faut calculer I1(θ), I2(θ) et I3(θ) par la méthode de

Simpson et ensuite calculer l’intégrale sur l’angle polaire θ également par la méthode de

Simpson (équation II-48) :

∫ ∑∑ 


 ++++−=b

a pairs

p

impairs

p bfxfxfaf
N

abdxxf )(
3
1)(

3
2)(

3
4)(

3
1

1
)( (II-48)

Où 
1+−+=

N
abpaxp  avec p=1,2,…N et N impair.
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Nous avons calculé l’énergie ion-dipôle moyenne en fonction de la température en

tenant compte de l’agitation thermique (Figure II-20). Ce calcul a été effectué pour un dipôle

appartenant à la couche de solvatation (dipôle noté 12 dans le tableau II-9) puis pour un

dipôle de la pseudo-maille correspondant au numéro 17 dans le tableau II-9.

Figure II-20 : Évolution de l’énergie moyenne d’interaction ion-dipôle en fonction de la

température pour un dipôle appartenant à la couche de solvatation et un dipôle

quelconque de la maille. a=2.368 nm (C=0,5M), εsurf=3 et dLim=0,6 nm.

Lorsque β tend vers l’infini, c'est à dire quand T tend vers 0 K, l’énergie moyenne tend

effectivement vers la valeur d’équilibre calculée pour T=0 K (dipôles n° 12 et 17 du tableau

II-9). Ceci est un moyen de vérifier que notre algorithme incluant l’agitation thermique est

bien compatible avec les algorithmes précédents qui décrivent l’orientation des dipôles à 0

Kelvin.

6. Énergie d’activation pour la conductivité

A présent, nous pouvons ajouter les interactions ion-dipôle au modèle du pseudo-

réseau ionique pour le calcul de l’énergie d’activation pour la conductivité. Les interactions

dipôle-dipôle dans l'équation II-16 sont exprimées par Ea,Λ0 et le deuxième terme correspond

aux interactions ion-ion. Pour les différents électrolytes étudiés et pour différentes
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concentrations en sel, nous pouvons calculer les interactions ion-dipôle et les ajouter à

l’équation II-16 :

Ea,Λ=Ea,Λ0+         + EID (II-49)

EID représente le terme d'interaction ion-dipôle qui peut être calculé à l'aide de notre

programme.

a) Variation de l’énergie d’activation avec la température

En utilisant l'algorithme précédemment introduit, nous avons calculé l’énergie

d’activation pour différentes concentrations en LiClO4 à 5°C, 25°C et 60°C (tableau II-10).

Pour cela, nous avons mesuré les constantes diélectriques macroscopiques : εr(5°C)= 44,5,

εr(25°C)= 39,1 [44] et εr(60°C)= 38,6.

Tableau II-10 : Énergie d’activation pour la conductivité (kJ.mol-1) obtenue en

mesurant la conductivité de 5 à 60°C et calculée à 5°C, 25°C et 60°C pour différentes

concentrations (M) en LiClO4 dans la BL. εsurf=3 et dlim=0.6 nm.

C / M Ea,Λexp Ea,Λcalc(5°C) Ea,Λcalc (25°C) Ea,Λcalc (60°C)

0.1 11,05 10,85 10,87 10,86

0.2 11,40 11,02 11,07 11,05

0.5 12,16 11,76 11,90 11,85

0.75 12,90 12,74 13,00 12,97

1 14,40 13,80 14,19 14,09

1.5 16,32 15,77 16,34 16,23

En début de chapitre (figure II-11), l’énergie d’activation pour la conductivité a été

calculée en effectuant des mesures de conductivité de 5 à 60°C. La relation d’Ahrrénius

(équation II-9) a été vérifiée dans nos électrolytes, ce qui signifie que dans l’intervalle de

températures où nous travaillons l’énergie d’activation pour la conductivité reste constante.

Quand on passe d'une température de 5°C à une température de 60°C, nous pouvons voir que

l’énergie d’activation pour la conductivité calculée avec l’algorithme décrit précédemment
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varie très peu avec la température et peut être considérée comme constante. Ceci confirme

que la loi d’Ahrrénius peut être appliquée. Nous pouvons également remarquer que les

valeurs prévues par le modèle sont très proches des valeurs expérimentales à mieux que 5%

près, ce qui correspond à l'incertitude expérimentale.

Il faut noter que pour calculer les valeurs des énergies d’activation, nous avons

considéré la constante diélectrique à la surface de l’ion et la distance limite dlim comme

indépendantes de la température et de la concentration en sel. Par la suite, nous calculerons

les énergies d’activation à une température de 298 K.

b) Variation de l’énergie d’activation avec la concentration en sel

La figure II-21 illustre l'importance des interactions ion-dipôle dans le modèle du

pseudo-réseau ionique pour calculer les énergies d’activation pour la conductivité.

Figure II-21 : Comparaison de Ea,Λ=f(C4/3) calculée sans tenir compte des interactions

ion-dipôle et en tenant compte des interactions ion-dipôle pour LiClO4 dans la BL.

εsurf=3 et dlim=0,9 (T=298 K).

Nous avons également calculé pour les différents électrolytes étudiés précédemment

les valeurs des énergies d’activation pour la conductivité à différentes concentrations en sel

en prenant comme paramètre ajustable la distance limite dlim (figure II-22).
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Figure II-22 : Énergies d’activation expérimentales et calculées à 298 K en tenant

compte des interactions ion-dipôle pour les différents électrolytes étudiés (εsurf et dlim

sont des paramètres ajustables).

Pour éviter l'introduction d'un trop grand nombre de paramètres ajustables, nous avons

considéré que les distances limites et les constantes diélectriques à la surface des ions sont les

mêmes pour l'anion et pour le cation. Plus l'interaction ion-dipôle est importante, moins les

molécules à la surface de l'ion sont libres et plus la constante diélectrique à la surface de l'ion

est faible. Du fait de sa petite taille, l'ion Li+ possède une densité de charge de surface plus

importante que les gros anions comme ClO4
-, TFSI-, BF4

-… Les interactions entre Li+ et les

molécules de solvant seront donc plus importantes qu'avec ces anions. On peut donc s'attendre

à une constante diélectrique à la surface du cation plus faible que celle à la surface de l'anion.

Il s'avère que pour le calcul des énergies d'interaction ion-dipôle, la constante diélectrique à la

surface de l'ion n'est pas un paramètre déterminant car son influence est minime sur le calcul
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de l'énergie. Pour cette raison, la valeur de la constante diélectrique à la surface de l’ion a été

prise égale aux valeurs trouvées dans la littérature [111] c'est à dire  égale à 3 quelque soit

l'électrolyte étudié. La faible valeur de la constante diélectrique à la surface de l'ion est due au

manque de degrés de liberté des molécules de solvant à cause du champ électrique important

créé par l'ion à sa surface. Les distances limites des électrolytes à base de BL varient entre 0,5

et 0,9 nm. Pour le PC en présence de LiClO4, nous trouvons que la distance limite est de 1,3

nm.

Le modèle que nous avons proposé qui tient compte des interactions ion-dipôle et du

gradient diélectrique permet d’obtenir des résultats en accord avec l’expérience. Les valeurs

du paramètre ajustable dlim correspondent aux valeurs de la littérature car il a été trouvé dans

l'eau par exemple une distance limite de 0,4 nm.

Le modèle simple du pseudo-réseau ionique auquel nous avons ajouté des interactions

ion-dipôle quantifiées par la simulation numérique nous permet de prévoir les variations de

l'énergie d'activation pour la conductivité avec la concentration en sel.

Nous allons maintenant nous intéresser à la formulation d'un électrolyte pour batteries

de type lithium-ion.
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Chapitre III :   Etude d’un électrolyte à
base de γ-Butyrolactone

Les performances des générateurs électrochimiques de type lithium-ion sont liées aux

électrodes mais également aux propriétés de l’électrolyte qui doivent satisfaire le cahier des

charges que nous avons cité dans le premier chapitre (Chapitre I, paragraphe II-3).

Actuellement, aucun électrolyte ne comportant qu'un seul solvant ne satisfait entièrement ce

cahier des charges. Le recours à des mélanges de solvants est donc nécessaire. L’optimisation

de la formulation de l’électrolyte doit être réalisée pour obtenir de bonnes performances

notamment aux basses températures. Nous nous sommes intéressés à un mélange de carbonate

d’éthylène (EC) connu pour former une couche de passivation de bonne qualité, et de γ-

butyrolactone (BL) en présence de différents sels de lithium, principalement de

tétrafluoroborate de lithium (LiBF4) et d’hexafluorophosphate de lithium (LiPF6).

Pour optimiser cette formulation, nous avons été amenés à étudier successivement :

X La stabilité thermique des mélanges BL-EC par calorimétrie différentielle (DSC) et

diffraction des rayons X (XRD), afin de déterminer le diagramme de phase.

X Les propriétés de transport (conductivité) pour LiBF4 et LiClO4 dans les mélanges BL-

EC.

X La mouillabilité du séparateur en polypropylène (Celgard) utilisé dans les piles

complètes.

X Le domaine d'électroactivité  des électrolytes.

X Les performances en cyclage en demi-pile et pile complète.
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I. Étude physico-chimique

1. Stabilité thermique

Les applications spatiales nécessitent des batteries au lithium pouvant fonctionner à de

basses températures (autour de -20°C et jusqu’à -40°C pour la mission sur Mars).

L’électrolyte doit être liquide et posséder une forte conductivité aux basses températures.

L’optimisation de la stabilité thermique de l’électrolyte nécessite un mélange de solvants

également stable aux basses températures. Nous nous sommes donc intéressé à la stabilité

thermique du mélange BL-EC en utilisant deux techniques complémentaires : la calorimétrie

différentielle à balayage (DSC) et la diffraction des rayons X aux basses températures (XRD).

Ces deux techniques nous ont permis de proposer un diagramme de phase du mélange.

a) Calorimétrie différentielle à balayage

Nous avons effectué des thermogrammes des mélanges BL-EC à différentes fractions

molaires en EC. Nous avons reporté sur les figures III-1-a à III-1-d, les thermogrammes des

mélanges pour des fractions molaires en EC de 0,05; 0,1; 0,4 et 0,9.

Figure III-1 : Thermogrammes DSC des mélanges BL-EC (a) xEC=0,05 ; (b) xEC=0,1 ; (c)

xEC=0,4 et (d) xEC=0,9 à une vitesse de balayage de la température de 5°C/min.
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Le thermogramme de la figure III-1-a montre au refroidissement un pic exothermique

dont le maximum est à -72,3°C. Ce pic est caractéristique de la cristallisation d’un liquide en

surfusion. Lors du réchauffement, le premier pic exothermique dont le maximum est à

-72,8°C correspond à une transformation qui n’a pas été observée par XRD  (voir paragraphe

I-1.b de ce chapitre). Ce pic apparaît pour des fractions molaires situées entre xEC=0,05 et

xEC=0,4. Il est probable que ce pic provienne d’une cristallisation d'un domaine amorphe lors

du réchauffement [112]. Cependant, aucune transition vitreuse n'a été observée aussi bien par

DSC que par XRD. Les deux autres pics endothermiques à un onset de -56,3°C et à un

maximum de -41,7°C correspondent respectivement à la fusion de l’eutectique et à la fusion

de la BL.

Pour le mélange BL-EC xEC=0,1 (figure III-1-b), nous observons lors du

refroidissement un pic exothermique dont le maximum se situe à -72°C. La surfusion est

évidente puisqu’au réchauffement la fusion de l’eutectique est observée à un onset de

-56,3°C.

Pour xEC=0,4, (figure III-1-c), un pic exothermique dont le maximum est à  –70°C est

observé au refroidissement. Lors de la montée en température, un pic exothermique étalé

apparaît entre –70 et –60°C. Il correspond à la recristallisation de la forme amorphe obtenue

pour xEC=0,05 et xEC=0,1. On peut noter la présence de deux pics endothermiques à un onset

de –57,5°C et à un maximum de –10°C qui correspondent respectivement à la fusion de

l’eutectique et à la fusion de l’EC.

La figure III-1-d représente le thermogramme du mélange BL-EC pour une fraction

molaire en EC xEC=0,9. Deux pics exothermiques dont les maxima se situent à 6,4°C et

-65,6°C sont observés quand on refroidit l’échantillon. Le premier pic est attribué à la

cristallisation de EC qui est le composé principal du mélange et le deuxième pic à la

cristallisation de la BL du mélange eutectique. On peut noter que cette cristallisation a lieu à

une température inférieure à celle déterminée précédemment. Au réchauffement, on observe

successivement la fusion de l’eutectique (onset du pic à -55.6°C) et la fusion du composé

majoritaire (EC) à 31,5°C.
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Pour compléter l’étude et pour tracer le diagramme de phase, nous allons maintenant

étudier par XRD aux basses températures les mélanges BL-EC de même composition que

précédemment.

b) Diffraction des rayons X aux basses températures

La diffraction des rayons X aux basses températures est une technique complémentaire

de la DSC pour l’étude des phénomènes thermiques aux basses températures dans les

électrolytes. Un décalage entre la température de l’échantillon en DSC et la température de

l’échantillon en XRD peut être observé car l’échantillon n’est pas soumis aux mêmes

conditions. Le mélange est conditionné dans une capsule scellée en aluminium de 10 µL pour

l’étude en DSC alors que l’échantillon est placé dans un capillaire scellé en verre de 0,5 mm

de diamètre pour l’étude en XRD. Malgré des vitesses de balayage en température identiques

pour les deux systèmes (5°C.min-1), il existe un gradient de température non connu dû à la

longueur du capillaire. Dans le cas du système Oxford, ce gradient de température implique

une différence entre la température de consigne et la température de l’échantillon (±10°C au

maximum).

Dans un premier temps, nous avons effectué les spectres de diffraction des rayons X

de la BL à -93°C (figure III-2).

Figure III-2 : Spectres de diffraction X de la BL à -93°C (a) après un premier

refroidissement  (b) après un second refroidissement.

(a)

(b)
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La BL est soumise à un premier refroidissement jusqu’à -93°C et un spectre XRD a été

effectué à cette température. Après réchauffement de l’échantillon jusqu’à la fusion, un

deuxième refroidissement est appliqué et un second spectre est tracé. Les deux spectres

obtenus sont différents, ce qui montre que la BL existe sous la forme d’au moins deux

polymorphes dont l’un est identifié comme appartenant au système monoclinique. Cette

transformation qui fait apparaître deux polymorphes est une transformation monotropique.

Le premier cas de polymorphisme d'une molécule organique fut découvert en 1832 par

Wöhler et Liebig, mais depuis de nombreux cas de polymorphes ont été observés et leur étude

reste importante dans l'industrie pharmaceutique (80% des molécules d'intérêt

pharmaceutique présente le phénomène de polymorphisme [113]). Le polymorphisme

cristallin traduit la tendance qu'ont les molécules organiques ou minérales à se structurer dans

l'espace suivant différentes formes cristallines [114]. Les polymorphes ont les mêmes

propriétés dans l'état liquide ou gazeux mais ont des comportements différents à l'état solide.

Les principales propriétés affectées par le polymorphisme sont les températures de fusion et

de sublimation, la capacité calorifique, la conductivité, la densité, l'indice de réfraction et la

solubilité [112].

A partir des mesures de diffraction des rayons X sur poudre, nous avons déterminé la

structure de la forme 1 de la BL (BL1) à -93°C qui appartient au groupe de symétrie P21/a.

Figure III-3 : Représentation des deux conformères de l'unité asymétrique de BL1 à

-93°C.



Chapitre III : Etude d’un électrolyte à base de γ-butyrolactone

100

La structure de la seconde forme (BL2) n'a pas été déterminée à cause de problèmes de

texture. La forme BL1 cristallise dans un système monoclinique dont les paramètres de maille

sont : a=10,133 Å, b=10,236 Å, c=8,318 Å et β=93,29°. Nous avons deux molécules

indépendantes par unité asymétrique (figure III-3) dont les coordonnées sont rassemblées

dans le tableau III-1.

Tableau III-1 : Coordonnées des atomes de BL1.

Atome  x/a  y/b  z/c Atome  x/a  y/b  z/c
                             Molécule A                                                      Molécule B
O1a 0,0764 -0,0500 -0,2182 O1b -0,0413 -0,4389 -0,2697

O2a 0,0081 0,1532 -0,1550 O2b 0,1604 -0,5119 -0,3315

C3a 0,0499 0,2555 -0,0461 C3b 0,2605 -0,4757 -0,4380

C4a 0,1975 0,2294 -0,0035 C4b 0,2353 -0,3305 -0,4773

C5a 0,2066 0,0806 -0,0200 C5b 0,0857 -0,3184 -0,4628

C6a 0,0928 0,0495 -0,1416 C6b 0,0567 -0,4267 -0,3445

H7a 0,0340 0,3498 -0,1022 H7b 0,3576 -0,4914 -0,3807

H8a -0,0071 0,2509 0,0597 H8b 0,2507 -0,5353 -0,5453

H9a 0,2286 0,2634 0,1158 H9b 0,2656 -0,3039 -0,5954

H10a 0,2576 0,2767 -0,0896 H10b 0,2875 -0,2692 -0,3889

H11a 0,3010 0,0495 -0,0607 H11b 0,0575 -0,2232 -0,4203

H12a 0,1910 0,0327 0,0931 H12b 0,0327 -0,3364 -0,5772

La figure III-4 représente le spectre expérimental et le spectre calculé :

Figure III-4 : Spectres de XRD expérimental et calculé pour la forme 1 de la BL (BL1).
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Les facteurs d'accord sont : Ri=12,20% et Rwp=13,5%. L'affinement de la structure a été

effectué en bloc rigide c'est à dire en fixant la liaison carbonyle alors que celle-ci vibre de part

et d'autre du plan formé par le cycle.

La figure III-5 représente la disposition des molécules de BL1 dans la maille projetée selon

l'axe b à -93°C. Nous pouvons remarquer que les dipôles s'orientent antiparallèlement

probablement pour favoriser une compacité plus importante.

Figure III-5 : Projection de la structure cristalline de BL1 (-93°C) selon l'axe b.

Les figures III-6 a, b et c représentent respectivement les spectres XRD à différentes

températures des mélanges BL-EC xEC=0,05 ; 0,4 et 0,9.

Les spectres XRD du mélange contenant xEC=0,05 (figure III-6-a) montrent qu’il n’y a pas de

transition de phase entre -110 et -55°C. On observe par contre le début de la fusion de

l’eutectique sur le spectre à -55°C.

a

c
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Figure III-6 : Spectres de diffraction des rayons X aux basses températures de BL-EC

(a) xEC=0,05 (b) xEC=0,4 (c) xEC=0,9. Vitesse de refroidissement de l’échantillon : 5°/min.
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Les spectres de la figure III-6-b relatifs au mélange BL-EC xEC=0,4 montrent la

présence d’une solution solide γS  à –110°C qui se décompose en deux phases BL(s) +EC(s)

entre –110°C et –90°C. A –50°C, nous observons le début de la fusion de l’eutectique puis à

-10°C la fusion de l’EC.

Pour xEC=0,05 et xEC=0,9 à -110°C, le spectre XRD ne fait apparaître qu’un mélange

biphasé BL(s)+EC(s) ce qui confirme la nature métastable de γ(s). La solution solide n'a pas non

plus été observée pour xEC=0,5.

Les spectres de BL-EC xEC=0,9 montrent la présence d’un mélange BL(s)+EC(s) à

-110°C qui fond vers –50°C (fusion de l’eutectique) et qui n’est pas complètement fondu à

-30°C.

c) Diagramme de phase

Peu d’études ont été effectuées en ce qui concernent les diagrammes de phase des

mélanges de solvants organiques dipolaires aprotiques. Récemment, Ding et coll ont étudié

les diagrammes de phase de mélanges de carbonate d’éthylène et de carbonates acycliques

comme le carbonate de diméthyle ou le carbonate d’éthyle et de méthyle [115,116]. Les

diagrammes de phases obtenus sont simples et caractérisés par un point eutectique dont la

composition est voisine du composé ayant le plus bas point de fusion.

A partir des thermogrammes de DSC et des spectres de XRD, nous pouvons proposer

le diagramme de phase des mélanges BL-EC (figure III-7). Dans ce diagramme, seules les

espèces stables sont reportées. Pour cette raison, la phase γ(S) n’apparaît pas sur le diagramme

de phase. Nous pouvons remarquer comme Ding et coll que le point eutectique se trouve du

côté du composé ayant le plus bas point de fusion. Ce diagramme présente un point eutectique

pour une fraction molaire en EC de 0,1 et à une température de -56,3°C.
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Figure III-7 : Diagramme de phase des mélanges BL-EC.

Récemment, au laboratoire, nous avons étudié le diagramme de phase du mélange BL-

DMC (carbonate de diméthyle) en utilisant les mêmes méthodes de caractérisation que

précédemment  [117].

Ce diagramme de phase (figure III-8), qui présente une transformation énantiotropique

du DMC induite par la BL, est également caractérisé par un point eutectique pour une fraction

molaire en DMC de 0,12 et une température de –57,5°C. La composition de l’eutectique et sa

température de fusion sont voisines de celles du mélange BL-EC. Comme précédemment, on

retrouve l’eutectique pour une composition voisine du composé ayant le plus bas point de

fusion (DMC).
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Figure III-8 : Diagramme de phase des mélanges BL-DMC.

L’étude par diffraction des rayons X et par DSC des mélanges BL-EC, nous a permis

de mettre en évidence un point eutectique. Ce point eutectique permet d’obtenir des mélanges

avec une température de fusion plus basse que celle de la BL pure. C’est cette composition

qui est la plus intéressante pour une utilisation en tant qu’électrolyte aux basses températures.

2. Conductivité

a) Effet de la composition du mélange

Une forte conductivité de l’électrolyte permet de diminuer la chute ohmique due à

l’électrolyte dans les batteries. Sur la figure III-9, nous avons reporté la variation de la

conductivité en fonction de la proportion en EC dans les mélanges à base de LiPF6 et de

LiBF4 à une concentration de 1M.

Le comportement des électrolytes à base de LiPF6 et LiBF4 est différent. Dans le cas

de LiPF6, la conductivité diminue de manière continue. L'augmentation de la viscosité est
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principalement responsable de cette diminution. En effet, LiPF6 est complètement dissocié

dans la BL [118] et dans l'EC car les interactions ion-dipole sont favorisées [119].

Dans le cas de LiBF4, la courbe de conductivité passe par un maximum vers xEC=0,2.

L’ajout de EC à la BL provoque dans un premier temps une dissociation des paires d’ions qui

est ensuite compensée par une augmentation de la viscosité. En effet, LiBF4 forme une grande

quantité de paires d'ions [120] et l'addition de EC favorise la dissociation de LiBF4 en ions

libres. L’augmentation du nombre de transporteurs de charge compense la diminution de la

mobilité des ions quand la proportion en EC augmente.

Figure III-9 : Conductivité de LiBF4 et LiPF6 à 1M en fonction de la fraction molaire en

EC dans les mélanges BL-EC à 25°C.

En terme de conductivité pure, l’électrolyte le plus intéressant à 25°C est celui

constitué de LiPF6. Avec LiBF4, la proportion optimum en EC se situe entre 0,1 et 0,3.

b)  Effet de la température

Les variations de la conductivité avec la température sont représentées sur la figure

III-10 pour le mélange BL-EC à l'eutectique et en proportion équimolaire en présence de
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l’électrolyte à base de LiPF6 contenant une fraction molaire en EC de 0,5. Cet accident ne

correspond pas à la transformation de phase des solvants puisque aucun phénomène

thermique n’est observé par DSC mais à la recristallisation du sel sursaturé induite par

l’agitation lors des mesures de conductivité. Ce phénomène de sursaturation peut être un

problème si par la suite cet électrolyte doit être utilisé dans les batteries.

Figure III-10 : Conductivité en fonction de la température pour BL-EC à xEC=0,1 et

xEC=0,5 en présence de LiPF6 et LiBF4 à 1M.

Sauf  dans le cas de LiPF6 xEC=0,5 pour lequel on observe un point d’inflection à

-20°C, la conductivité diminue régulièrement quand la température décroît. Les plus fortes

conductivités sont toujours obtenues avec l’utilisation de LiPF6 mais l’écart se réduit aux

basses températures. En effet, l’énergie d’activation du flot visqueux est plus grande dans le

cas de LiPF6 (tableau III-2) ce qui signifie que la viscosité augmente plus rapidement quand

la température diminue si on compare avec celui constitué de LiBF4.
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Tableau III-2 : Énergie d’activation du flot visqueux (en kJ/mol) des mélanges et des

électrolytes étudiés.

xEC Sans sel LiBF4 1M LiPF6 1M

0,2 10,7 _ _

0,5 11,8 14.3 15,2

Avec les deux sels et pour le mélange xEC=0,1, nous avons une conductivité de  l’ordre

de 2 mS.cm-1 à des températures aussi extrêmes que -35°C. A haute température, LiPF6 reste

le milieu le plus conducteur.

3. Mouillabilité du séparateur en Celgard

Le Celgard (figure III-11) est une membrane en polypropylène qui est utilisée pour

séparer le compartiment anodique du compartiment cathodique.

Figure III-11 : Cliché au microscope électronique à balayage du séparateur en Celgard

(grossi 40000 x).
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Il permet d’éviter un contact entre l’électrode positive et l’électrode négative tout en

permettant le transport ionique de par sa porosité. Il permet également de sécuriser la batterie

en cas d’augmentation brutale de la température par fermeture des pores de la membrane. La

mouillabilité de la membrane limite les performances des batteries, notamment aux basses

températures. Pour augmenter la mouillabilité, certains auteurs préconisent l’utilisation de

séparateurs greffés avec des monomères hydrophiles [121,122].

L’électrolyte doit mouiller parfaitement le séparateur et pénétrer facilement dans les

pores par capillarité. Nous avons donc étudié la mouillabilité du Celgard par nos électrolytes

en effectuant des mesures de tension superficielle et d’angle de contact.

Les tensions superficielles γ et les angles de contact statiques (θS) et à l’avancée (θA) sont

reportés dans le tableau III-3. Les mesures de l’angle de contact à l’avancée permettent

d’éliminer les problèmes d’hétérogénéité de surface et sont plus représentatifs de la

pénétration du liquide dans les pores.

Tableau III-3 : Tension superficielle γ (mN/m) et angle de contact statique θS et à

l’avancée θA (en °) sur Celgard à température ambiante. [a] CTEAFOS=3,8.10-3 M, [a]

CTEAFOS=1.4.10-2 M, [c] CTEAFOS=3,2.10-2 M, [d] CTEAFOS=8,9.10-2 M.

γ (mN.m-1) θS (°) θA (°)

EC/DMC LiPF6 1M 38,6 56,4 70,5

BL/EC xEC=0,1   LiBF4 1M 44,9 68,0 74,0

BL/EC xEC=0,5 LiBF4 1M

BL/EC xEC=0,1   LiBF4 1M + TEAFOS [a]

BL/EC xEC=0,1   LiBF4 1M + TEAFOS [b]

BL/EC xEC=0,1   LiBF4 1M + TEAFOS [c]

BL/EC xEC=0,1   LiBF4 1M + TEAFOS [d]

42,8

38,4

33,3

32,3

29,6

65,1

67,8

65,2

61,3

52,4

74,2

73,8

70,3

65,9

55,7

Le mélange électrolytique EC-DMC  xEC=0,5 LiPF6 1M nous sert de référence car cet

électrolyte mouille suffisamment le Celgard pour pouvoir être utilisé dans les accumulateurs

au lithium. En effet, avec cet électrolyte, la membrane mouillée devient translucide et l’angle

de contact ainsi que la tension superficielle sont plus faibles qu’avec les électrolytes à base de
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BL. Nous avons donc mesuré θS et θA pour les deux mélanges  BL-EC xEC=0,1 et xEC=0,5 en

utilisant LiBF4 comme sel (le choix de LiBF4 comme sel sera justifié par la suite).

La tension superficielle et les angles de contact des mélanges BL-EC xEC=0.1 et xEC=0.5

en présence de LiBF4 1M sont légèrement supérieures à celle du mélange de référence. Afin

de diminuer la tension superficielle du liquide et ainsi améliorer la mouillabilité, nous avons

ajouté aux électrolytes à base de BL, le perfluorooctanesulfonate de tetraéthylammonium

(TEAFOS)  qui est un tensioactif connu pour rendre la couche de passivation plus compacte

et plus uniforme sur le lithium métal et ainsi améliorer le cyclage [123]. Les résultats du

tableau  III-3 montrent que l’ajout du tensioactif au mélange BL-EC ramène les valeurs de θS

et de θA à celle du mélange de référence.

Nous avons également tracé la courbe représentant la tension superficielle en fonction du

logarithme de la concentration en tensioactif  (figure III-12). Cette courbe ne possède pas de

plateau ce qui montre que la formation de micelle n'a pas lieu dans ce milieu.

Figure III-12 : Évolution de la tension superficielle de BL-EC xEC=0,1 LiBF4 1M en

fonction du logarithme de la concentration en TEAFOS.
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II. Étude électrochimique des mélanges BL-EC

1. Domaine d’électroactivité

Dans une pile ou un accumulateur, l'électrolyte doit être stable vis à vis des électrodes

à leur potentiel de fonctionnement. Dans le cas des accumulateurs lithium-ion, l'électrolyte

n'est généralement pas stable mais donne lieu à la formation d'une couche de passivation qui

limite toute réduction ultérieure du solvant avant l'insertion du lithium. Le domaine

d'électroactivité sera donc limité en réduction au dépôt du lithium (système Li/Li+ qui est pris

comme zéro de référence). Il suffit maintenant d'étudier l'oxydation du solvant pour connaître

l'étendue du domaine d'électroactivité.

Dans un mélange de solvant, c'est le solvant qui a le plus faible potentiel d'oxydation

qui limite le domaine d'électroactivité. Pour cette raison, nous avons choisi d'étudier le

mélange BL-EC équimolaire xEC=0,5. Le potentiel d’oxydation par rapport au lithium des

deux électrolytes déterminé pour une densité de courant  faible égale à 20 µA.cm-2 est de

5,6 V pour l'électrolyte à base de LiPF6 et de 5,8 V pour celui constitué de LiBF4 (figure III-

13).

Figure III-13 : Voltamétrie linéaire à 5 mV/s sur électrode de platine à 1000 tr/min des

électrolytes BL-EC xEC=0,5 en présence de LiPF6 et LiBF4 à une concentration de 1M.
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Ces électrolytes sont donc suffisamment stables pour être utilisés dans les batteries

rechargeables au lithium. On peut noter que LiBF4 possède un meilleur comportement en

oxydation.

2. Cyclage d'une électrode de graphite

a) Influence de la nature du sel

Deux types de solvants sont disponibles commercialement. L'un fourni par Aldrich de

pureté supérieure ou égale à 99,9% et l'autre par Merck de pureté supérieure ou égale à

99,99%. Nous avons choisi d'étudier l'influence de la nature du sel sur le cyclage avec le

solvant de pureté la plus basse.

Nous avons effectué des cyclages sur électrode de graphite pour les électrolytes BL-

EC xEC=0,5 avec différents sels de lithium : l’hexafluorophosphate de lithium (LiPF6), le

tétrafluoroborate de lithium (LiBF4), le perchlorate de lithium (LiClO4), et

l’hexafluoroarséniate de lithium (LiAsF6). Nous avons pour cela utilisé des demi-piles de type

swagelok constituées d’une électrode en graphite et d’une électrode en lithium (annexe 3).

L’électrolyte a été imbibé dans du feutre en polypropylène (villédon®) sans séparateur en

Celgard. Nous avons reporté sur la figure III-14, les cycles de charge et de décharge en mode

galvanostatique à C/10 (charge et décharge en 10 heures) avec l'électrolyte à base de LiAsF6.

Des résultats identiques sont obtenus avec LiClO4 et LiPF6 contrairement à LiBF4 qui permet

des cycles de charge et de décharge.

Comme le montre la figure III-14 pour l'électrolyte constitué de LiAsF6, il n'y a pas

d'insertion de lithium dans le graphite, la résistance interne est élevée et augmente au cours

des cycles. L’allure des courbes électrochimiques traduit soit une exfoliation du graphite

[124] soit la formation d'une couche de passivation imperméable aux ions lithium [125].
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Figure III-14 : Cyclage galvanostatique à C/10 de BL-EC xEC=0,5 en présence de LiAsF6

1M.

La diffraction des rayons X nous permet de vérifier qu’aucune exfoliation du graphite

n'a lieu. La figure III-15 rassemble les spectres de XRD du graphite non passivé et du

graphite passivé lors d’un cycle de charge et de décharge à C/10 avec les électrolytes BL-EC

xEC=0,5 en présence de LiPF6, LiBF4 et LiClO4.

Figure III-15 : Spectres XRD du graphite non passivé, et passivé lors d’un cycle de

charge et de décharge à C/10 par BL-EC xEC=0,5 en présence de différents sels de

lithium à une concentration de 1M.
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La déconvolution de la raie du plan (001) du graphite non passivé et des graphites

passivés montre l’existence de deux types de graphite présentant une maille différente. Nous

avons reporté dans le tableau III-4, les distances inter-réticulaires des plans (001) du graphite

passivé et du graphite non passivé.

Tableau III-4 : Distances inter-réticulaires du plan (001) du graphite non passivé et

passivé par BL-EC xEC=0,5 avec LiClO4, LiPF6 et LiBF4.

d(001) raie 1 (Å) d(001) raie 2 (Å)

Non passivé 3,349 3,365

LiClO4 3,353 3,372

LiPF6 3,353 3,372

LiBF4 3,353 3,376

L'analyse des spectres XRD montre qu'il n'y a pas de changement avant et après la

couche de passivation En effet, les distances inter-réticulaires du graphite ne changent que de

manière négligeable après passivation. Il n'y a donc pas destruction du  graphite lors de la

passivation.

Par la suite, la couche de passivation a été étudiée avec l'électrolyte BL-EC xEC=0,5 en

présence de LiBF4 et de LiPF6. La couche de passivation a été formée avec un courant de

charge plus faible (charge en 20 heures) afin d'être sûr d'avoir une couche de passivation

complètement formée. L’anion a une influence importante sur la morphologie de la couche de

passivation (figure III-16).

Comme nous pouvons le voir sur la figure III-16-a, la couche de passivation formée

avec l'électrolyte à base de LiBF4 présente un grand nombre de noyaux de nucléation qui

conduisent à la formation d'une couche compacte. Elle est probablement moins épaisse que

celle obtenue à partir de l'électrolyte constitué de LiPF6 car on distingue la forme des

plaquettes de graphite. Au contraire, celle formée à partir de l'électrolyte constitué de LiPF6

(figure III-16-b) présente un faible nombre de noyaux de nucléation ce qui conduit à une
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couche moins compacte et présente un nappage sur la totalité du graphite. Ce nappage

dissimule la forme des plaquettes.

Figure III-16 : Clichés au microscope électronique à balayage de la couche de

passivation obtenue lors d’un cycle de charge et de décharge à C/20 avec BL-EC xEC=0,5

en présence de (a) LiBF4 1M  (b) LiPF6 1M (grossis 10000x).

La figure III-17 présente les résultats des cyclages à C/20 sur graphite avec

l'électrolyte BL-EC xEC=0,5 en présence de LiPF6 et de LiBF4.

Figure III-17 : Cycle de charge et de décharge à C/20 sur graphite de BL-EC xEC=0,5 en

présence de LiBF4 1M et LiPF6 1M.
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Cette figure montre clairement que seul LiBF4 permet l'insertion du lithium dans le

graphite. Le nappage observé au microscope électronique à balayage peut expliquer la

résistance de la couche de passivation qui est étanche au passage des ions lithium [126].

L'impédance complexe est une technique qui permet d'étudier les phénomènes de

transport aux interfaces et en particulier la résistance de la couche de passivation. Les spectres

d'impédance complexe du graphite sont représentés sur la figure III-18 pour les différents sels

utilisés dans le mélange BL-EC xEC=0,5. Ces spectres ont été réalisés à circuit ouvert (noté

OCV pour "Open Circuit Voltage") et à un potentiel de 0,5 V par rapport au lithium qui

correspond au potentiel de formation de la couche de passivation. La couche a été formée

pour un régime de charge de C/20 (charge en 20 heures).

Figure III-18 : Spectres d’impédance complexe du graphite passivé dans BL-EC

xEC=0.5.
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L'analyse des spectres nous a permis de calculer la résistance de la couche de

passivation :

Tableau III-5 : Résistances (R en Ω.cm-2)  de la couche de passivation à l'OCV et à 0,5V

par rapport au lithium pour différents électrolytes (BL-EC xEC=0,5).

LiBF4 LiPF6 LiAsF6 LiClO4

OCV 59,67 40,85 132,45 252,70

0,5 V 90,68 115,83 200,18 497,33

Comme attendu, la résistance interfaciale augmente après la formation de la couche de

passivation. Nous pouvons remarquer que la résistance de la couche de passivation obtenue

avec l’électrolyte à base de LiBF4 est inférieure à celle obtenue avec l’électrolyte à base de

LiPF6. Ceci explique partiellement le comportement électrochimique observé lors des

cyclages galvanostatiques. La résistance interne est due à une couche de passivation très

résistante.

b) Effet de la pureté des solvants

Nous avons utilisé le même protocole que dans le paragraphe précédent (demi-piles de

type swagelok) pour étudier l'influence de la pureté des solvants lors des cyclages. Les

solvants provenant d'Aldrich ont été remplacés par des solvants ultra-purs provenant de chez

Merck (gamme Selectipur®, "Battery Grade" de pureté supérieure ou égale à 99,99%).

L'électrolyte obtenu à partir des solvants Aldrich est noté E1 (pureté de 99,9%) tandis que

l'électrolyte ultra-pur est noté E2.

La figure III-19 montre un cliché au microscope électronique à balayage de la couche

de passivation obtenue avec l'électrolyte ultra-pur (BL-EC xEC=0,5 LiBF4 1M). La

morphologie de cette couche de passivation est différente de celle obtenue avec l'électrolyte

E1 (figure III-16-a). En effet, la couche de passivation est très homogène. Les noyaux de

nucléation ne sont plus apparents et la forme des plaquettes de graphite est toujours visible.
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Figure III-19 : Cliché au microscope électronique à balayage de la couche de passivation

obtenue avec l’électrolyte E2 (grossi 10000x). BL-EC xEC=0,5 LiBF4 1M.

Des essais en cyclage ont été réalisés avec les deux électrolytes E1 et E2 afin de voir si

la différence de morphologie de la couche de passivation influence la cyclabilité. Sur la figure

III-20, nous pouvons noter que la capacité irréversible au premier cycle qui est responsable de

la formation de la couche de passivation est élevée mais chute au cours des cycles suivants.

Figure III-20 : Evolution des capacités réversibles et irréversibles au cours des cycles en

C/20 pour l'électrolyte E1.
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Les valeurs des capacités réversibles et des capacités irréversibles pour les électrolytes

E1 et E2 sont rassemblées dans le tableau III-6.

Tableau III-6 : Evolution des capacités réversibles et irréversibles au cours des cycles

en mode galvanostatique à C/20 pour les électrolytes E1 (pureté de 99,9%) et  E2

(pureté>99,99%).  σ représente l'écart-type.

Electrolyte E1 Electrolyte E2

Cycle Crev Cirr Crev Cirr

1 269 115 278 98

2 272 16 276 15

3 273 9 284 10

4 276 7 286 8

5 276 6 286 7

10 276 5 284 7

13 276  5 282 7

Moyenne ± σ 274±3 _ 282±3 _

La différence de capacité réversible observée entre l'électrolyte E1 et l'électrolyte E2

est faible et peut-être due à l'incertitude sur la quantité de matière active utilisée (5% d'erreur)

mais comme le résultat apparaît meilleur avec l'électrolyte E2, nous étudierons par la suite

l'électrolyte le plus pur.

Nous nous sommes ensuite intéressés à l’analyse de la couche de passivation par XPS

et à sa composition selon l’anion utilisé et la pureté de l’électrolyte.

c) Analyse de la couche de passivation

La spectroscopie à rayonnement X, technique d’extrême surface (≈50Å), est un moyen

d’investigation parmi les plus directs de la structure chimique et électronique des matériaux.

Elle correspond à l’analyse des électrons émis par un échantillon soumis à un rayonnement X.
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On distingue généralement les potentiels de liaison de valence (de 0 à 30 eV) et de

cœur (de 30 à 1000 eV). L’intérêt de la détermination des énergies de liaison associées aux

pics de cœur réside dans la sensibilité de ces paramètres à l’environnement des atomes. Les

variations d’énergie de liaison ou de déplacement chimique peuvent s’interpréter sur la base

des propriétés liées à l’état initial et sont fonction de la charge portée par l’atome considéré.

Ainsi, l’analyse en haute résolution des potentiels d’ionisation de cœur, qui constitue le mode

d’exploitation principal de la technique, fournit des informations sur les environnements

chimiques des atomes à l’échelle locale, sur les transferts électroniques, les degrés

d’oxydation…

Nous avons analysé par XPS la couche de passivation obtenue sur graphite avec les

électrolytes E1 et E2 précédents ainsi qu’avec l’électrolyte contenant BL-EC xEC=0,5 en

présence de LiPF6 1M afin d’expliquer les différences observées en cyclage, en impédance

complexe et en microscopie électronique. Dans ce travail, nous nous sommes essentiellement

attachés à réaliser l’analyse des pics de cœur C1s, O1s, F1s, Li1s, B1s et P2p. Afin d’explorer la

couche de passivation en profondeur, nous avons effectué des décapages à l’intérieur de la

chambre d’analyse à l’aide d’un canon à ions Ar+. Les vitesses d’abrasion dans ces conditions

opératoires varient de 0,6 à 5 nm/mn en fonction de la dureté du matériau.

Nous allons exposer successivement l’étude par XPS de la couche de passivation

obtenue avec les trois électrolytes.

• Electrolyte BL-EC xEC=0,5 en présence de LiPF6 1M  (pureté 99,9%) :

- Avant décapage

Comme nous l'observons dans le tableau III-7, au niveau du pic C1s à côté de la

composante principale à 284,5 eV caractéristique de liaisons C-C (type carbone graphitique),

deux autres composantes sont identifiables : celle à 286,5 eV est attribuable à des fonctions de

type C-O-C ou C-OH et celle à 288,9 eV à des fonctions semi-carbonate (RCO3Li).
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Tableau III-7 : Énergies de liaisons et pourcentages atomiques des composés de la

couche de passivation obtenue avec BL-EC xEC=0,5 LiPF6 1M (pureté 99,9%) avant

décapage. Entre cochet : pourcentage atomique total.

Pics Énergies de liaisons et pourcentages atomiques

C1s

284,5             24 %

286,5               5 %                        [36 %]

288,9               7 %

O1s 531,9               5 %                        [22 %]

Li1s 55,5                                             [28 %]

F1s

685,3               7 %

                                                      [12 %]

687,4               5 %

P2p

133,5-134,7

                                                        [2 %]

136,7-137,8

Le pic O1s est large et assez difficile à exploiter. Cependant la position de son

maximum vers 531,9 eV est cohérente avec les fonctions identifiées au niveau du carbone

(fonction éther, alcool et semi-carbonates).

Le pic P2p recouvre lui aussi deux composantes sous la forme de deux doublets : celui

à 133,5 – 134,7 eV peut-être associé à des environnements oxygénés du phosphore

(probablement des espèces LixPOy) et celui à 136,7 – 137,8 eV à des environnements fluorés

du phosphore (probablement des espèces LixPFy).

Nous pouvons voir sur la figure III-21 que le pic F1s présente deux composantes bien

distinctes à 685,3 eV et 687,4 eV. On peut les associer pour la première à LiF et pour la

seconde à des espèces de type LixPFy.
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Le pic Li1s est centré à 55,6 eV ; ce pic peut en fait recouvrir deux composantes l'une

caractéristique de LiF (~ 56 eV) et l'autre vers 55,3 eV attribuable à des espèces de type

ROCO2Li.

Figure III-21 : Analyse XPS du pic F1s de la couche passivation  obtenue avec BL-EC

xEC=0,5 en présence de LiPF6 1M.

Cette analyse avant décapage met en évidence à la fois la présence d'espèces issues de

la réduction du solvant de type ROCO2Li, ainsi que d'autres espèces issues de réactions plus

complexes (LiF, LixPOy et LixPFy). Ces résultats sont en accord avec ceux reportés par

Aurbach concernant l'analyse de la couche de passivation sur du lithium métal avec

l'électrolyte EC-DMC en présence de LiPF6 [125]. Il faut cependant noter que sur la base de

ces seuls résultats, il est difficile de conclure de façon précise quant à l'origine de la

composante à 286,5 eV au niveau du pic C1s.

- Après décapage

Comme nous pouvons le voir dans le tableau III-8, les spectres après décapage

révèlent  de façon continue l'augmentation de la teneur en carbone graphitique, la disparition

dès 5 mn de décapage des semi-carbonates, et la diminution des espèces LixPFy. Seul le LiF

reste présent sur toute l'épaisseur de la SEI.
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Tableau III-8 : Énergies de liaisons et pourcentages atomiques des composés de la

couche de passivation obtenue avec BL-EC xEC=0,5 LiPF6 1M (pureté 99,9%) après

décapage. Entre cochet : pourcentage atomique total.

Pics Après décapage de 5 mn Après décapage de 20 mn Après décapage de 40 mn

C1s 284,3 [57 %] 284,3 [72 %] 284,2 [77 %]

O1s 532,1 [9 %] 532,2 [6 %]  532,0 [5 %]

Li1s 56,2 [22 %] 56,2 [15 %] 56,2 [12 %]

F1s

685,6       9 %

                                 [10 %]

687,3 1 %

685,5 [6 %] 685,6 [5 %]

P2p

133,5-134,7

                                   [2%]

136,7-137,8

                                   [1%]                                    [1%]

Ces résultats sont en accord avec le modèle SEI ("Solid Electrolyte Interface") constitué

d'une couche minérale en surface du carbone (LiF) et d'une couche organominérale

complexe.

• Electrolyte (E1) BL-EC xEC=0,5 en présence de LiBF4 1M (pureté<99,9%) :

Contrairement aux données précédentes qui sont apparues reproductibles, des résultats

différents ont été obtenus lors des divers essais réalisés avec l'électrolyte E1. Ces différences

peuvent être liées à la présence d’une impureté dont la concentration est variable d’un

échantillon à l’autre. La tendance générale qui a pu être dégagée correspond à la présence en

surface d'une quantité prépondérante de LiF, les autres éléments caractérisés (C, O, B)

n'intervenant que dans des proportions beaucoup plus faibles. Ces tendances se maintiennent

même après 40 mn de décapage et sont similaires à celles reportées par Kanamura pour un

électrolyte composé de γ-butyrolactone et de LiPF6 [126].

Avant décapage :

C :  15 % F : 30 % Li : 48 %

O : 6 % B : 1 %
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Après 40 mn de décapage :

C :  6 % F : 32 % Li : 58 %

O : 3 %

B : 1 %

• Electrolyte E2 ultra-pur BL-EC xEC=0,5 en présence de LiBF4 1M :

- Avant décapage

Le tableau III-9 rassemble les résultats obtenus en XPS avant décapage de la couche

de passivation.

Tableau III-9 : Énergies de liaisons et pourcentages atomiques des composés de la

couche de passivation obtenue avec BL-EC xEC=0,5 LiBF4 1M (pureté 99,99%) avant

décapage. Entre cochet : pourcentage atomique total.

Pics Énergies de liaisons et pourcentages atomiques

C1s

284,5 22 %

286,4 7 % [38 %]

    289,3 9 %

O1s 532,2 [26 %]

     Li1s 56 [23 %]

  F1s

685,4 3 % [10 %]

687,2 7 %

  B1s

193 1 %

                             [3 %]

195,5 2 %

Les mêmes espèces que précédemment sont identifiées au niveau du pic C1s avec

toutefois une proportion plus importante des composantes associées à des environnements

oxygénés du carbone : 286,4 eV et 289,3 eV (figure III-22).
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Il convient de remarquer la position énergétique un peu plus élevée de cette dernière

composante (289,3 eV) par rapport au cas précédent (288,9 eV) ; ceci pourrait révéler la

présence d'une petite quantité de Li2CO3 (sur le spectromètre utilisé, l'analyse de Li2CO3

correspond à un pic C1s à 289,7 eV).

Figure III-22 : Analyse XPS du pic C1s de la couche passivation  obtenue avec BL-EC

xEC=0,5 en présence de LiBF4 1M (E2).

Les différences les plus importantes interviennent au niveau du pic F1s (figure III-23).

Figure III-23 : Analyse XPS du pic F1s de la couche passivation  obtenue avec BL-EC

xEC=0,5 en présence de LiBF4 1M (E2).

eV
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Si l'on observe comme précédemment une composante à 685,4 eV attribuable à LiF et

une autre composante à 687,2 eV correspondant à des espèces de type LixBFy les proportions

relatives sont inversées (moins de LiF).

Le pic B1s fait également apparaître clairement deux composantes : celle vers 193 eV

est associée à des environnements oxygénés du bore (type LixBOy) alors que celle vers 195,5

eV peut être attribuée à des espèces LixBFy.

Cette analyse avant décapage met en évidence comme précédemment des espèces

issues de la réduction du solvant et du sel. Quelques différences sont cependant observées

comme la présence d'une petite quantité de Li2CO3 et des proportions différentes pour les

espèces LiF et LixBFy.

- Après décapage

Contrairement au cas précédent après 5 mn de décapage on observe toujours au niveau

du pic C1s les composantes vers 286,5 eV et 290 eV (tableau III-10). Les espèces issues de la

réduction du solvant interviendraient donc sur une épaisseur un peu plus importante.

Après 40 mn de décapage on note 58 % de carbone graphitique pour l'échantillon dont

la couche de passivation a été formée avec l'électrolyte à base de LiBF4 alors que 77 % de

carbone graphitique était observé avec celui constitué de LiPF6. Par ailleurs, LiF n'apparaît

seul qu'après 40 mn de décapage. On remarque également une inversion des proportions au

niveau des composantes des pics F1s et B1s.

Ces résultats montrent que la couche de passivation obtenue avec LiPF6 est beaucoup

plus irrégulière, donc moins compacte, que celle obtenue avec LiBF4. L'apparition d'une

grande quantité de carbone graphitique est en accord avec une couche de passivation moins

homogène.



Chapitre III : Etude d’un électrolyte à base de γ-Butyrolactone

127

Tableau III-10 : Énergies de liaisons et pourcentages atomiques des composés de la

couche de passivation obtenue avec BL-EC xEC=0,5 LiBF4 1M (pureté 99,99%) après

décapage. Entre cochet : pourcentage atomique total.

Pics Après décapage de 5 mn Après décapage de 20 mn Après décapage de 40 mn

C1s

284,5 35 %

286,9 5 % [44 %]

290 4 %

284,3 [50 %] 284,3 [58 %]

O1s     532,5 [13,5 %]     532,6 [12 %] 532,6 [9 %]

  Li1s 56,3 [25 %] 56,3 [23 %] 56,3 [20 %]

  F1s

685,6 11 %

[14 %]

687,3 3 %

685,6 10 %

[12 %]

687,2 2 %

685,8 [11 %]

  B1s

193 3 %

[3,5 %]

195,7 0,5 %

193 [3 %] 193 [3 %]

Les résultats obtenus par XPS confirment les observations faites en électrochimie, en

microscopie électronique et en impédance complexe. Des différences importantes sont

observées selon la nature du sel. Contrairement à la couche de passivation obtenue avec

LiPF6, les produits de réduction des solvants sont présents sur toute l’épaisseur de la couche

de passivation avec l’électrolyte composé de LiBF4. Dans les deux cas, la présence de LiF a

été mise en évidence sur toute l’épaisseur du film passivant.

Des différences sont également observées selon la pureté des solvants. Avec

l’électrolyte E1 de pureté inférieure à 99,9%, LiF est présent en surface et en profondeur en

proportion importante par  rapport aux composés constitués de carbone, d’oxygène et de bore.

Avec l’électrolyte ultra-pur E2, la proportion de LiF est plus faible qu’avec l’électrolyte

précédent mais LiF est aussi présent sur toute la couche de passivation. La formation de LiF

peut être due en partie à une réaction de l'impureté. Les produits de réduction des solvants
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sont présents en proportion importante et il semble qu’une petite quantité de Li2CO3 ait été

détectée.

3. Performances en cyclage

Dorénavant, nous utiliserons des solvants (BL et EC) et du tétrafluoroborate de

lithium de qualité Battery Grade. Nous avons étudié la cyclabilité sur graphite et sur LiCoO2

de deux électrolytes à base de LiBF4 à une concentration de 1M contenant une fraction

molaire en EC respectivement égale à 0,1 et 0,5. L’électrolyte BL-EC xEC=0,1 est le plus

intéressant car la présence de l’eutectique le rend plus stable thermiquement. Nous avons

également étudié la cyclabilité dans les demi-piles swagelok du mélange EC-DMC LiPF6 1M

qui nous servira de référence. Nous n’avons pas utilisé de séparateur en Celgard mais du

feutre Villédon® imbibé d’électrolyte afin d'éviter d'éventuels problèmes de mouillabilité.

a) Cyclage sur graphite

Nous avons étudié pour les électrolytes BL-EC xEC=0,1 et xEC=0,5 + LiBF4 (1M),

l’évolution des capacités réversibles et irréversibles sur graphite à 25 et 60°C pour un régime

de charge et de décharge de 20 heures.

Les capacités réversibles et irréversibles à 25°C des mélanges BL-EC et EC-DMC

sont semblables au cours des cycles, mis à part un léger fadding de 5% au 10ème cycle pour

BL-EC xEC=0,1 (tableau III-11). Nous pouvons remarquer que la capacité irréversible au

premier cycle des mélanges BL-EC est deux fois supérieure à celle du mélange EC-DMC ce

qui traduit une passivation du graphite plus importante avec les électrolytes BL-EC.
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Tableau III-11 : Évolution des capacités réversibles et irréversibles (mAh/g) au cours

des cycles en C/20 pour les électrolytes BL-EC xEC=0,1 et xEC=0,5 en présence de LiBF4

et pour l’électrolyte commercial EC-DMC à 25°C.

BL-EC xEC=0,1 BL-EC xEC=0,5 EC-DMC xEC=0,5

Cycle Crev Cirr Crev Cirr Crev Cirr

1 282 102 278 98 280 54

2 293 14 276 15 284 4

3 284 6 284 10 284 4

4 271 4 286 8 285 3

5 269 3 286 7 284 2

10 270 5 284 7 _ _

15 _ _ 283 8 _ _

Les résultats reportés dans le tableau III-12 montrent que la couche de passivation est

stable à 60°C et l'évolution de la capacité irréversible au cours des cycles est la même qu'à

25 °C. Si on compare les capacités réversibles moyennes obtenues à 60°C avec BL-EC à

celles obtenues avec EC-DMC, on s'aperçoit que la perte de capacité est faible (5%).

Tableau III-12 : Évolution des capacités réversibles et irréversibles (mAh/g) au cours

des cycles en C/20 pour les électrolytes BL-EC xEC=0.1 et en présence de LiBF4 et pour

l’électrolyte commercial EC-DMC à 60°C.  σ : écart-type.

BL-EC xEC=0.1 EC-DMC xEC=0.5

Cycle Crev Cirr Crev Cirr

1 269 81 277 91

2 273 12 288 8

3 271 7 289 6

4 271 4 291 5

5 272 3 288 5

15

Moyenne±σ
274

272±2

4

_

_

287±5

_
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Cette étude montre que la couche de passivation formée à 60°C est stable dans notre

électrolyte BL-EC xEC=0,1.

b) Cyclage sur LiCoO2

La réponse en cyclage en C/15 des électrolytes à base de BL (xEC=0,1 et xEC=0,5) a été

étudiée sur l’électrode positive LiCoO2 à 25°C. La figure III-24 montre l'évolution de la

capacité réversible de la cathode en présence de l'électrolyte BL-EC xEC=0,1 + LiBF4 (1M).

Figure III-24 : Évolution de la capacité réversible à 25°C au cours des cycles pour le

mélange BL-EC xEC=0,1 LiBF4 1M (C/15).

Le comportement en cyclage des électrolytes est satisfaisant sur cathode à 25°C car la

capacité réversible est stable au cours des cycles.

c) Tests en puissance sur graphite

Les accumulateurs rechargeables au lithium doivent être capables de fournir de la

puissance sans perte de capacité pour des régimes de décharge rapide mais le régime de

charge peut être lent.
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Nous avons effectué des tests en puissance à 25°C avec ces deux électrolytes à base de

BL. Pour réaliser ces tests en puissance, nous avons effectué successivement deux ou trois

charges à vitesse lente (C/15) séparées par une décharge à régime plus rapide (C/5 ou C/2)

(tableau III-13).

Tableau III-13 : Capacités réversibles lors des tests en puissance à 25°C pour les

électrolytes BL-EC xEC=0,1 et xEC=0,5 en présence de LiBF4 1M. Le régime de charge est

fixé à C/15.

Décharge C/15 C/15 C/5 C/15 C/15 C/15 C/2 C/15

xEC=0.1 270 266 274 288 283 283 282 287

xEC=0.5 278 275 250 244 232 225 227 243

Les tests en puissance montrent que l'électrolyte BL-EC xEC=0,1 est plus apte que le

mélange BL-EC xEC=0,5 à subir des décharges rapides. Cependant, le comportement des deux

électrolytes lors des tests en puissance est satisfaisant puisque la capacité réversible reste

stable même à des régimes de décharge rapides.

L'étude sur les demi-piles C/Li et LiCoO2/Li nous a montré que l'électrolyte BL-EC

xEC=0,1 LiBF4 1M possède un comportement satisfaisant en cyclage aussi bien à 25°C qu'à

60°C. Nous allons maintenant étudier cet électrolyte en pile complète.

III. Étude de l'électrolyte optimisé

Nous avons vu dans le paragraphe I-3 que l’électrolyte de BL-EC mouille moins bien

le Celgard que l’électrolyte commercial EC-DMC ce qui est la cause d'un mauvais

fonctionnement en pile complète. L’ajout du tensioactif (TEAFOS) nous a permis de faire

cycler la pile complète. Dans cette partie, nous avons étudié l’électrolyte optimisé qui se

compose de BL, de EC et de tétrafluoroborate de lithium à une concentration de 1M auquel

nous avons ajouté du tensioactif TEAFOS à une concentration de 0,014 M. La BL, l’EC et le

tétrafluoroborate de lithium utilisés dans cette partie sont de qualité Battery Grade.
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1. Étude en demi-pile

a) Cyclage sur LiCoO2

De la même façon, des cycles de charge et de décharge à 25°C et à 60°C ont été

effectués en C/20 sur LiCoO2. La figure III-26 représente l'évolution de la capacité réversible

au cours des cycles de charge et de décharge.

L'ajout de TEAFOS ne change pas le comportement de l'électrolyte en cyclage sur

LiCoO2 aussi bien à 25°C qu'à 60°C. Au cour des cycles, les capacités réversibles restent

stables et ne présentent pas de différence significative entre les deux températures.

Figure III-26 : Capacités réversibles et capacités irréversibles sur LiCoO2 à C/20 avec

BL-EC+TEAFOS au cours des cycles à 25 et 60°C. La concentration en TEAFOS est de

0,014 M.

b) Cyclabilité sur graphite

Nous avons effectué des cycles de charge et de décharge à 25°C et à 60°C du mélange

BL-EC+TEAFOS sur électrode de graphite en régime C/20 (figure III-25). Nous avons

mesuré dans chaque cas les capacités réversibles et les capacités irréversibles.
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Figure III-25 : Capacités réversibles et irréversibles sur graphite à 25°C et 60°C en

fonction des cycles de charge et de décharge en régime C/20 pour BL-EC+TEAFOS

(0,014 M).

L'ajout de  TEAFOS ne modifie pas la cyclabilité sur l'électrode de graphite de

l'électrolyte BL-EC en présence de LiBF4 aussi bien à 25°C qu'à 60°C. Les capacités

irréversibles sont très faibles. Les capacités réversibles obtenues à 25 et 60°C sont similaires

car la différence observée reste de l'ordre de grandeur de l'incertitude sur la quantité de

matière active utilisée.

2. Étude en pile complète

Pour le cyclage en pile complète, nous avons utilisé des piles de type swagelok

constituées d’une électrode en graphite et d’une électrode en LiCoO2 (figure III-26). Du

Villédon® a été imbibé avec l'électrolyte. Un séparateur en Celgard a été utilisé pour se

rapprocher des conditions d'utilisation des accumulateurs commerciaux. Pour la pile

complète, les capacités réversibles et irréversibles sont calculées par rapport à la masse de

graphite présent dans l'anode. La quantité de LiCoO2 à la cathode est deux fois supérieure à la
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quantité de graphite à l'anode. La capacité pratique de la cathode est de 140 mAh.g-1 de

LiCoO2 ce qui correspond à 280 mAh.g-1
 de graphite.

Figure III-26 : Schéma d'une pile complète C/LiCoO2.

a) Influence du TEAFOS sur la cyclabilité

La figure III-27 représente l'évolution de la capacité réversible et de la capacité

irréversible au cours des cycles de charge et de décharge pour l'électrolyte BL-EC+TEAFOS

à 25°C en pile complète (C/LiCoO2).

La capacité réversible se stabilise à partir du 3ème cycle à 200 mAh.g-1 ce qui est

nettement inférieure à la capacité attendue à partir de l'étude effectuée en demi-pile (280

mAh.g-1). Les valeurs de cut-off choisies sont 3,2 et 4,2 V. La différence observée peut être

due à l'existence de la chute ohmique à l'intérieur de la pile qui ne permet pas une charge

complète au régime étudié et avec les valeurs de cut-off choisies.

Le comportement de l'électrolyte contenant une concentration en TEAFOS de 0,014 M

au cours des cycles est satisfaisant car la capacité réversible reste constante. Par la suite, nous

étudierons l'électrolyte contenant 0,014M de TEAFOS car il donne de meilleurs résultats que

celui contenant 0,032 M de TEAFOS.
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Figure III-27 : Évolution de la capacité réversible et irréversible au cours des cycles de

charge et de décharge à 25°C avec l'électrolyte BL/EC + TEAFOS sur pile complète

C/LiCoO2 pour une concentration en TEAFOS de 0,014 M et 0,032 M.

b) Cyclabilité aux basses températures

Nous nous sommes intéressés au comportement en cyclage de notre électrolyte à des

températures inférieures à l'ambiante et jusqu'à -15°C. Récemment [127], le cyclage à 25°C,

0°C et -4°C sur graphite en demi-pile (contre électrode au lithium) a été testé pour différent

mélange ternaire de fluoroesters, de EC et de DEC en présence de LiClO4. Il s'est avéré que le

comportement de ces électrolytes est similaire à 0 et -4°C à celui du mélange EC/DEC avec

LiPF6.

Nous avons effectué des cycles de charge et de décharge de l'électrolyte BL-

EC+TEAFOS à -10°C à un régime de charge et de décharge de C/20 (figure III-28).
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 Figure III-28 : Évolution des capacités réversibles et irréversibles au cours des cycles de

charge et de décharge à C/20 pour l'électrolyte BL-EC+TEAFOS (0,014M)  à -10°C.

La diminution de la température entraîne une augmentation de la viscosité qui diminue

la conductivité de l'électrolyte et la diffusion du lithium dans les feuillets de graphite. La

diminution de la conductivité entraîne une augmentation de la résistance de la pile. Cette

diminution de la diffusion du lithium dans le graphite est responsable de la diminution de la

capacité réversible observée entre 25 et -10°C. A -10°C, la diminution de la capacité est

importante (200 mAh.g
-1

 à 25°C et 150 mAh.g
-1

 à -10°C soit une baisse de 25% de la

capacité). Cette décroissance de la capacité peut avoir plusieurs origines : chute ohmique dans

la cellule, résistance interfaciale et diffusion dans la SEI au voisinage des électrodes et dans

les matériaux d'électrode.

Pour des températures inférieures à -10°C, nous avons des difficultés à faire cycler la

pile. Sur la figure III-29, nous avons reporté les courbes de charge et de décharge en fonction

du temps avec et sans séparateur pour l'électrolyte BL-EC+LiBF4 1M en présence de

TEAFOS à une concentration de 0,014 M et à une température de -15°C.

La capacité réversible au cours des cycles chute quand il y a un séparateur alors qu'elle

se stabilise lorsque la pile est montée sans Celgard. Le Celgard limite les performances aux
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basses températures certainement à cause de la moindre mouillabilité du séparateur malgré la

présence de l'additif.  Il serait intéressant d'augmenter la concentration en TEAFOS ou

d'employer un autre agent tensioactif afin d'améliorer la mouillabilité aux basses

températures.

Figure III-29 : Test de cyclabilité à C/20 pour une température de -15°C de l'électolyte à

base de TEAFOS sur pile complète (graphite/LiCoO2) avec et sans séparateur en

Celgard.

Nous avons reporté sur la figure III-30 l'évolution de la capacité réversible et de la

capacité irréversible au cours des cycles de charge et de décharge pour l'électrolyte précédent

à -15°C pour une pile complète montée sans Celgard. En l'absence du séparateur, le cyclage a

lieu mais avec une perte progressive de capacité au cours des cycles.

Alors qu'à -10°C, la capacité réversible se stabilise vers 150 mAh.g
-1

 au delà du 10
ème

 cycle, à

-15°C, la capacité réversible décroît  régulièrement au cours des cycles. Ce comportement est

certainement lié aux problèmes de diffusion du lithium dans le graphite ou dans l'électrolyte

qui prend toute son importance à des températures aussi basses.
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Figure III-30 : Capacités réversibles et irréversibles au cours des cycles pour

l'électrolyte à base de TEAFOS sur graphite à -15°C en C/20 en pile complète

(graphite/LiCoO2). La pile complète a été montée sans Celgard.

Nous avons reporté l'évolution de la capacité réversible au cours des cycles pour

l'électrolyte final à 25°C, -10°C et -15°C. Cette évolution a été quantifiée sous la forme du

rapport entre la capacité réversible au x
ème

 cycle (x>2) et la capacité réversible au 2
ème

 cycle :
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% ×=

cycleC

cyclexC
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rev
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rev

x

Tableau III-14 : Évolution de la capacité réversible de l'électrode de graphite au cours

des cycles à 25, -10 et -15 °C pour l'électrolyte final.

Cycle 25°C -10°C -15°C

2 100,0 100,0 100,0

3 96,5 96,5 89.3

4 95,0 95,0 81,.7

9 97,0 86,7 60,9

13 _ 81,7 52,9

14 _ 81,7 49,7
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Le fadding de l'électrode de graphite est faible à 25°C mais important à -10°C et à

-15°C. A -10°C, les résultats sont tout de même satisfaisants. Il faut noter que nous n'avons

pas utilisé de séparateur en Celgard pour le cyclage à  -15°C.

IV. Discussion

Dans cette partie, nous avons mené une étude physico-chimique et électrochimique

d’un mélange de γ-butyrolactone (BL) et de carbonate d’éthylène (EC) en présence de

différents sels de lithium. L’étude de la conductivité en fonction de la température, de la

concentration en sel  et de la proportion en EC dans le mélange binaire, nous a montré que les

mélanges à faible proportion en EC avec l’hexafluorophosphate de lithium (LiPF6) ou le

tétrafluoroborate de lithium (LiBF4) à une concentration de 1 mol/L (M) sont les électrolytes

les plus intéressants. En utilisant la calorimétrie différentielle à balayage et la diffraction des

rayons X aux basses températures, nous avons déterminé le diagramme de phase des

mélanges BL-EC qui est caractérisé par un eutectique à -57,3°C. Le mélange eutectique pour

une fraction molaire en EC xEC=0,1 est le mélange le plus stable thermiquement.

L’étude électrochimique nous a montré que les électrolytes BL-EC xEC=0,1+LiBF4 ou

LiPF6 1 M possèdent une stabilité électrochimique suffisante pour être utilisable dans les

batteries au lithium. Par contre, seul l’électrolyte utilisant LiBF4 permet d'effectuer des cycles

de charge et de décharge sur électrode négative de graphite. L'analyse de la couche de

passivation par microscopie électronique et  XPS montre que la composition de la couche de

passivation dépend du sel utilisé (LiBF4 ou LiPF6). Les mesures d'impédance complexe

mettent en évidence une résistance plus importante pour la couche de passivation obtenue

avec l'électrolyte contenant LiPF6. La microscopie électronique nous a également permis de

voir que la couche de passivation obtenue avec la BL de pureté égale à 99,9% est moins

homogène qu’avec la BL dite Battery Grade (pureté>99,99%). Cependant, la pureté de

l'électrolyte ne présente pas de réelle influence sur les propriétés en cyclage.

Les cyclages effectués sur électrode positive LiCoO2 sont satisfaisants aussi bien à

25°C qu'à 60°C. L'utilisation de l'électrolyte en pile complète (système swagelok) a nécessité

l'ajout d'un surfactant (tetraethylammonium perfluorooctane noté TEAFOS) pour améliorer la
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mouillabilité du séparateur en Celgard (polypropylène).  Nous avons étudié la cyclabilité de

l'électrolyte à -10°C. La capacité réversible se stabilise à partir du dixième cycle à une valeur

deux fois inférieure à celle obtenue à 25°C probablement en raison des problèmes liés à la

vitesse de diffusion des ions lithium au voisinage des électrodes et du lithium dans les

feuillets de graphite qui est plus lente. A -15°C, la capacité réversible diminue de façon

importante au cours des cycles de charge et de décharge même en absence du séparateur en

Celgard.
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- CONCLUSION -

Ce travail est centré sur l'étude des propriétés physico-chimiques de transport

d'électrolytes à base de γ-butyrolactone (BL) et sur leur utilisation comme électrolyte dans les

accumulateurs au lithium. Nous avons étudié la conductivité en fonction de la nature du sel,

de la composition en co-solvant (carbonate d'éthylène noté EC) et de la température. Ces

mesures mettent en évidence les bonnes propriétés de transport ionique des mélanges BL-EC

(xEC=0,1 à 0,5). La stabilité thermique des phases constituées de BL et de EC a été étudiée par

calorimétrie différentielle à balayage et un diagramme de phase binaire a pu être proposé. Ce

diagramme montre en particulier que ces mélanges restent liquides à des températures aussi

basses que -57°C qui correspond à la composition de l'eutectique. L'étude électrochimique

montre que le mélanges eutectique (BL-EC xEC=0,1 auquel est ajouté LiBF4 à une

concentration de 1M) présente une stabilité électrochimique remarquable en oxydation et

forme à l'électrode négative une couche de passivation de qualité comparable à celle du

mélange de référence (EC-DMC). Les électrolytes à base de BL présentent un point flash

élevé ce qui contribue à une amélioration de la sécurité. La couche de passivation à l'électrode

de carbone a été étudiée par différentes méthodes (XPS, impédance complexe, microscopie

électronique à balayage) et  il est montré que seuls les mélanges utilisant LiBF4 peuvent

conduire à une couche de passivation homogène, couvrante et perméable aux ions lithium.

Les résultats en cyclage des demi-piles se sont révélés très satisfaisants. Afin de compléter

cette étude, des piles complètes ont été réalisées (anode + cathode LiCoO2 + électrolyte). Le

cyclage de ces piles a été effectué de -15°C à 25°C. Les capacités réversibles sont

satisfaisantes si on les compare à celles obtenues avec l'électrolyte de référence (EC-DMC-

LiPF6) à température ambiante mais diminuent sensiblement avec la température. Pour

réaliser ces cyclages, nous avons amélioré la mouillabilité du séparateur par l'ajout du

tensioactif perfluorooctanesulfonate de tétraéthylammonium (TEAFOS) au milieu. Cet additif

ajouté à faible concentration (0,014M) ne modifie pas la conductivité de l'électrolyte, ni la

qualité de la couche de passivation, et permet d'obtenir un mouillage convenable du

séparateur en polypropylène.

A partir de l'étude des électrolytes concentrés, nous avons pu valider un modèle

théorique décrivant les propriétés de transports (conductivité, viscosité et énergie d'activation)

des électrolytes concentrés. Le modèle du pseudo-réseau ionique (interactions
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coulombiennes) utilisé nous a permis d'établir de nouvelles relations entre les énergies

d'activation pour la conductivité et pour la viscosité, et la concentration molaire en sel de

l'électrolyte. Son extension à l’énergie d’activation pour la conductivité met en évidence une

dépendance en C
4/3

 de cette grandeur. L’accord entre la théorie et l’expérience n'est

réellement quantitatif que lorsque les interactions ion-dipôle sont prises en compte dans le

modèle. Nous avons utilisé un algorithme permettant de calculer l’énergie d’interaction ion-

dipôle en milieu ionique concentré afin de calculer ainsi l’énergie d’activation pour la

conductivité. Il s’est révélé que ces interactions sont de même ordre de grandeur que les

interactions coulombiennes dans ces milieux. Cela nous a ainsi permis d’obtenir finalement

un bon accord entre la théorie et l’expérience. Le modèle précédent apparaît utile pour prévoir

les variations de la conductivité des électrolytes organiques utilisés dans les piles et

accumulateurs au lithium avec la concentration en sel et la température.

L'étude des courbes de variation de la conductivité avec la concentration montre que la

décroissance observée après le maximum de conductivité est due de manière prépondérante à

l’augmentation très rapide de la viscosité qui elle même est liée à la formation du quasi-réseau

ionique. Nous avons pu relier la conductivité à la viscosité et ainsi prévoir la concentration en

sel pour laquelle la conductivité est maximale. Ce travail nous a permis de mieux comprendre

les interactions qui ont lieu au sein des électrolytes concentrés. Pour l'application des

accumulateurs rechargeables au lithium, la formulation d'un électrolyte intéressant de par ses

propriétés physico-chimiques et électrochimiques a pu être établi aussi bien à température

ambiante qu'aux basses températures.

Nous avons pu faire fonctionner correctement une pile complète jusqu'à -15°C compte

tenu du fait que l'électrolyte reste liquide à des températures encore plus basses et possède une

conductivité suffisante. Il serait maintenant intéressant d'étendre son domaine d'utilisation à

des températures encore plus basses et jusqu'à -40°C (mission Mars). A de telles

températures, d'autres problèmes devront être résolus comme ceux de la mouillabilité du

séparateur et ceux liés à la vitesse de diffusion du lithium en phase solide ou liquide.
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- ANNEXE -

Annexe 1 : Nomenclature

µ Moment dipolaire (D)
a Distance anion-cation  dans le pseudo-réseau (a=d/2)
A (mol-1/2), B (mol-1), D (mol-2) Coefficients de l'équation de Jones et Dole
Ai Charge d'un ion
ai Activité de l'espèce i

C Concentration en sel (mol.L-1)
Cmax Concentration pour laquelle la conductivité est maximale

(mol.L-1)
D Distance entre deux dipôles
d Distance cation-cation dans le pseudo-réseau
dlim Distance à partir de laquelle εsurf=εr

e Charge élémentaire (e=1,6.10-19 C)
Ea,el Énergie molaire relative aux interactions ion-dipôle
Ea,Λ Énergie d'activation pour la conductivité (kJ.mol-1)
Ea,Λsel Contribution du sel à l'Énergie d'activation du flot visqueux

(kJ.mol-1)
Ea,Λ0 Énergie d'activation pour la conductivité à dilution infinie

(kJ.mol-1)
Ea,η Énergie d'activation du flot visqueux (kJ.mol-1)
Ea,η0 Énergie d'activation du flot visqueux à dilution infinie

(kJ.mol-1)
EID Énergie d'interaction ion-dipôle
F Faraday (1 F = 96500 C)
h Constante de Planck (h=6,626.10-34 J.s)
k Constante de Boltzmann (k=1,38.10-23)
kexp Pente expérimentale de Ea,Λ=f(C4/3)
KPI Constante d'association
ktheo Pente théorique de Ea,Λ=f(C4/3)
L Distance de saut d'une particule dans le processus activé

d'Eyring
l Distance entre deux charges formant un dipôle
l' Distance entre deux charges formant un dipôle
m Molalité (mol.kg-1)
M Constante de Madelung

M Molarité (mol.L-1)
NA Nombre d'Avogadro (NA=6,02.1023 molec.mol-1)
OCV "Open Circuit Voltage" : Tension à circuit ouvert
q Distance de Bjerrum
Q Charge du dipôle
R Constante des gaz parfaits (R=8,31 S.I.)
rBL

Ri

Rayon de la γ-butyrolactone
Rayon cristallographique d'un ion
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RiS Rayon de l'ion solvaté
S' Pente expérimentale de Λ=f(C1/3)
S'calc Pente théorique de Λ=f(C1/3)
T Température (K ou °C)
T0 Température de transition vitreuse (K)
U Énergie potentielle
V Volume perturbé par le gradient diélectrique
V0 Volume partiel à dilution infinie
Vh Volume molaire hydrodynamique
Vi Volume molaire du sel solvaté
Vm Volume molaire du solvant
W Produit de Walden
x,y,z Coordonnées spatial d'un dipôle
xi Fraction molaire en espèce i
Z Multiplicité de la maille ou de la pseudo-mailleΦ Fraction volumique des particules de soluté en solution
Λ Conductivité molaire (S.cm2.mol-1)
Λ0 Conductivité molaire à dilution infinie dans le modèle de

Debye et Hückel (S.cm2.mol-1)Λ0' Conductivité molaire à dilution infinie dans le modèle du
pseudo-réseau ionique (S.cm2.mol-1)α Coefficient de dissociation du sel

χ Longueur réciproque de Debye
χL Distance moyenne anion-cation
εr Constante diélectrique
εsurf Constante diélectrique à la surface de l'ion
ε0 Permittivité du vide (ε0=8,85.10-12 C2.J-1.m-1)γi Coefficient d'activité de l'espèce i
η Viscosité dynamique (cP)
η0 Viscosité dynamique du solvant sans sel (cP)
ϕ Angle azimutal (°)
κ Conductivité spécifique (mS.cm-1)
θ Angle polaire (°)
θA Angle de contact à l'avancée (°)
θS Angle de contact statique (°)
ω Probabilité de formation de paire d'ions
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Annexe 2 : Les solvants et les sels utilisés

La γ-butyrolactone et le carbonate d'éthylène fournis par Aldrich ont été utilisés après

distillation sous vide et après avoir été séchés sous alumine activée.

La γ-butyrolactone et le carbonate d'éthylène fournis par Merck ont été utilisés sans

distillation et sans avoir été séchés du fait de leur pureté (>99,99%). Les sels et les solvants

ont été stockés dans une boite à gant sous argon.

Produits Provenance Pureté

γ-Butyrolactone Aldrich

Merck (Selectipur®)

>99,90%

>99,99%

Carbonate d'éthylène Aldrich

Merck (Selectipur®)

>99,00%

>99,99%

LiClO4 Fluka   99,00%

LiPF6 Fluka

Merck (Selectipur®)

  99,00%

>99,99%

LiBF4 Fluka

Merck (Selectipur®)

  99,00%

>99,99%

LiClO4 Fluka   99,00%

LiAsF6 Fluka   99,00%

LiTFSI Fluka   99,00%

Electrodes

X Graphite fourni par la SAFT d'une capacité pratique de 280 mAh.g-1 (mélange de deux

graphites artificiels).

X LiCoO2 fourni par la SAFT d'une capacité pratique de 140 mAh.g-1.



ANNEXE

146

Appareils utilisés

X Viscosimètre SHOTT AUS 310 - Tube capillaire Ubbelhode.

X Conductimètre Philipps PM6302 à 1000 Hz (cellule conductimétrique de constante 1)

X Banc de cyclage Arbin.

X Galvanostat-Potentiostat EG&G Versastat II.

X Microscope à balayage Leo DSM 982 Gemini.

X Calorimétrie différencielle à balayage DSC 6 Perkin Elmer - Échantillon refroidi par

azote gaz  qui est lui même refroidi par azote liquide.

X Diffraction des rayons X INEL CPS 120 (cathode Cu raie Kα1) - Echantillon refroidi par

le système Oxford.

X XPS :

Les mesures de spectroscopie de photoélectrons ont été effectuées au moyen d’un

spectromètre SSI (Surface Science Instrument), couplé à un bâti ultravide Méca 2000.

L’émission de photoélectrons résulte de l’irradiation de l’échantillon par la raie Kα1,2 de

l’aluminium (hυ=1486,6 eV). La monochromatisation du rayonnement X brut sur un

cristal de quartz permet d’éliminer les raies satellites (α3,4 et β) et confère au spectromètre

une résolution nécessaire à une étude approfondie des structures électroniques.

Le rayonnement X est focalisé de façon satisfaisante puisque l’irradiation de

l’échantillon peut être réduite à une tache de 150 µm de diamètre. Sur un plan pratique, il

existe quatre possibilités de dimension pour la surface analysée (150, 300, 600 et 800 µm

en terme de diamètre associés à des puissances de radiation respectives d’environ 20 W,

50 W, 100 W et 150 W). La totalité des spectres présentés dans ce travail ont été

enregistrés avec un diamètre de tache de 600 µm avec une pression résiduelle dans la

chambre d’analyse d’environ 5.10-8 Pa.
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Le spectromètre a été calibré en utilisant les raies de photoémission de l’or (Au 4f7/2 :

83,9 eV par référence au niveau de Fermi) et du cuivre (Cu 2p3/2 : 932,5 eV) ; pour la raie

Au 4f7/2, ona observé une largeur à mi hauteur du pic décomposé de 0,86 eV dans les

conditions d’enregistrement (énergie passante constante de 50 eV).

X Spectroscope Raman Brucker RFS100 :

Laser proche Infra-Rouge opérant à 1064 nm avec une puissance de 100 mW et un

spot de 0.1 mm de diamètre. Chaque spectre Raman a été accumulé avec 100 scans. Le

détecteur en Germanium est refroidi par azote liquide. Tous les spectres ont été normalisés en

utilisant l’élongation C-H de la γ-butyrolactone à 3000 cm-1 car cette bande présente une

haute intensité et n’interfère pas avec les autres bandes étudiées. Pour chaque spectre, la

contribution de la BL a été soustrait.
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Annexe 3 :  Schéma de la demi-pile de type Swagelok

Nous avons choisi d’effectuer notre étude électrochimique avec des cellules de type

Swagelok car celles ci sont réutilisables et démontables facilement.

Ces cellules électrochimiques ont deux électrodes et sont composées de trois parties :

X Une électrode de carbone jouant le rôle d’électrode positive.

X Un séparateur Celgard (polypropylène).

X Un électrolyte imbibé dans du Villédon® ou du papier Wattman.

X Une pastille de nickel recouverte de lithium métallique jouant le rôle d’électrode négative.

Cette cellule Swagelok est une cellule à deux électrodes (figure A1). Un ressort est utilisé afin

d’obtenir un bon contact entre l’électrode et l’électrolyte. Un film en mylar (polyéthylène

téraphtalate 0.05 nm d'épaisseur) est utilisé pour isoler le corps du Swagelok du piston.

Figure A1 : Schéma d’une cellule Li/C de type Swagelok
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