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- INTRODUCTION -






L'emploi de semi-conducteurs en tant qu'électrode s'est affirmé au cours
des années, comme cathode dans les cellules électrochimiques ou dans de nombreuses
méthodes analytiques. D'autre part,beaucoup de problémes de corrosion sont étroi-
tement 1iés & la formation en surface d'une couche d'oxyde hydratée, spécialement
lors du phénoméne de passivité.

Pendant trés longtemps,les caractéristiques électroniques des semi-con-
ducteurs étaient trés mal connues, les produits eux-mémes étant trés difficiles
d préparer de fagon reproductible. En 1955, BRATTAIN et GARRET (1) montrent la
corrélation entre la structure électronique du solide et sa réactivité. A partir
de cet instant, la connaissance fondamentale des semi=conducteurs s'améliore en
méme temps que leur technologie de préparation. Les variations considérables des
propriétés du solide avec les impuretés ont montré le rdle important du dopage.

Dans ce travail, nous portons notre attention sur les solutions solides
d'oxyde de lithium dans 1'oxyde de nickel; le lithium jouant le r6le du dopant.
L'oxyde de nickel quasi stoechiométrique est un isolant électrique. Cependant, chauf-
fé 3 des températures suffisantes, i1 peut fixer de 1'oxygéne et devenir un semi-con-
ducteur de type p. Ainsi 1'existence des porteurs de charges va-t-elle conférer au
solide une certaine réactivité électrochimique,sans laquelle les processus d'échan-
ge d'électrons dans les réactions aux &lectrodes ne sont pas possibles. L'incorpora-
tion d'oxyde de 1ithjum dans 1'oxyde de nickel modifie elle aussi la structure élec-
tronique du solide, entrainant certainement une variation de réactivité électrochi-
mique du semi-conducteur. Une étape nécessaire,dans 1'étude de la corrélation entre
structure et réactivité, passe par la compréhension de la distribution du potentiel
d 1'interface oxyde-&lectrolyte. En effet,chaque région de cette interface est carac-
térisée par un potentiel, qui est fonction de la concentration en dopant et du pH de
la solution, c'est-da-dire de la structure électronique du composé et de la distribu-
tion des charges.






Nous nous sommes attachés aux problémes de préparation et d'analyse
de solutions solides d'oxyde de 1ithium dans 1'oxyde de nickel, afin d'obtenir
des solides reproductibles. En outre, nous avons été amenésa étudier les varia-
tions de potentiel d'électrode et de potentiel Zeta de ces composés,d différents
pH et pour différentes concentrations en Tithium.
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De nombreuses études ont été entreprises sur les oxydes afin de rendre
compte de 1a nature de 1'interface avec un électrolyte. Nous porterons notre atten-
tion sur le r6le du solide et de la solution, dans la détermination de la distribu-

tion du potentiel & travers 1'interface oxyde-électrolyte.

I-1 GENERALITES SUR L'INTERFACE OXYDE-ELECTROLYTE

1-1-1) ETUDE DU POTENTIEL DE L'OXYDE EN SOLUTION

Lorsqu'un oxyde est en contact avec un électrolyte, il s'ensuit une adsorp-
tion de protons en surface (donnant lieu & des liaisons - 0 - H) qui s'incorporent a
la structure de 1'oxyde (2). Le potentiel d'électrode de 1'oxyde en solution est alors
fonction de 1a concentration en protons et s'écrit sous la forme :
E=E - a.pH
ol a est fonction de la composition de 1'électrolyte et E  de la stcechiométrieet de
1'hydratation de 1'oxyde.

Les données bibliographiques montrent que la pente, a, est comparable a
celle de 1'électrode de verre, soit 59 mV par unité de pH, pour des oxydes tels
LayNiOy (3) NiPry0Oy (4). Ceci se vérifie dans un domaine de pH ol 1'électrode ne

subit pas de dégradations irréversibles.

Pour d'autres oxydes, la pente a prend une valeur plus &levée si nous

incorporons divers ions dans la solution C'est le cas pour 1'oxyde de manganése
(5) comme nous le voyons sur le tableau 1 .
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Electrolyte pente E/pH

HC1 - 0,058

1 M LiC1 - 0,069

1 MKCT + 0,1 M KNO3 - 0,065
0,5 M BaCl, - 0,062
0,5 M NaCl, - 0,066
0,33M LaCl, - 0,065
0,5 M CuCl; - 0,096
0,5 M CoC1, - 0,104
0,5 M MnC1, - 0,122

Tableau 1

La pente peut atteindre des valeurs anormalement élevées, soit 120 mV par
unité de pH, qui ne s'expliquent plus par la seule T1oi de NERNST :

_ RT
E—EO-ﬁFpH

ol %; est inférieur ou égal a@ 59 mV suivant le nombre d'électrons échangés. Les pro-
priétés d'échange en surface de cet oxyde permettent une interprétation qualitative
de ces pentes élevées. Un mécanisme rendan§+compte de ces propriétés a été proposé
pour 1'oxyde d'étain en présence d'ions Cu (6,7)

H Cu
! 1 2+ | |
- SN<«0= H+Cu * =Sn<« 0=H=+ H+

' b+

Si Ta pente a est de 59 mV par unité de pH,nous pouvons interpréter la
valeur du potentiel qui s'établit a une électrode du type :

Pt/MeO14x / H', H0, sel de fond

selon la théorie de VETTER (8,9,10).
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Nous restons dans le cas ol Xx variant,le composé est constitué par une
phase unique et nous généralisons le raisonnement au cas d'oxydes hydratés de for-
mule générale

MeOy 4y, m Hy0

pour lesquels m et x présentent des variations indépendantes.

a) Potentiel d'électrode de 1'oxyde non hydraté.

Un courant anodique trés petit augmente le nombre d'atomes d'oxygéne
dans la couche de 1'oxyde, suivant 1'équation

2= -
0 -0+ 2e
modifiant ainsi la stce chiométrie du composé.

Pour n moles d'oxyde, une quantité d'électricité de 2 F coulombs provoque
la réaction globale:

n (Mel0i4x) + Hy0 —= n (MeOy4y41/n) + 2 HY + 2 e” [1]
suivant les réactions élémentaires :
2- B
0 — 0+2ce€
n (Me0,+x) + 0 —. " (Me01+x+1/n)
H0 — 2 HY + 0
Rapportée a 1'électrode standard & hydrogéne

2 HF

(a=1)+2¢e — Hy (1 atm)
1'équation représentative de la réaction aux électrodes s'écrit:
n (MeOy4+x) + H,0 —= Hy (1 atm) + n (MeOy+x+1/n)
Soit AG (x) 1'enthalpie de formation de 1'oxyde a partir de ses éléments

Me + (1 + x) 0 —= MeOy+y

AG (x) est une fonction continue du 'degré de 1'oxydation x de 1'oxyde.
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L'enthalpie 1ibre de la réaction aux électrodes s'écrit :

AG = n [AG (1+x+1/n) = AG (1+x)] - AGHZO

Le potentiel d'électrode de 1'oxyde par rapport & 1'électrode a hydrogéne est
donné par la relation :

AE

. AG
1im 3F

N+

_1 . deG(x)
AE = zr dx + El

RT +
E, =E  +—1n [H]
1 o, F
soit dans les conditions standards (pO =1 atm)
2
A = %}, dAGXX + 1,227 - 0,059 pH [2]

Cette relation donne donc les variations du potentiel d'électrode d'un oxyde en
fonction de la stoechiométrie de ce dernier et du pH de la solution.

b) Potentiel d'électrode de 1'oxyde hydraté.

Nous prenons les mémes équilibres aux 1imites de phases que dans le
paragraphe précédent.

Un courant anodique provoque un apport d'atomes d'oxygéne, pendant que
le paramétre m ,(MeOy+x , m H,0), varie par &change de molécules d'eau, entre
1'oxyde et la solution.

Pour n moles d'oxyde, une quantité d'électricité de 2 F coulombs pro-
voque Tla réaction d'électrode ;

n (MeOj4+x , m Hy,0) + n dm H,0 + H,0 ——

n [Meyyxp1/n » (M + dm) H01 + 2 H + 2 €

Rapportée a 1'électrode standard & hydrogéne, cette équation s'écrit :

n (MeOy4yx » m H0) + (1 + ndm) H,0 ——»

n [Me01+x+1/n s (m + dm) H,01 + H, (1 atm) [3]
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La variation d'enthalpie 1libre accompagnant cette réaction s'écrit :

AG (x,m) = n [u (1+x+1/n , m + dm) - u (1+x, m)] - (1l+ndm) MH,0

A T1a limite si 1/n =dx — 0

86 (x,m) = JXm) g + I 0

et par conséquent le potentiel de 1'&lectrode par rapport 3 1'électrode a hydrogéne
est, en fonction de x et de m:

E (xm) = g SLKM) 2 (g 4 d0) g

IT est intéressant de faire intervenir 1'énergie d'hydratation AGh (x,m)
correspondant a la réaction :

MeOy4+x + m Hy0 — MeOy4y4 , m Hy0
Nous avons alors
u(x,m) = u(x) + mu + AG X,M
(xom) = u(x) + my o o (xom)
et 1a relation :

dulxom) - dulx) dag Oom) dm
dx dx “4,0 Ix

m et x étant indépendants, sur la base de

daGh(x,m) i 6Gh(x,m) . GAGh(x,m) dm
dx 6X sm Tdx

Finalement,compte tenu des résultats du paragraphe précédent, le potentiel
d'électrode de 1'oxyde par rapport a 1'électrode & hydrogéne s'écrit :

o6 (
) = g (), "a"“”]+1227‘0059 oH [41.

Le potentiel d'électrode est fonction a la fois de x et de m,a pH donné.
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I1-1-2) RELATION ENTRE LE POTENTIEL D'ELECTRODE ET LA CHARGE DE
SURFACE A L'INTERFACE OXYDE-ELECTROLYTE

Un oxyde en contact avec une solution se charge positivement ou négative-
ment suivant le pH. Si 1'oxyde se charge positivement, par adsorption de protons,
les charges négatives du semi-conducteur seront attirées en surface de ce dernier,
les charges positives étant repoussées vers 1'intérieur.

En définitive, i1 y a trois régions importantes dans 1'interface
oxyde-électrolyte. Une double couche en surface du semi-conducteur, appelée
région de charge d'espace, une double couche dans 1'électrolyte prés de la surface
du semi-conducteur, et une partie diffuse dans 1'électrolyte.

IT est possible de représenter par un circuit équivalent cette interface
et nous citons le modéle de TENCH ET YEAGER (11) qui s'identifie assez bien a la
réalité :

FIGURE : 1 Circuit équivalent de 1'interface semi-conducteur - &lectrolyte.

Dans ce schéma, les différentes notations représentent :

RB i résistance du semi-conducteur

Rss : résistance due aux effets de surface

RSC : résistance de la région de charge d'espace

R0 : résistance de 1'électrolyte

CSS : capacité due aux effets de surface

CSC : capacité de la région de charge d'espace

CH : capacité de la double couche dans 1'électrolyte
CDL : capacité de la partie diffuse de la double couche
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Les capacités CH et C,, étant trés grandes par rapport a CSC , 11 existe

DL
une loi de variation de MOTT SCHOTTKY (voir annexe II) représentée par 1'équation :

(5]

L I LY -

L
p) Fb f
Coc EgceN

équation dans laquelle :

f = %T’ N représente la concentration en porteurs de charges, €
la constante diélectrique de la région de charge d'espace, et EFb "le flatband

potential", défini comme étant le potentiel appnliqué & 1'électrode. de telle sorte
aue la chute de potentiel & 1'intérieur de la région de charge d'espace soit nulle.

Nous verrons plus particuliérement pour 1'oxyde de nickel dopé au Tithium
1'intérét de 1'équation de MOTT SCHOTTKY.

Dans chaque région de 1'interface, il s'établit une chute de potentiel et
nous avons représenté sur la figure [2] la distribution du potentiel a 1'interface,
pour un oxyde chargé positivement.

Potentiel
oxyde électrolyte

interface

distance
FIGURE : 2 Distribution du potentiel a 1'interface oxyde-électrolyte

: représente la chute de potentiel dans la région de charge d'espace

by = 9g

b, - ¢ " " " " " " " couche d'HELMOLTZ
S 2 3

¢, - ¢ " ! ! " " " " partie diffuse de 1'électrolyte
2 0

¢B - ¢O : représente le potentiel d'électrode.
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1-1-3) ETUDE DU POTENTIEL ZETA DES OXYDES

La différence de potentiel (¢2 - ¢_) dans la partie diffuse de 1'électrolyte

)
o)
est appelée potentiel Zéta. Cette grandeur est une mesure de la charge de la double
couche d'HELMOTZ et de son développement & partir de la surface du solide. En outre,
le potentiel Zéta est une grandeur accessible expérimentalement par des mesures de

vitesses électrophorétiques.

Nous avons représenté sur la figure [3] un grain d'oxyde insoluble en phase
aqueuse, qui présente en surface des charges électriques (12) définissant 1'équilibre
électrochimique entre la surface du solide et la solution. Nous différencions le cas
ol 1'oxyde est chargé positivement (a), et celui ol i1 est chargé négativement (b).
Nous voyons que le potentiel Zéta est directement 1ié au pH de la solution . Le pH
pour lequel le potentiel Zé&ta est nul s'appelle le PZZP (Fig.4) (point zéro Zéta
potential). En ce point, la somme des charges a 1'interface est nulle.

¢ (mv) A

PZZP

FIGURE : 4 Variation du potentiel Zeta de Ni0O en fonction de pH.

En outre, 1e mécanisme par lequel les oxydes développent des charges en
surface est probablement un processus en deux étapes (13);une hydratation de la sur-
face suivie d'une dissociation des hydroxydes en surface.

Pour NiO nous aurions :

H+/' NiOH* + H,0

Ni0 + H,0 —= Ni(OH)2 e
200 = Ni0, + 2H,0
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Interface———————pm

a) oxyde chargé positivement

b) oxyde chargé négativement

FIGURE :3 Schéma d'un grain d'oxyde insoluble en phase aqueuse.
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1-1-4) ETUDE DES COURBES INTENSITE-POTENTIEL

Le passage d'un courant anodique ou cathodique entraine une modification
de la distribution du potentiel & 1'interface oxyde-électrolyte. Si nous déterminons
les relations entre la surtension appliquée a 1'électrode et la nature ou la vitesse

(mesurée par i) des réactions qui s'y déroulent, nous connaitrons mieux la réactivité
de 1'oxyde.

Nous pouvons citer les travaux de LECUIRE (15) qui,par des mesures voltam-
pérométriques, complétées par des examens de microscopie d balayage, a essayé de dé-
montrer 1'hypothése d'une &lectroactivité différente du cation FeIII, réductible, sui-

vant le site cristallographique qu'il occupe dans le solide.

La réaction électrochimique & 1'interface est représentée par un pic
(fig 5) [l1a hauteur donnant une idée des vitesses], qui montre bien la participation
directe du solide dans le processus électrochimique. En effet, i1 faut écarter 1'idée
d'une simple dissolution chimique,suivie de la réduction des ions hydratés ainsi
formés.

D'autre part, lorsque nous inversons le sens du balayage de maniére
d obtenir une courbe de retour, nous observons une différence de comportement entre
les oxydes du type Fe30,,Fe;_x0 et les oxydes du type Fe.03o ety . Chaque oxyde
donne au début de sa réduction une réponse d'électrode attaquable, mais 1'analogie
ne peut-&tre poursuivie et nous notons deux comportements distincts. Pour les oxydes
Fe,030 ety ,1'allure des courbes s'accorde avec 1'hypothése d'un épuisement de
1'électrode alors que pour Fe30, et Fe;-x 0 les courbes laissent apparaitre des pro-
priétés différentes, qui impliqueraient un phénoméne de passivation.

I1 est possible de compléter ces mesures suivant une technique tout a
fait similaire, la voltampérométrie cyclique;[cette technique consiste & appliquer
d 1'@lectrode une tension variable dans le temps,a partir d'une tension de départ,
dite de base, jusqu'a une tention finale; cela suivi d'un retour @ la tension de base;
le mécanisme est alors répété plusieurs fois ]. Cette méthode est surtout intéressante
par son aspect qualitatif; lors de 1'étude de réactions successives ou simultanées
et surtout des réactions chimiques associées a des réactions électrochimiques, elle
permet de détecter les étapes intermédiaires et de définir si elles sont chimiques
ou électrochimiques. E1le permet en outre de déterminer 1'état physique a 1'interface
des espéces électroactives, de donner une valeur approximative de la tension standard
descouples rédox qui interviennent et d'apprécier leur degré de réversibilité.
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-E (mV)

e
=E (mV)/(ECS)

FIGURE : 5 Courbes intensité-potentiel pour différents oxydes de fer
(a) Fe203 o ety

(b) Fe,0 0

304> Feq_y
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I-2 GENERALITES SUR LE COMPORTEMENT ELECTROCHIMIQUE DES SOLUTIONS SOLIDES D'OXYDE
DE LITHIUM DANS L'OXYDE DE NICKEL

Nous avons fait une revue bibliographique des solutions solides d'oxyde
de lithium dans 1'oxyde de nickel (LiXNiyOZ) afin de préciser le r6le du lithium
dans la distribution du potentiel a 1'interface solide-électrolyte et dans la

réactivité en surface du semi-conducteur.

1-2-1) ETUDE DU POTENTIEL D'ELECTRODE DE LLK,NA'.yO7 EN SOLUTION

Le potentiel réel et réversible de 1'oxyde de nickel pur a été pendant
plusieurs années un sujet de controverses. Les valeurs données dans la littérature
sont souvent en désaccord du fait de 1'état mal défini du systéme oxyde-électrolyte.
En fait,le potentiel est 1ié & la stechiométrie de 1'oxyde,qui est une fonction
des conditions de préparation du solide et de la composition de 1'électrolyte, dans
lequel 1'échantillon est immergé. En milieu fortement basique (16,17),i1 ne faut
parler que de quasi=équilibre puisque 1'oxyde subit de fagcon continue une perte de
charge, accompagnée d'un dégagement d'oxygéne. Cela se traduit par une diminution
de 1'état d'oxydation du solide et le potentiel d'électrode tend vers une valeur
beaucoup plus cathodique. Les potentiels de repos ainsi mesurés sont analogues aux
potentiels mixtes observés en corrosion, dids au 1éger dégagement anodique d'oxygéne,
accompagnésd'une réduction cathodique spontanée de 1'oxyde.

YONEYAMA et TAMURA (18), suivant 1'@volution du potentiel d'électrode
dans le temps, aprés une oxydation anodique ou une réduction cathodique, ont montré
qualitativement que des oxydes LixNiyOZ sont . d'autant plus actifs que la concentra-
tion en lithium est plus élevée. Ainsi,nous pouvons penser que la perte de charge
de 1'oxyde,immergé en milieu basique,sera fonction de la concentration en dopant.

TENCH et YEAGER (11) ont relié directement la chute de potentiel dans la
- ¢S) a la chute de potentiel dans la couche d'HELMOLTZ
(¢S - ¢,) par 1'équation :
v2d,e
b -0 =t MSC rexp (o, -0 - F (¢
S fe,lL B S
H ~SC

charge d'espace (¢

1/2

— ¢S) - 1] [6]

ol : dH est 1'épaisseur de la couche d'HELMOLTZ
€y est la constante diélectrique dans la couche d'HELMOLTZ
Lscest la longueur de DEBYE pour la région de charge d'espace avec *

Eqc KT |1 1/2
411 Ne?
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Les équations (6) et (7) montrent que (fig.6) :
- si le potentiel d'électrode est supérieur au "flatband potential", alors
la majorité de la chute de potentiel est concentrée dans la couche d'HELMOLTZ ;

- si le potentiel d'électrode est inférieur au "flatband potential", alors
la majorité de la chute de potentiel est concentrée dans la région de charge d'espace.

+
o
o

o

Potentiel (V)

)
o
[os]

-1,6 1 | 1 L 1 I
-230 —130 0 1,0
E

électrode / EFb

Figure 6 : Variation de la chute de potentiel dans la région de charge
d'espace et dans la couche d'HELMOLTZ en fonction du potentiel
appliqué.

1-2-2) RELATION ENTRE LE POTENTIEL ET LA CHARGE DE SURFACE A L'INTERFACE
OXYDE/ELECTROLYTE

Les auteurs (1I) ont trouvé une bonne corrélation entre le tracé expé-
rimental %T = f (E) et 1'8quation de MOTT SCHOTTKY. Une 1égére déviation, due aux
différentes réactions d'oxydation de 1'oxyde, est enregistrée pour des potentiels

anodiques.

Le calcul de la pente du tracé 13-= f (E) donne une valeur de la concen-

tration en Tithium,dans la région de charge d'espace. Nous pouvons alors juger la
répartition du lithium dans les grains d'oxyde, par comparaison entre une valeur
globale obtenue par méthode chimique (dissolution + spectrophotométrie de flamme)
et celle calculée a partir des mesures de capacités.

L'intersection du tracé expérimental l@-= f (E) avec 1'axe des potentiels
devient de plus en plus cathodique lorsque la concentration en lithium diminue.
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L'oxyde est couvert en surface d'une couche de protons (associé&s aux ions oxygéne)

qui tend a repousser électrostatiquement les porteurs de charges au voisinage de la
surface. Comme 1'épaisseur de la région de charge d' espace est de plus en plus réduite
alors que la concentration en lithium augmente. (& charge constante), il s'ensuit une plus
grande répulsion électrostatique des porteurs, par les protons adsorbés. Lorsque la
concentration en dopant diminue, le phénoméne inverse s'é@tablit, et i1 est nécessaire
d'appliquer & 1'@lectrode un potentiel plus cathodique pour atteindre les conditions

du "Flatband potential”.

En outre, les considérations précédentes montrent que 1'intersection du
tracé %7 = f (E) est de plus en plus cathodique comme le pH de la solution augmente,

alors que le degré de protonation de 1'oxyde diminue.

1-2-3 ETUDE DES COURBES INTENSITE POTENTIEL

Nous donnons dans ce paragraphe un aspect qualitatif des courbes intensité-

potentiel,sans montrer le réle quantitatif joué par le lithium dans la solution solide.

Lors de mesures potentiostatiques effectuées sur LiXNiyOz dans des conditions
d'équilibre, les auteurs (19) ne détectent pas de courant faradique appréciable, en
1'absence d'espéces réductibles ou oxydables, dans les solutions aquguses de H,S04,
K2SOy, HC104, HC1, NaOH. Seul un petit courant anodique (1 a@ 5 uA/cm~) est détecté

vers 1,1V (fig.7).

Un balayage voltampérométrique (11,20) montre que 1'oxyde présente deux pics
qui sont d'une grande importance pour 1'interprétation des courbes %? = f (E). Dans
H,SO, 1IN, le premier pic se trouve a un potentiel de 0.95V par rapport a 1'électrode
d hydrogéne, le second a 1,4V (fig.8). La position des deux pics présente une dépen-
dance de 60mV par unité pH. Si 1'on compare les résultats de la voltampérométrie avec
les diagrammes de POURBAIX (21),nogi conclgons qu§+1es pZES I et II correspondent
respectivement 3 1'oxydation de Ni et Ni en Ni et Ni ,suivant les équations :

2 Ni0 + Hy0 — Ni,03 + 2H" + 2 e” E = 1,032 - 0,059 pH

Ni 03+ H,0 =2 Ni0, + 2H" + 2 e~ E

1,434 - 0,059 pH

Lorsque la vitesse de balayage du potentiel n'est pas trop élevée (1V/mn)
les pics sont réversibles; le potentiel du pic anodique est &gal au potentiel du pic
cathodique. Pour des vitesses plus rapides (1V/s) la différence de potentiel entre
les deux pics peut atteindre 50mV. En outre un phénoméne transitoire apparait pour des
valeurs de potentiel inférieures a 0,5V (fig.9).
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(uA/cmz)
100 ™

f 0,5 1 1,5 v o(v)

FIGURE : 7 Courbe intensité potentiel d'une électrode LixNiyOZ

(balayage trés lent du potentiel)

:
2
(uAXCsz

+10|- I in

-10=
28l
0,8 1,2 1,6 v o(v)
FIGURE : 8 Voltamétrie cyclique d'une électrode LixNiyOZ
(balayage : 30 mV/s, HySO, 1 N)
1'
2
(uA/cm)
300+
|
045 1 1,5 V o(v)

FIGURE : 9 Courbe intensité potentiel d'une &lectrode LiXNiyOZ
(balayage 1 V/S)
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Les auteurs (22 , 23) pensent que la charge associée aux deux pics I et II
ne correspond qu'd une fraction de monocouche. Ceci peut-€tre envisagé dans la mesure
od 1'intérieur de 1'oxyde ne peut étre. réduit ou oxydé de fagon réversible. D'autre
part, comme la position des deux pics présente une dépendance au pH, la surface de
1'oxyde est trés fortement protonée. Un changement de valence des ions nickel, en
surface, est certainement accompagnéé d'une modification stoechiométrique de la proto-

nation de 1'oxyde, qui donne lieu @ des potentiels de surface élevés.

1-2-4 CINETIQUE DE DISSOLUTION DE LLXNLyOZ

A température ordinaire, les solutions solides d'oxyde de 1ithium dans
1'oxyde de nickel sont quasi insolublesen milieu aqueux. A 95°C, la vitesse de
dissolution dans H,S0, (fig.10) est fonction du potentiel d'électrode appliqué,
et présente un maximum pour un potentiel anodique (24,25). La variation de pente
dans la régiog+de QEtentie] de 1,2 3@ 1,3V s'explique par une assez grande variation
du rapport Ni /Ni en surface, suivant la relation :

; . - -

2 Ni0 + H20 — N1203 + 2H + 2e
En outre,la vitesse de dissolution n'est fonction de la concentration

en lithium que dans une région de potentiel inférieure a 0,8V. Les auteurs suggérent

que le processus est régi par un transfert d'ions a travers 1'interface,suivant le

mécanisme : rapide
(Ni0) + (H0) == (Ni (OH);)
maille solution maille
+ s
(N'I(OH)z) + 2H i . Ni + 2H20
maille solution solution solution
avec comme étape limitante
2+ 2+ )
(NP ) —  (Ni ) a E <1,68V
maille solution
(OH™) + HF —  H,0 i E >1,68V
maille solution solution

Enfin, Tors de la dissolution de 1'oxyde, de petits courants résiduels

- S 2 3+ 2+
de 1'ordre de 10 75 10 8A/cm sont détectés, dus a 1a transformation des Ni en Ni
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2+
Les ions Ni sont ensuite transférés dans la solution selon :

3+ 2+
Ni —  Ni +p

surface surface

|

2+
Ni solution

Vitesse q T T -
Dissolution
2 - "
ug/cm-,hr
10° 4
103 "
10° E
1 =
10 5
100

V(v)/SHE

FIGURE : 10 Vitesse de dissolution (95°C) de Li Ni, 0, en fonction

du potentiel appliqué.

y

0,88 atomes % Li
0,33 atomes % Li
0,26 atomes % Li
0,12 atomes % Li

En conclusion, nous voyons que la cinétique de dissolution de solutions
solides d'oxyde de nickel, en 1'absence de tout courant imposé et a 25°C, est

nulle.
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IT - PREPARATION ET ANALYSE DES ECHANTILLONS -
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Les valeurs expérimentales du potentiel d'électrode de L1'XN1'y0Z ne sont

significatives que si elles sont accompagnées d'un maximum d'informations sur la
définition du solide. Cela nous améne a considérer les différents mécanismes de
formation de LixNiyOz et d définir le plus parfaitement possible les paramétres
de préparation des échantillons.

II-1 MECANISME D'INCORPORATION DU LITHIUM DANS L'OXYDE DE NICKEL

Les défauts ponctuels sont représentés selon 1les notations de BESSON (26) :

+ . _ . +qQn _ 0O
X qn’ dans un site normal du réseau, noté < x™ >4qn

possédant une charge normale.
" +qr _+qe
<X >+qn
avec Qe + gn = gr

Cation substitué de charge effective +qr

.. " >=qn
Lacune cationique < >
Cation interstitiel " ( M+n )+g
Trou d'électron " D

La notation sera 1la méme pour les anions.

I1T-1-1) MECANISME SELON VERWEY et DEBOER (27)

L' incorporation d'ions 1ithium dans 1'oxyde de nickel, en présence d'air,
accroit le caractére semi-conducteur du solide. Reliant la conductivité au nombre de
trous d'électrons, VERWEY et DEBOER proposent le mécanisme suivant :

Cristal de N0 + Liz0 + 5 02(g) —= 2 Lit 5, +2p  [7]

9)

on < Lit >,, représente un jon Li* situé en substitution du nickel dans le réseau
de 1'oxyde de nickel et p un trou d'électrons.
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2+
Si les trous d'électrons se Tocalisent sur un ion Ni , 1'équation

s'écrit encore :

. . . 1 AN A+ - 3t o+
Cristal de NiO + Li,0 + > 0,+2 < Ni >4 —2<Li >, +2 <Ni >3, [8]

2+
< 2 + . . . - . . -
ol < Ni >2+ représente un ion nickel situé en position nodale dans le réseau et

L34+ B . . .
< Ni™" >, un trou d'électrons localisé sur un jon nickel.

11-1-2) MECANISME SELON PARRAVANO ET BOUDART (28)

Les variations de certaines propriétés physicochimiques de LixNiyOZ (niveau
de FERMI, aire spécifique, paramétre de maille, susceptibilité magnétique)(fig.l) pré-
sentent une inversion de pente au voisinage d'une teneur de 0,1 atome % en
lithium. La position énergétique du niveau de FERMI est fonction de la concentration
en trous d'électrons dans le solide (voir annexe II); des mesures de pouvoir thermo-
électrique effectuées par PARRAVANO et BOUDART montrent que le niveau s'éléve pour des
teneurs en dopant inférieures & 0,1%. Cela ne s'explique. que si Tes ions lithium
incorporés comblent les lacunes cationiques de 1'oxyde de nickel nom stcechiométri-
que; ces derniéres apparaissent selon le mécanisme :

1 2= 3+ 4+ 2-
Cristal Ni0 + 5 0, —= <0 >-+2< N >p+< >, [91]

(9)
,-

ol < >, représente une lacune cationique. Le 1ithium est alors introduit dans
les lacunes selon 1'équation :

2= o+ + T 2t o
Li,0 + < > +<N > — <Li > + <Ni > (10]
2+ 2+ 2+ 2+

équation qui exprime bien la disparition des trous d'électrons au profit de
1'8lectroneutralité du réseau.

11-1-3 MECANISME SELON BIELANSKI ET DEREN (29)

L'incorporation du Tithium dans 1a maille d'oxyde de nickel & des teneurs

inférieures & 0,1 atome % du total (Li + Ni) présente selon BIELANSKI et DEREN les
caractéristiques expérimentales suivantes :

3+
- la concentration en ion Ni reste .constante

- il n'y a pas d'oxygéne excédentaire

- i1 y a accroissement de la maille pseudocubique, attribué aux atomes
de 1ithium incorporés par moitié en position nodale et par moitié en position
interstitielle.
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FIGURE : 11 variation de différentes propriétés physico-chimiques de
LixNiyOZ en fonction du pourcentage atomique de 1ithium (31).
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Nous pouvons alors envisager un premier mécanisme od le Tithium se substitue
au nickel pendant que se forme une lacune anionique :

. . . 4 - &%
Cristal Ni0 + Li,0—2 < Li >, + < >p_ [11]

et un second mécanisme ol le lithium se place par moitié en substitution et par
moitié en position interstitielle :

+

Cristal Ni0 + Lis0 — <Li* >3 + (Li%) |

[12]

Nous remarquons que ces deux modéles font intervenir un oxyde a deux
défauts prédominants, contrairement aux précédents.

11-1-4) MECANISME SELON NOVOTNY (29, 30)

=

Les variations du niveau de FERMI, calculées a partir de mesures du coef-
ficient de SEEBECK ou dérivées de mesures du travail d'extraction des électrons,
sont représentées sur la figure 12 (31). L'effet SEEBECK détermine la position du
niveau de FERMI & 1'intérieur de 1'oxyde, suivant 1a relation :

EF=OLTC|
relation dans laquelle EF représente la position énergétique du niveau de FERMI,
o le coefficient de SEEBECK, g la charge de 1'@lectron, T la température absolue.

Le travail d'extraction des électrons donne la position du niveau de FERMI a 1la
surface de 1'oxyde.

Pour les premiéres portions de lithium incorporées (jusqu'a 0,1 atame %),
le niveau de FERMI se rapproche du haut de la bande de valence dans tout 1'oxyde (fig.l3)
Comme nous relions la position du niveau de FERMI & Tla présence de centres donneurs
ou accepteurs d'électrons (annexe II), les mécanismes II-1-1, II-1-2, sont en accord
avec les résultats expérimentaux rencontrés.

Pour les quantités de Tithium supérieures, 1e niveau de FERMI, & la surface
de 1'oxyde, s'@loigne de la bande de valence, alors qu'd 1'intérieur il continue a
s'en approcher. Nous avons donc une augmentation du nombre de centres accepteurs
d'électrons & 1'intérieur du semi-conducteur selon le mécanisme II-1-1, alors qu'en

surface se créent des centres donneurs d'é@lectrons, selon un mécanisme proposé par
NOVOTNY :

. ST F ok 1
Li,0 + 2 < Ni >, 2 (Li )0 + 5 0, [13]
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| l | = 3% Atomique/Li

FIGURE : 12 Position du niveau de FERMI en fonction du pourcentage
atomique de Tithium.

a) calculé par le travail d'extraction des électrons
b) calculé par 1'effet SEEBECK

VL T
¢ . ¢
Heq-F )

FIGURE : 13 Variations des niveaux énergétiques de LixNiyOZ en fonction
du pourcentage atomique de Tithium.
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[1-2 METHODE DE PREPARATION DES SOLUTIONS SOLIDES D'OXYDE DE LITHIUM DANS
L'OXYDE DE NICKEL

11-2-1) CHOIX DES PARAMETRES DE LA METHODE

a) La préparation de solutions solides d'oxyde de 1ithium dans 1'oxyde de
nickel consiste en une décomposition, da température élevée, de mélanges d'hydroxyde
de nickel et d'hydroxyde de 1ithium.

Un simple examen visuel montre que la couleur de 1'oxyde de nickel, préparé
selon cette méthode, peut varier du gris au noir, suivant la température de décompo-
sition. La couleur é&tant fonction de 1la stoechiométrie du composé, il est nécessaire
de choisir une seule température pour tous les échantillons. Le choix peut se faire
selon les deux critéres suivants :

- une température suffisamment &levée pour obtenir le plus grand nombre
d'ions 1ithium dans le réseau (32),

- une température pas trop élevée pour obtenir des grains homogénes.

En fonction de ces deux critéres nous avons choisi la température de
6602 C.

La pression partielle d'oxygéne est le deuxiéme paramétre important
lors de la préparation des solutions solides LiXNiyOZ (voir mécanisme II-1-1,II-1-2)
car elle détermine la quantité d'ions Tithium qui pénétre dans le réseau de 1'oxyde
de nickel. Si 1'incorporation se fait sous atmosphére d'air, i1 est possible d'atteindre
une concentration de 33 atomes % de lithium dans la solution solide (32). Notre
objectif étant de faire varier le plus possible la concentration en dopant, nous
choisissons une pression d'oxygéne de 1 atmosphére.

b) L'hydroxyde de nickel ou le mélange des deux hydroxydes est d'abord
déshydraté sous vide primaire, pendant 48 heures, sous une température comprise :entre
2002 C et 2102 C. Cette décomposition de la matiére premiére produit un mélande d'oxyde
de 1ithium et d'oxyde de nickel avec des restes d'hydroxydes non décomposés.

La température est ensuite portée a 6602 C, en trois heures, et maintenue
d cette valeur pendant 24 heures; 1'échantillon est alors serti brusquement du four.
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Par cette méthode,nous limitons les risques de projections de matiére
premiére qui se produisent si 1'@chantillon est porté a température élevée, trop
rapidement. En outre, nous effectuons séparément la décomposition des hydroxydes

et 1'incorporation de 1'oxyde de Tithium dans 1'oxyde de nickel.

c) Les mélanges d'hydroxyde de lithium et d'hydroxyde de nickel sont pré-
parés en dissolvant dans le minimum d'eau distill1ée de 1'hydroxyde de 1ithium Merck
et de 1'hydroxyde de nickel.

L'ensemble est agité et 1égérement chauffé,de maniére a obtenir une pdte
ou les ions lithium sont réguliérement répartis. Porté a 1'@tuve (602 C) jusqu'a
obtention de poids constant, 1'échantillon est ensuite broyé longuement, pour améliorer
1'homogénéite.

L'hydroxyde de nickel est obtenu par précipitation d'un complexe ammoniacal
soluble de nickel (NH,OH en excés + Ni (NO3),) lors d'un entrainement a la vapeur
d'eau,de 1'ammoniaque excédentaire. Le précipité obtenu, de couleur verte, est ensuite
lavé d& 1'eau distillée, pour éliminer tes traces d'ammoniaque, jusqu'a réaction
négative au réactif de Nessler (33,34).

11-2-2) MONTAGE EXPERIMENTAL (4.ig.14)

Les échantillons sont préparés dans des nacelles en quartz,afin d'éviter
ou de minimiser toute pollution éventuelle. En outre,nous avons toujours traité la
méme quantité de produit, par nacelle.

L'appareillage utilisé ne comporte pas de joints graissés. Cependant,
afin d'éviter toute réduction partielle des oxydes par d'éventuelles vapeurs organi-
ques, nous plagons un piége d azote entre la pompe & vide primaire et 1'échantillon.

D'autre part, le piége 3 azote retiendra 1'eau provenant de la déshydratation des
hydroxydes.

II-3 ANALYSE DES ECHANTILLONS

L'analyse des échantillons nous permet de déterminer la teneur en jons
lithium et d'évaluer leur répartition dans l1a solution solide.
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11-3-1) ANALYSE CHIMIQUE DU LITHIUM

Lors de 1'incorporation de 1'oxyde de lithium dans 1'oxyde de nickel,
une partie des ions 1lithium ne pasée pas en solution solide. L'oxyde de 1ithium
étant soluble,ceux-ci sont éliminés par simple lavage a 1'eau. Les échantillons
sont alors dissous & chaud dans 1'acide chlorhydrique 50% et par absorption atomique,
nous dosons les ions Tlithium incorporés en solution solide. Les résultats sont présen-
tés dans le tableau 2.

| Li Li
n® Echantillon | LiOH (gq) Ni(OH)z(g) % @tome) |% (@tome) |Rendement
introduit | introduit Li+Ni initial Li+Ni final |d'incorporation %

1 0 5,0 0 0

2 0,02 17,7 0,44 0,33 75,0
3 0,02 | 6,62 . 1,2 0,89 74,2
4 0,023 1,86 4,6 3,5 76,1
5 0,095 4,95 6,9 4,5 65,2
6 0,30 5,22 18,2 13,9 76,4
7 0,20 2,15 26,5 20,3 76,6
8 0,20 1,85 29,5 22,5 76,3
9 0,25 1,86 34,2 27,0 78,9

tableau 2
Remarques

- les colonnes 2 et 3 donnent le poids d'hydroxyde de nickel et
d'hydroxyde de lithjum introduit dans les nacelles.

- les colonnes 4 et 5 donnent respectivement les pourcentages atomiques
de Tithium dans le mélange des hydroxydes et dans la solution solide d'oxyde de
1ithium dans 1'oxyde de nickel.

- la colonne 6 donne le pourcentage de lithium & 1'état de solution
solide par rapport au lithium global. Sous atmosphére d'air,a 6602 C,i1 est indépen-
dant de la proportion initiale des deux hydroxydes et prend une valeur de v75%{fig.15)

- un bilan global des ions 1lithium montre qu'il s'en évapore 2 a 5% pendant
la calcination du mélange des deux hydroxydes.



-11.12-

L% atomique Li

(dans 1'oxyde)
— 30
o
”,/”o
L 20 -
o
— 10
o
/ °
.o' | | l -
10 20 30 % atomique-Li
(hydroxyde)

FIGURE :15 Pourcentage atomique de Lithium dans LixNil-x01+x/2

en fonction du pourcentage atomique dans le mélange
des hydroxydes LiOH + Ni (OH)2



Dans le tableau 3
de nickel et d'oxygéne, calculés a& partir des résultats de 1'absorption atomique.

, nhous portons les pourcentages en poids de Tithium,

=
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% Li % Ni %0 L1'X Niy Q_Z
Poids Poids Poids

0 78,58 21,42 Li Ni 0

Y 1-€ 1

0,031 78,50 21,47 Li N1 0
050033 0,9967 1,00

0,082 78,03 21,88 L1 N1 0
0,0088 0,9912 1,02

0,33 77,37 22,30 Li N1 0
: 0,035 0,955 1,02

0,43 77,12 22,45 Li N1 0
0,045 0,955 1,02

1,41 73,62 24,97 Li Ni 0
0,139 0,861 1,07

2,10 71,04 26,86 L1 N1 0
0,20 0,80 1,11

2,41 70,35 27,23 Li Ni 0
0,225 0,775 1,10

2,98 68,23 28,78 L1 N1 0
0427 0573 1,13

tableau 3

Dans la derniére colonne du tableau, nous avons comme formulation pour
1a solution solide :
L1XN1yOZ
ol X,y,z représentent des fractions atomiques. Partant des pourcentages en poids
de 1ithium, de nickel et d'oxygéne,nous trouvons une relation entre z et (Xx,y)

qui nous permet d'évaluer 1'oxygéne excédentaire dans le réseau.
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Pour les échantillons dont la teneur en Tithium dépasse un atome%,il s'in-
troduit 1/2 atome d'oxygéne excédentaire par atome de 1ithium incorporé; ceci se
traduit par la formulation suivante :

L1.x-ml-x01+x/2
avec w50 =}
2 = 1+x/2

11-3-2) ETUDE DE L'HOMOGENEITE DES ECHANTTLLONS

La répartition des ions 1lithium incorporés dans la solution solide est
évaluée par attaque de 1'échantillon en milieu HC1 6N, & chaud. Pour un méme échan-
tillon, nous arrétons 1'attaque a des temps t;, ty..., t, jusqu'a dissolution totale.
Les différentes liqueurs sont titrées par absorption atomique.

Nous définissons un rapport de répartition des jons lithium incorporés :
(L1/N1)n

(Li/Nd)

e =

Lorsque le rapport est égal a 1, la répartition est homogéne. S'il est
supérieur a 1, le Tithium se trouve de fagon prépondérante dans les couches externes
de la solution solide, et inversement.

Nous avons rassemblé les résultats dans le tableau 4.

t B N7 5T 1
mn g/1 g/1 N1

7 6,3 .10 | 0,97 0,55 .10°-| 1.06
10 7,6 107" 1,24 0,52 .10 7| 1.02
15 1,07.107°| 1,78 0,508.107 | 1.04
20 1,11.107°] 1,93 0,486.1072|  1.02
30 1,26.1073| 2,23 0,478.1072|  1.02
55 1,44.107°| 2,60 0,468.107%|  1.01
97 1,59 1073| 2,91 0,462.1072

tableau 4
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Remarques :

- les résultats obtenus révélent que les échantillons sont 1égérement
plus concentrés en 1ithium dans les couches externes: des grains qu'en leur centre;

- le temps de dissolution des échantillons est une fonction croissante
de la concentration en lithium dans la solution solide;

- la figure 16 représente les variations de la concentration en Tithium
et en nickel, en fonction du temps de dissolution.

11-3-3) ANALYSE .DES ECHANTILLONS PAR DIFFRACTION X

11-3-3-1) Genéralités

L'oxyde de nickel pur et les solutions solides d'oxyde de lithium dans
1'oxyde de nickel cristallisent dans un systéme cubique a faces centrées, qui pré-
sente & température ambiante une distorsion rhomboédrique (35) (36). Cette derniére
est une fonction décroissante de la concentration en dopant.

L'étude des modifications cristallines apportées par 1'incorporation d'ions
lithium dans 1'oxyde de nickel permet de confirmer la formation d'une solution
solide et procure des indications sur le mécanisme de formation de ces composés.
Ainsi la déeroissance du paramétre de maille, pour des concentrations en dopant
supérieures a 0,1 atome % (voir § II-1} s'explique par la présence d'ions Ni3+et
L1+(en subs;itution d'ions N12+) dont les rayons ioniques sont inférieurs a celui
de 1'ion Ni“T.

Pour les teneurs en ions 1ithium ineorporés supérieures a 33 atomes %
PERAKIS et KERN (37) ont observé la formation d'une solution solide N101_2XL1N10
de structure hexagonale.

2X

11-3-3-2) Resultats

La figure 17 représente un cliché de rayons X d'une solution solide
d'oxyde de ldithium dans 1'oxyde de nickel. La symétrie et la bonne séparation des
pics confirment la formation d'une solution solide.
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Les valeursdes paramétresde maille sont exprimées dans le tableau 5.
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n° %L
Echantillon atome a ¢ “a %
1 0 2,9571 7,2424 0,000747|0,002587
3 0,89 2,9555 7,2390 0,000669(0,002313
4 3,5 2,9470 7,2272 0,000677(0,002353
5 4,5 2,9449 7,2244 0,000834|0,002900
6 13,9 2,9320 7,1816 0,000891|0,003085
7 20,3 2,9246 7,1619 0,000508|0,001758
9 27,0 2,9162 7,1478 0,000654(0,002265
tableau 5

Pour 1'analyse des spectres nous pouvions indexer en cubique faces
centrées, tenant compte de la distorsion rhomboédrique, d partir de la distance
entre les pics 332 et 21T - 310. En fait,nous avons index& notre systéme en
hexagonal, et les variations des paramétres de maille a, ¢ (fig.18) sont en
accord avec les résultats de la littérature.

II-4 PROPOSITION D'UN MECANISME D'INCORPORATION DU LITHIUM DANS L'OXYDE DE NICKEL

L'oxyde de nickel chauffé & des températures suffisamment élevées,
adsorbe de 1'oxygéne de 1'air selon 1'équation :
(1-y)Ni0 + % 0,, , — Ni, 0
2 "*(q) 1-y
Cela se traduit par une augmentation du nombre de lacunes cationiques et

.3+ . _ ‘s _ .
du nombre de Ni~ , afin de conserver 1'électroneutralité du réseau. L'oxyde de nickel
non stoechiométrique peut alors s'écrire sous la forme :

) 2+ © 2= O 2= 3+ o+
N11_y0 2 (1-3y) <Ni >, +<0 >, +y< >, +2y<Ni >, I[14]

L'incorporation du 1ithium dans 1'oxyde de nickel (voir § I1I-2,II-3)
s'effectue selon 1'équation :

z (Niy_0) +u (Lin0) + k (02) —=  Li,Ni; 0y,
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soit si tout le Tithium se place en substitution:
2= 0 2= 3+ F + 0 2- 0
13_y<N1>2++<0>2_+y<>2++2y<N1>2+]+U[2<L1>++<0>2_:]+k(02)

2+ 0 2- 0 + M+ o+ 27
tEJL-3X)< Ni > o4 + (1#x/2)< 0 > ,_ + x< Li >op + 2x< Ni > 2+ + X/2< >2+| [15]

Des différents équilibres de conservation de la matiére découlent plusieurs
relations entre les paramétres de 1'équation précédente:

2u = tx (conservation du 1ithium)

z(1-3y) + 2yz = t(1-3x) + 2tx
2(1-y) = t(1-x) (conservation du nickel)

zZ+u+ k/2 = t(1+x/2) (conservation de 1'oxygéne)

soit en combinant ces trois relations:

2(1l-y) = t-2u

% =2u/(z(1-y)+2u)

t =2z(1-y) + 2 [16]
2+ U+ k/2 =t(1+x/2)

zZ+u+ k/2=2u/x+u

k/2 = 2u -yz [171

si nous prenons une mole de Ni, 0, alors z =1

1-y
L'équation [15] s'écrit en fonction de u et de y:

2+ 0 2=°0 2= 3+ + + 0 0.
(1-3y)< Ni > o4 +< 0 > 5o +y< >p4 +2y< Ni > 54 +2u< Li >4 +u< O > - +2(2u=-y)(0,)

2+ 0 0 + - M+ 4+ 2-
= (1-y-4u)< Ni > o4 +(1-y+3u)< 0 > o +2us Li > 4 +4u< Ni > o4 +u< >p4

soit en simplifiant:

2+ 0 1o
2(2u-y)< Ni > 54 +2(2u-y)(0,) #2u< Li >4

- 3+ 4+ 2- 2-0 L s
= 2(2u-y)< Ni > 54 +(u-y)< >s4 +(2u=y)< 0 > ,. +2u< Li >,, [18]

Nous devons envisager plusieurs cas selon la valeur de u et de y.
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a) u<yet2uc<y

3+ + 2- 2- 0 + 0
2(y-2u)< Ni >4 + (y-u)< >24 + (y-2u)< 0 > - + 2u< Li >4

2+ 0
= 2(y-2u)< Ni'> 54 + 2(y-2u)(02) + 2u< Li >,

L'incorporation des ions 1ithium dans 1'oxyde de nickel entraine une
diminution du nombre de lacunes et de trous d'électrons.

Nous retrouvons le mécanisme de PARRAVANO etBOUDART ( §-II-1-2 ) pour des
teneurs atomiques en dopant inférieures a 0,1%.

b) u<yet?2u>y

2t 0 + 0 2w
2(2u-y)< Ni > 24 + 2(2u-y)(02) + 2u< Li >4 4 (y-u)< >24

3+ + 2- 0 +
= 2(2u-y)< Ni > 24 +(2u=y)< 0 > ,_ + 2u< Li »p4

L'incorporation des ions Tithium entraine une diminution du nombre de lacunes
et une augmentation du nombre de trous d'électrons.

c) u>y-

.2+ 0 + 0
2(2u=y)< Ni > 24 + 2(2u=y)(02) + 2us Li >4
- 3t + 25 2- 0 + 4
= 2(2u-y)< Ni >4 + (u-y)< >4 + (2u-y)< 0 > 5o + 2u< Li >,
L'incorporation des ions lithium entraine une augmentation du nombre de
lacunes et de trous d'électrons. Nous retrouvons le mécanisme de VERWEY et DE BOER
( §-II-1-1) pour des teneurs atomiques en dopant supérieures a 0,1%.

Remargues :

Le modéle proposé, avec 1'hypothése d'un défaut majoritaire (1ithium en.
substitution du nickel)est donc satisfaisant. Supposons que les ions lithium se placent
en position interstitielle; un raisonnement analogue nous conduit a 1'équation :

+ 0 L3+ +
2us Li >4 + 2y< Ni >, + (2u-y)(03)

2+ 0 o+ 2- 2- 0
= 2y< Ni > o4 + 2u< Li >p + (U=y)< >p4 + y< 0> 5.

Ce modéle ne peut &tre admis que pour u > y; dans le cas inverse des ions
lithium se placeraient préférentiellement dans les lacunes de nickel. En outre,
pour u > y, il est fort peu probable que tout le lithium se place en position inter-
stitielle, &tant donné que le nombre de trous d'électrons resterait constant, ce qui
est contraire a nos précédentes constatations.
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SIS

[Tl - ETUDE DU POTENTIEL D'ELECTRODE PAR RAPPORT A UNE SOLUTION

DE SOLUTIONS SOLIDES D'OXYDE DE LITHIUM DANS L'OXYDE DE NICKEL -
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Désormais, nous caractérisons les propriétés des solutions solides
ijNil-x01+x/2 par 1'étude de leur potentiel d'électrode par rapport d une solution,
en 1'absence de tout courant. Pour cela, il convient de définir les particularités
d'un montage expérimental qui conduit d@ des mesures de potentiel d'électrode. stables
et plausibles.

III-1) ETUDE D'UN MONTAGE EXPERIMENTAL

Une difficulté majeure rencontrée lors de la réalisation d'un tel montage
réside dans la technique de préparation de 1'électrode indicatrice & oxyde. Plusieurs
modes de préparation sont décrits dans la littérature; par voie humide ou par voie

séche.

IT11-1-1) PREPARATION PAR VOIE HUMIDE

L'oxyde de nickel peut étre préparé par oxydation &lectrochimique d'un
fil de nickel, en milieu alcalin (38,39). Les faibles densités de courant utilisées
permettent la formation d'une petite couche mince d'oxyde, reproductible, qui évite
tout gradient de potentiel & travers le solide. Le potentiel mesuré est alors carac-
téristique de 1'état d'oxydation de tout 1'oxyde. Cependant, cette technique ne permet

pas la préparation de solutions solides LixNil-x01+x/2

111-1-2) PREPARATION PAR VOTE SECHE

- La littérature nous décrit plusieurs techniques dans lesquelles 1'oxyde
est déposé en couche mince, sur un support métallique. Ainsi la méthode de CLAVILLIER
(40) qui utilise une microélectrode de platine comme support. A 1'extrémité du fil
de platine, qui est recuit sous une pression de 10-%mm de mercure, a 1000-1500°C, il
se forme une boule, par fusion. Le fil est ensuite introduit dans une ampoule scellée,
contenant de 1'oxyde et de 1'iode. L'oxyde se dépose sur la boule de platine par trans-
port en phase vapeur.
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- L'oxyde peut encore étre déposé sur un support non métallique (41);
du polymére & base de polyisobutyléne rendu conducteur par une charge de graphite.

- D'autres techniques utilisent les oxydes sous forme de monocristaux,
pour éviter les problémes d'état de surface, de joints de grains, de canaux et
de gradient de concentration en liquide a 1'intérieur du solide. Nous citons Tles
travaux de WATANABE (42) qui étudie les propriétés électrochimiques de 1'oxyde de
titane sous forme de monocris%a] présentant 1a face (0,0,1). L'électrode,qui a Ta
forme d'une pastille de 0,15am d'épaisseur et de O,7cm2 de surface, est polie avec
de la poudre d'alumine. Un contact ohmique solide-solide est réalisé avec de 1'indium.

- Les pastilles peuvent étre préparées par pressage de poudre d'oxyde.
Cette technique entraine une certaine difficulté a définir 1'état physique et
chimique de 1'é@lectrode, Torsque la surface est poreuse. En outre,une oxydation ou
une réduction du solide modifie beaucoup plus la surface des grains que le centre
(38). En conséquence, il est difficile de savoir si le potentiel mesuré aprés une
telle opération sera caractéristique de 1'état d'oxydation de la surface ou d'un
état intermédiaire entre la surface et le centre du grain.

Nos mesures de potentiel d'électrode, & courant nul, n'entrainent pas ce

genre de problémes; nous choisissons donc ce dernier montage qui permet en outre de
travailler avec des solutions solides d'oxyde de lithium dans 1'oxyde de nickel du

type L1XN1l-x01+x/2

[II-2) REALISATION D'UN MONTAGE EXPERIMENTAL

Nous avons tout d'abord réalisé ce montage avec d'autres composés, les
chlorures et les bromures d'argent qui syncristallisent en solutions solides, dans
lesquelles le bromure tient-le r6le du lithium dans les selutions solides
L1xN11-x01+x/2

Un tel montage rend possible le calcul de coefficients d'activité du
chlorure et du bromure d'argent en phase solide, par mesure du potentiel d'é@lectrode
de solutions solides de chlobromure d'argent (voir annexe I).

La comparaison entre les coefficients d'activité ainsi calculés et ceux
donnés par la littérature permet d'apprécier la valeur du montage.
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111-2-1) REALISATION DE L'ELECTRODE INDICATRICE

L'électrode indicatrice (fig.19) est constituée d'un petit disque de 13 mm
de diamétre pour lmm: d'épaisseur; ce dernier est introduit, puis collé dans un
cylindre en PVC. Le contact électrique entre le disque d'halogénure d'argent ou de solu-
tion solide d'halogénure d'argent-et le -conducteur de sortie est assuré par de 1'argent.

111-2-2) REMARQUES SUR LE DISPOSITIF EXPERIMENTAL

- Le montage nous améne & considérer la pile suivante :

Ag/AgC1xBr1_x/ Cl1 , Br // Ref

que nous pouvons représenter par la chaine :

(e7) === (o)

(AgT)=—r—=(Ag")

—_—

o AE,

avec AE
Q¢M .
A¢E >

Ag AgC]XBr Electrolyte

1-x

&¢M + Q¢E

potentiel de 1'électrode par rapport @ la solution

chute de potentiel & 1'interface Ag/AgC]XBrl_X

chute de potentiel & 1'interface AgC]xBrl_x/é1ectro1yte

- Le potentiel d'électrode sera mesuré par rapport a une électrode de
référence Hg/Hg,S0,/Na,S0, saturé.

- Les chlorobromures d'argent ne sont en équilibre avec un électrolyte
que si ce dernier contient des ions chlorures et bromures dans des concentrations
correspondant & la solubilité du sel étudié. Lors des mesures de potentiel d'é@lectrode,
nous nous plagons donc immédiatement dans des conditions d'équilibre.(Annexe I).
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I11-2-3) RESULTATS EXPERIMENTAUX

Nous définissons une différence de potentiel, AE :

pile (1) Ag-AgC]/C1;l/ Ref AE
! AE = AE -AE,

pile (n) Ag-AgC]xBrl_X /C]XlBrxn/ Ref AEn

Le tableau 6 donne les variations de AE en fonction de 1la concentration en bromure
dans 1a solution solide,

XagBr 0,1 0,25 0,50 0,75

AE (mV) S -6,6 -14,5 -28

Tableau 6

Vu Ta bonne concordance entre les coefficients d'activité donnés par 1la

=

littérature et ceux calculés & partir de la mesure de AE

- I1 est possible de négliger les variations de potentiel By introduites
par le dopant.

- Le montage permet une mesure stable et reproductible du potentiel d'une
électrode AgC]XBrl_X par rapport d@ une solution contenant des ions chlorureset bromures.

La figure (20) qui donne les variations de AE en fonction de la concentra-
tion en bromure dans la solution solide, montre qu'il est nécessaire d'atteindre de
fortes concentrations en dopant pour apprécier des différences de potentiel.

IT1I-3) VARIATION DU POTENTIEL D'ELECTRODE DE L1XN]1_X01+X/2

EN_FONCTION DU pH ET DE LA CONCENTRATION EN DOPANT.

111-3-1) MONTAGE EXPERIMENTAL

111-3-1-1) Electrode <indicatrnice

- ——— S ——— - -

Le montage (fig.21) est similaire & celui que nous venons de décrire,
L'@lectrode est constituée par un disque de 13 mm: de diamétre pour 1 mm d'épaisseur,
obtenu par compression de poudre d'oxyde. Ce disque est ensuite fritté pendant une

dizaine d'heures a@ une température égale & celle de sa préparation, pour éviter toute
modification dans la composition de 1'échantillon.
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Barreau d'argent

Contact solide solide

A

x4

Pastille d'halogénure d'argent ou

de cristaux mixtes de chlorobromure d'argent

Fig.19 Electrode indicatrice
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Fig.20 variation de la différence de potentiel (AE) en fonction

de la composition de la solution solide
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Le frittage présente un double intérét :

- En évitant que la pastille plongée dans la solution ne se disperse
entiérement dans 1'électrolyte.

- En créant des liaisons entre les grains d'oxyde ce qui diminue Tles
temps de mise en équilibre des échantillons Tors de mesures de potentiel.

Remarque :

Pendant le frittage, le disque repose sur un autre disque, de méme compo-
sition, afin d'éviter toute pollution éventuelle de 1'échantillon par le support.

Nous effectuons alors un contact ohmique a Ta pdte d'or entre le disque
et un fil de platine. Cette opération nécessite a nouveau une mise en température
de 1'échantillon de 1'ordre de quinze minutes, dans les mémes conditions que le
frittage. Le disque est enfin introduit dans un cylindre en PVC, et collé.

La chaine suivante est réalisée :

H+
1

.rr-H20

(e )---'r""(e_)2
0

Pt Au  Li N0

. ——— b e e e e -

La cellule.de travail (fig.22) comprend :

- Un vase a double paroi, maintenu a une température parfaitement définie,
pour que les mesures de potentiel soient effectuées avec une précision acceptable

ou tout au moins que 1'erreur introduite par la température soit négligeable. Nous
avons choisi la température de 252C.

- Une électrode de référence (Hg/H92012/KC1 saturé) a double jonction;
la double jonction (NaN0310'1M) empéche toute contamination de 1'échantillon par

les ions chlorures. Cette électrode sert de référence pour la mesure du pH et pour
1a mesure du potentiel d'électrode.
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Fil de platine

! L Contact pate d'or
Pastille d'oxyde

Fig. 21 Electrode indicatrice

(1) ==

Fig. 22 Cellule de travail
1 barbotage d'azote
2 électrode de référence
3 électrode indicatrice

4 électrode pH
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- Un systéme de barbotage d'azote, constitué par un tube dont 1'extrémité
se termine par une plaque poreuse, qui assure un bon contact entre le gaz et la
solution. Le barbotage empéche tout phénoméne d'oxydation et assure en outre un brassage
continu de la solution, renouvelant ainsi 1'électrolyte au contact de 1'électrode
indicatrice.

- Une électrode de verre pour les mesures de pH. Avant chaque mesure,
nous effectuons un tarage du pH métre & 1'aide de solutions tampons "titrisols Merck".

- 1'électrode indicatrice.
Nous avons en outre utilisé@ un enregistreur "TACUSSEL" muni d'un tiroir
"TV 11 GD" pour les mesures de différences de potentiel et d'un pH métre "minisis

5000 TACUSSEL"pour les mesures de pH.

111-3-2) RESULTATS EXPERIMENTAUX

La valeur du potentiel d'une électrode LixNil-x01+x/2 n'est significative
que si elle est accompagnée des conditions de préparation de 1'échantillon et des
conditions expérimentales dans lesquelles les mesures ont été faites.

d'electrede de LLxNLI—x07+x/2

a) Critére de reproductibilité

Nous avons constaté lors de nos premiéres mesures sur des échantillons
d'oxyde de nickel pur, que le potentiel d'électrode est fonction de Ta provenance
de 1'&chantillon; en effet, pour un méme pH,nous avons obtenu des résultats dispersés
sur une plage d'une dizaine de mV. Ainsi, le potentiel d'électrode est-il fonction
de Ta stoechiométrie de 1'oxyde (oxygéne excédentaire + lacunes cationiques),les

valeurs obtenues pour 1'oxyde de nickel vert étant inférieures a celles de 1'oxyde
de nickel noir.

Par contre,si nous considérons des échantillons de provenance bien déter-
minée, - préparés selon une méthode oG les paramétres sont parfaitement définis

et toujours identiques, nous obtenons une reproductibilité de ¥ 1 mV pour :

- Un méme échantillon lors de deux expériences différentes,effectuées dans
de mémes conditions.

- Deux échantillons de méme composition,plongés dans le méme électrolyte.
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b) Critére de mise en équilibre

L'oxyde LixNil-x01+x/2 est immergé, dans un premier temps, dans une solu-
tion & pH2. Le potentiel d'électrode dérive d'une valeur moyenne de 1'ordre de 220 mV
(fig.23), puis prend une valeur quasi constante dans le temps. Lorsque la variation
de potentiel est inférieure @ 0,1 mV/heure, nous estimons que 1'électrode est en
équilibre avec la solution.

Plus Te pH de la solution est &levé, plus le temps de mise en équilibre
de 1'électrode est important (fig.24). Aussi, nous n'avons mesuré le potentiel
d'électrode de LixNil—x01+x/2 entre pH2 et pH12, que pour trois échantillons
(n® 1 : x=0 atome %, n° 7 : x=20,3 atomes %, n° 9 : x=27 atomes %) afin de vérifier
que la pente reste constante, quel que soit la concentration en 1ithium. Pour les
autres échantillons, nous n'avons effectué des mesures qu'entre pH2 et pH6; notre
objectif étant d'évaluer des différences de potentiel entre tous les échantillons,
da pH donné.

c) Influence de Ll'oxygéne dissous

Le potentiel d'une é]ectrode LixNil-x01+x/2 par rapport a une solution
ou le pH est constant, présente une dérive (fig.25) si la mesure se fait sans bar-
botage d'azote. Cette dérive de potentiel est certainement due a 1'oxygéne dissous
dans 1'@lectrolyte. Cependant, nous ne pouvons parler d'une oxydation de 1'échantillon,
car s'il passe un courant, il est cathodique et de 1'ordre de 1072 A. En outre, une
oxydation de 1'@chantillon entrainerait une dérive de potentiel dans le sens des
valeurs croissantes. Alors, 1'oxygéne dissous dans 1'électrolyte, modifie-t-i1l
1'état de surface de 1'électrode ?

2 , ' s o
I11-3-2-2) Petentiel d'@lectrode de LENG, O14x/2

a) Potentiel d'électrode de Ni0 en fonction du pH de l'électrolyte

Suivant les conditions expérimentales précisées dans les paragraphes
précédents (III-3-2-2- a et b), le potentiel de 1'oxyde de nickel, mesuré sous
barbotage d'azote, présente une dépendance par rapport au pH,de 60 mV par unité pH,
entre pH2 et pH12 (fig.26).

Le potentiel d'électrode est donné par 1'équation suivante :

E =740 -~ 0,06 pH
par rapport a 1'@lectrode de référence Hg/Hg,C1,/KC1 saturé.
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AE ‘
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400 1 l L ! -
0 10 20 30 40 t (mn)

FIGURE : 23 Variation du potentie]ld'é1ectrode de Ni0 en fonction du temps
(sous azote, NaNO5 107 M, pH : 2,0)
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FIGURE :24 Variation du potentiel d'électrode de Ni0 en fonction du temps
a différents pH.
(a : pH2,b:pH 3, c:pH4,d: pH?5).
(sous azote, NaNO, 1071 m, HNO, )
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FIGURE : 25

Variation du potentiel d'é@lectrode de Ni0 en fonction du
temps (a : pH 2, b : pH 3)

influence de 1'oxygéne dissous

avec barbotage d'azote
----- sans barbotage d'azote
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FIGUPE : 26 Variation du potentiel d'électrode de NiO en fonction du pH
_1 _1
(sous azote, NaNO3 10 M, HNO; 10 M)
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. . .o
b) Potentiel d'électrode de L%xNil—x01+x/2

en fonction de la concentration en Llithium

Nous avons vérifié que pour les échantillons n° 7 et n° 9 la pente de
la droite potentiel-pH est constante et égale & 60 mV par unité pH, entre pH2 et
pH12.

La figure 27 représente la variation du potentiel d'électrode de
LixNil-x01+x/2 entre pH2 et pH6, de trois échantillons (n° 1,3,9).

La figure 28 donne la variation du potentiel d'électrode de tous les
échantillons, entre pH2 et pH3. Définissons un  (AE) comme suit :

pile (1) NiO/H'(Cy)/ Ref aE;
. ~ . . + AE =AEn-AE1
pile (n) L‘xN1l-x01+x/2 /H (Cy) Ref AE

Dans le tableau 7, nous portons les valeurs de (AE) en fonction de la
concentration en lithium dans la solution solide. Les mesures sont faites sur trois
échantillons différents pour chaque valeur de la concentration en dopant.

fraction atomique —
échantillon Tithium =~ (aE) (AE) (AE) (AE)
1 ° 2 - 3 mv

1 0 0 0 0 0
2 0,33 5 4 3 4
3 0,89 15 16 14 15
4 3,5 25 22 25 24
5 4,5 28 28 27 28
6 13,9 33 34 34 34
7 20,3 35 36 35 35
8 22,5 38 40 39 39
9 27,0 40 42 43 42

Tableau 7
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AE A
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FIGURE 27 - Variation du potentiel d'électrode de L1XN11_XO1+x

_ 2
en fonction du pH (sous azote, NaNO; 107 'M, HNO; 107 'M)

échantillon 1 0 % Li (at.)
échantillon 3 0,89% Li (at.)
échantillon 9 27,0: % Li (at.)
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600— 27,0% Li at.
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590~ 4,5% Li at.
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560 0% Li at.
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FIGURE : 28Variation du potentiel d'é€lectrode de LixNil-x01+x/2
en fonction du pH et du pourcentage atomique de 1lithium
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FIGURE 29 - Variation de la différence de potentiel (AE) en fonction
du pourcentage atomique de lithium.
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Remarg ue :

- Les trois séries d'échantillons donnent des valeurs reproductibles dans
la plage d'incertitude de ¥ 1 mv.

- La figure (29) montre que le (AE) augmente rapidement avec les
premiéres portions de lithium incorporées puis présente une variation bien moindre
dés que la concentration en dopant dépasse 5 atomes %.

- I1 paraissait intéressant de chiffrer les variations de (AE) pour des
concentrations en 1ithium inférdeures & O,latome%., afin de voir s'il existait une
corrélation avec le sens de variation d'autres propriétés du solide (§ II-1). Les
mesures effectuées pour de telles concentrations en dopant &tant dans 1a plage
d'incertitude, i1 ne nous est donc pas possible de conclure.

I1I-4) INTERPRETATION

L'oxyde de nickel non stoechiométrique et tes solutions solides d'oxyde
de lithium dans 1'oxyde de nickel sont quasi insolubles dans 1'eau et possédent
une bonne conductibilité électrique; nous pouvons interpréter les résultats suivant
la théorie de VETTER. Par hypothése, les seuls équilibres qui s'établissent aux
limites de phase sont :

e (Au) ==~ e  (oxyde)

0 (oxyde) + 2H* (8lectrolyte)==H,0 (&lectrolyte)

H,0(oxyde)=—==H,0 (électrolyte)

Une variation de pH de 1'@lectrolyte ou de non stoechiométrie de 1'oxyde
(excés d'oxygéne dans le solide) modifie 1'équilibre de Ta deuxiéme équation; le

potentiel d'électrode du composé est donc fonction de ces deux paramétres.

111-4-1) POTENTIEL D'ELECTRODE DE L'OXYDE DE NICKEL

Le potentiel d'électrode de NiO par rapport & une électrode de référence
d hydrogéne est de :

E =990 - 0,06 pH
(mV)
et selon 1a théorie de VETTER :
_ 1 . daG _
E(mV) = »F Tii{x) + 1,227 - 0,059 pH

si 1'on néglige 1'hydratation de 1'oxyde. Nous notons la bonne corrélation de la pente
potentiel-pH entre les deux équations.
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D'aprés VETTER (9) le terme %F’ d%?-(i-"l = E- (1,227-0,059pH) est une
fonction croissante du degré de non steechimétrie de 1'oxyde considéré (ou de
1'oxygéne excédentaire dans le réseau). Nous trouvons donc un bon accord entre
la théorie de VETTER et nos résultats expérimentaux qui montrent que la valeur
de potentiel E-(1,227-0,059pH) augmente avec la non stoechiométrie.

111-4-2) POTENTIEL D'ELECTRODE DES SOLUTIONS SOLIDES LLxNil—x07+x/2

Comme pour 1'oxyde de nickel pur,nous avons une bonne corrélation entre
la pente potentiel/pH donnée par la théorie de VETTER et la pente mesurée expérimen-
talement.

La non stoechiométrie de LixNil-x01+x/2 (oxygéne excédentaire) augmente
avec la teneur en lithium (§ II-4). Si 1'on se référe aux résultats obtenus pour
1'oxyde de nickel pur, le potentiel d'électrode de LixNil-x01+x/2 doit s'accroitre
avec la concentration en dopant. Les résultats obtenus confirment cette hypothése,
et parlent bien en faveur du mécanisme proposé (§ II-4-C),pour 1'introduction du
1ithium dans 1'oxyde de nickel.
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IV - MESURE DU POTENTIEL ZETA DE SOLUTIONS SOLIDES D’OXYDE

DE LITHIUM DANS L‘OXYDE DE NICKEL PAR MICROELECTROPHORESE
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IV-1) GENERALITES

Mis & part la titration potentiométrique par une base ou par un acide,
dans des solutions de force jonique appropriée ( 14,44), il existe deux autres
méthodes de mesure du potentiel Zeta de suspensiomsd'oxyde. La plus simple
consiste en une addition de poudre d'oxyde dans une solution de pH connu; 1'élec-
trolyte ne contient pas d'autres espéces adsorbables. En dehors du PZZP (pH pour
lequel le potentiel Zeta est nul), nous observons une modification du pH, (figure 30)
Pour les solutions solides d'oxyde de lithium dans 1'oxyde de nickel,1'équilibre
(pH de la solution constant) est atteint aprés une dizaine de minutes. Cet équilibre
primaire est suivi d'une 1égére variation de pH, s'@talant sur plusieurs jours,

due a une trés faible dissolution de 1'oxyde ou & des réarrangements structuraux

prés de 1'interface. En outre, au PZZP le pH de Ta solution est indépendant de
la quantité d'oxyde ajoutée, et reste constant.

Par 1'autre méthode, la microélectrophorése,nous soumettons les grains
d'oxyde en suspension & un champ électrique E. Ces.derniers, chargés positivement
ou négativement selon le pH de la solution, se déplacent avec une certaine vitesse v.
Nous définissons la mobilité é&lectrophorétique u, par le rapport :

u:-\-l.
E
Le PZZP est le pH pour lequel les grains d'oxyde ne se déplacent pas sous

1'action d'un champ électrique. En outre, il sera possibie de calculer le potentiel
Zeta a partir des mesures de mobilité électrophorétique.

IV-2) ETUDE THEORIQUE DE LA MICROELECTROPHORESE

Sous un aspect général, il existe plusieurs théories qui permettent de
calculer le potentiel Zeta. (43,45)-
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pH T 1 1 T T
10 fddition d'oxyde
9~ =
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FIGURE:30 Variation du pH en fonction du temps avant et aprés
1'ajout d'oxyde.
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1V-2-1) THEORIE DE SMOLUSHOWSKI (43)

A partir de travaux sur 1'é@lectroosmose, SMOLUSHOWSKI montre qu'un Tiquide
polaire se déplace sous 1'action d'un champ électrique.

La vitesse de déplacement du liquide, appelée vitesse d'électroosmose est
donnée par la relation :

g est le potentiel Zeta sur la couche de glissement, ¢ la permitivité du milieu
liquide et n la viscosité.

En principe € et n sont constants, d'ou
V=%. €. £

Si nous changeons de référentiel, la: vitesse d'électroosmose est équiva-
lente a@ une vitesse électrophorétique. Le liquide est alors considéré comme immobile,
pendant que les particules et leur double couche ionique se déplacent. L'expression
précédente est valable si 1'@paisseur de la double couche est faible par rapport
aux dimensions de la particule. En autre, la particule doit étre isolante et de
faible conductance en surface, de telle sorte que la distribution du champ électrique
ne soit pas modifiée.

1V-2-2) THEORIE DE HUCKEL (43)

HUCKEL propose une modification de la formule de SMOLUCHOWSKI, d'un facteur
2/3 :

. % €

<
"
w|

Cette correction doit étre interprétée comme un retard dans la vitesse
électrophorétique. En effet, sous 1'influence du champ électrique, les contre-ions
se déplacent en sens inverse de la particule étudiée, entrainant avec eux une partie
de 1'électrolyte. Tout se passe comme si la particule se déplace dans un liquide en
mouvement, ce qui entraine une augmentation de vitesse.
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1V-2-3) THEORIE DE HENRY (43)

HENRY prend en considération l1a déformation des lignes de champ électrique
duesd la présence de particules colloidales.

Le traitement mathématique tenant compte de cette déformation, nous con-
duit & 1'équation :

vV = 4.%. e. & f

équation dans laquelle f est fonction du rayon de la particule et de 1'épaisseur

x de la double couche, avec :

2 2 1/2
eKT

D'une maniére générale, la valeur de f est de % pour une particule
cylindrique dont 1'axe est dans la direction du champ. Si la particule est sphérique,

f varie de %-é % ou de-%-é é si 1'axe est perpendiculaire au champ électrique.

En conclusion, les calculs de HENRY sont en accord avec 1'équation de
SMOLUCHOWSKY (f=%) quelle que soit la forme de la particule, si le produit x.a est
grand (a rayon de la particule) et avec 1'équation de HUCKEL (f=1/6) si le produit
x.a est petit.

1V-2-4) INFLUENCE DE LA RELAXATION

Lorsque les grains se déplacent sous 1'effet du champ électrique, la double
couche se déforme et devient asymétrique. Cela donne naissance d& un champ qui s'oppose
au mouvement des particules et qui Tes retarde.

Vu 1la taille de nos particules et les valeurs de potentiel Zéta attendues,
nous négligerons cet effet, nous plagant dans le cas développé par SMOLUCHOWSKY .

IV-3) MESURE EXPERIMENTALE DU POTENTIEL ZETA

Le potentiel Zéta d'une particule peut étre calculé a partir de la mesure

expérimentale de la mobilité électrophorétique que nous pouvons atteindre de diffé-
rentes fagons:

- méthode de HITTORF : l1a cellule est soumise a une différence de poten-
tiel pendant un temps déterminé. Nous faisons ators un "bilan matiére".
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= méthode de TISELIUS : nous suivons par un systéme optique le

déplacement de la zone frontiére entre une solution contenant les particules et
une solution n'en contenant pas.

- ——— - - - - -

observation directe & 1'aide d'un dispositif approprié.

Nous utiliserons cette derniére méthode.

1V-3-1) ETUDE DU DISPOSITIF EXPERIMENTAL

Nous utilisons‘un appareil de microélectrophorése RANKBROSS (fig.31) .
L'ensemble de 1a cellule de mesure baigne dans un bain thermostaté (fig.32).

La mesure de la vitesse électrophorétique se fait par observation directe
du déplacement des particules & 1'aide d'un microscope.Ce dispositif ne.nécessite que
de faibles quantités d'oxyde et d'électrolyte.

Les phénoménes d'électroosmose perturbent les mesures de vitesse. Si nous
appliquons une différence de potentiel aux bornes du capillaire, Tle liquide se
déplace avec une vitesse dont le profil est parabolique. (fig.33).

Nous voyons que le fluide n'est stationnaire qu'en deux niveaux bien
précis du capillaire. Dans ces plans stationnaires, les vitesses observées pour les
particules chargées sont réellement des vitesses &lectrophorétiques. Nous appelons
encore ces plans "Le Plan Haut , Le Plan Bas" et leur position pour un capillaire
cylindrique est donné par (fig.34).

S
D= 0,146

Notons enfin que ce capillaire permet 1'observation de particules dont
le rayon peut atteindre 2003_

1V-3-2) ETUDE DES CONDITIONS EXPERIMENTALES

a) Intensité choisie

Le choix méme de la méthode nécessite 1'emploi de courants d'intensité
faible, pour éviter une polarisation des électrodes et un échauffement de 1'électrolyte
qui, sous 1'effet de courants de convexion thermique, se déplacerait.
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FIGURE :

plans stationnaires

FIGURE :
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Plan haut

X

b

Plan bas

\

paroi du capillaire

33 Vitesse d'entrainement du fluide dans un capillaire,

sous 1'effet d'un champ électrique.

//////////////////Z 0 32 mm

L
e W

/////////////////[//

D =

1,31 mm

34 Plans stationnaires dans le capillaire.
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b) Les électrodes

Les électrodes utilisées sont en platine. Les faibles valeurs de 1'intensité
évitent toutdégagement gazeux aux électrodes, qui entrainerait des surpressions aux
extrémités du tube. En outre, nous travaillons avec des temps de mesure trés courts.

e) Choitx de la concentration en oxyde

IT n'y a pas de régle générale pour choisir une concentration idéale en
particules, pour faire des mesures de microélectrophorése. Les oxydes, en suspension
dans une solution, développent des charges en surface et créent ainsi des forces
électrostatiques qui s'opposent aux forces de pesanteur. La particule reste alors
en suspension.

Au niveau de 1'un des deux plans stationnaires, nous voyons dans le
réticule, des images de particules au comportement variable. Si la plupart d'entre-elles
restent sous forme de trait, d'autres grossissent, preuve qu'elles sont en train de
décanter. Cette différence de comportement peut &tre 1a conséquence d'une différence
de poids ou de taille des particules.

La concentration choisie sera celle pour laquelle il apparait dans Tle
réticule une dizaine de particulessous forme de trait ( 10 sur 15 présentes), dont
la silhouette reste identique a elle méme pendant le temps de mesure. La particule res-
tant dans le méme plan, la vitesse observée est réellement une vitesse électrophorétique

d) Electrolyte support choisi

Nous travaillons dans les mémes conditions que lors des mesures de potentiel
d'électrode, soit NaN030,1M. Le pH est ajusté par HNOSIM ou NaOH 1M (10-2M au voisinage
du point équivalent ).



-IV.11-

e) Préparation des solutions

L'équilibre d'oxydes en solution n'est pas immédiat, pour certains oxydes
il peut nécessiter plusieurs jours. Nous choisissons donc le mode de préparation
suivant :

Dispersion des grains dans 1'é@lectrolyte support.
Choix pars dilutionssuccessives de la concentration désirée en particules.

Ajustement du pH & la valeur désirée.
Agitation pendant 24 heures. Nous considérons que ce temps est suffisamment

long pour que les grains soient en équilibre avec 1'électrolyte quel que soit le
PH.

Nouvelle mesure du pH.
Prélévement de 1'échantillon.

Mesure a 25°C.
Vérification de la valeur du pH. En fait nous avons toujours constaté

que la valeur du pH restait constante pendant la mesure.

IV-4) RESULTATS

1V-4-1) CALCUL DU POTENTIEL ZETA

Nous mesurons dans 1'oculaire du microscope le temps nécessaire & une par-
ticule pour parcourir 3 carreaux du réticule, soit aprés étalonnage :

x = 0,0963x10°m
Soit E6 le champ électrique ,constant et uniforme,qui régne dans le capillaire :

V o
E =-2
° 0L
Vo étant 1'indication fournie par le voltmétre et L la lTongueur calculée du capillaire,
soit 56,5x107"m.

Nous en déduisons la mobilité de la particule :

Uu-= vitesse/E0

soit d'aprés la formule de SMOLUCHOWSKI :

_n
g = & u
or £ = 6,937.10" %0
_ -4 2
n = 8,903.10 5 v enm /s.v
d'ot £ =12,83.10 U avec v en m/s [20]

Vo en V/m
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1V-4-2) MESURE DU POTENTIEL ZETA POUR N0 PUR

Nous avons rassemblé dans le tableau (8), les résultats détaillés concernant
Ni0O pur. Pour chaque pH et chaque échantillon , nous avons fait une série de vingt
mesures,soit dix dans le plan stationnaire du haut (h;),dix dans le plan stationnaire
du bas (h,). Dans chaque plan,5 mesures.sont faites pour un sens du courant ( ’t)
5 autres sont faites dans le sens inverse. Nous ne faisons jamais deux mesures sur la
méme particule.

A une exception prés (pH=5,62) les vingt mesures suivent une distribution
de Gauss. Nous avons donc introduit le calcul statistique qui permet d'atteindre les
valeurs du potentiel Zeta avec plus de précision.

pH

3,2 5,62 8 * 10,25 9 11,6 12

- - o o o o Al e e S - ——— - = e e = e e

e - —— i e e e - e e M e -

- A e 6B - e s - = e e m e

g | 15,251 28,39 23,42 18, 943 34,62 7,178 | 5,99
. 1,87 6,59 4,12 3,44 3,77 0,41 0,31
oV, | 0,43 1,51 0,947 0,70 0,867 0,09 | 0,05
e, | 9:0:0,3 | 4,87:0,25 | -1,02:0,1 | -7,3720,25) -4,06:0,15 |19,2:0,2 [-23+0,3
| av R 50,5 50,2 50,0 50,1 50,5 1| 50,5
m

Tableau 8
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: temps mis par une particule pour parcourir 3 carreaux

: mesure effectuée sur le plan du haut
: mesure effectuée sur le plan du bas

sens de déplacement suivant le sens du champ

température de mesure -

252(C+0,1

différence de potentiel dans le capillaire

temps pris sur un seul carreau

Pour les mesures a pH 5,62 nous avons &liminé les valeurs au-dessus de 50 s pour
rester dans une distribution gaussiene.
TV-4- (N4
I1V-4-3) MESURE DU POTENTIEL ZETA POUR LLXN&?*XOT+X/2
LT3 014x2
0 atome%
pH 3,22 5,62 8,07 9,1 10,25 11,6 12,15
€ +9+0,3 [4+ 0,35 [-2+0,1 4,1+0,2|-7,4+0,4-19,2:0,2|-23 +0,3
4 ,5atomes%
pH ! 3,41 5,92 7,04 8,35 9,65 11,17 11,82
g 10,8+ 03|+ 5,5#0,3|+2,8+0,1| 0+0,1 - 1,8+0,1-8,3+ 0,2| -16,2.+0,35
20,3;atomes%
pH 3,63 5,68 7,29 8,15 9,97 11,1 11,85
g +11, + 03|+6,7 +025|+3,2+0,15|+1 +0,1 -0,8+0,1(-7+0,25|-15,2+ 0,3
| 27,0 atomes%
{ pH 3,2 0,3 6,22 7,61 8,64 10,1 11,24 12,09
I £ +12,2+03|+ 7,2 +03|+ 4+ 0,1 |+2+0,15 | O £+ 0,1 |- 6+0,2(-16 = 0,3

tableau 9
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Remarques :

- Pour un oxyde, a pH donné, les valeurs de t sont sensiblement les
mémes pour le plan haut et le plan bas. Cependant, ces valeurs sont 1égérement
différentes suivant le sens du champ. Ceci s'explique par un 1éger entrainement
du liquide dans un seul sens, méme en 1'absence de courant.

- Les variations du potentiel Zeta en fonction du pH (fig. 35) pour
différentes teneurs en lithium, montrent que le potentiel Zeta est une fonction
croissante de la teneur en dopant, méme si 1'écart entre les divers échantillons
reste faible et parfois irrégulier.

- Le profil de variation du PZZP en fonction de la teneur en lithium dans
la solution solide (fig.36 ) est voisin du profil de variation de la valeur moyenne
de la différence entre le potentiel Zeta des différents échantillons dopés et celui
de 1'oxyde de nickel pur (fig.37 ). La valeur moyenne est calculée a partir des
mesures prises d différents pH.

1V-4-4) CONCLUSTON

Dans chaque région de 1'interface oxyde-électrolyte, il s'établit une
chute de potentiel que nous avons représenté sur la figure 2. Or, nous accédons
expérimentalement au potentiel d'électrode et au potentiel Zeta et nous disposons
d'une relation entre la chute de potentiel dans la région de charge d'espace et
dans la double couche d'HELMOLTZ :

= dy € 1/2
22 M S0 fexp £ (9g70g) - F (6570g) - 1] (61

‘F.E:H.LSC

¢S'¢2 =

Pour un pH de 2, ol le modéle rend bien compte de la réalité, nous avons calculé
les valeurs de potentiel pour Tes différentes régions de 1'interface,en fonction de
la concentration en Tithium dans la solution solide.

Les résultats obtenus (tableau 10) montrent que :

- Quelle que soit la concentration en lithium dans la solution solide,
la majorité de la chute de potentiel est située dans la couche d'HELMOLTZ.

_ Les chutes de potentiel dans la région de charge d'espace et dans la
couche d'HELMOLTZ sont respectivement une fonction décroissante et croissante avec
la concentration en 1ithium dans 1'oxyde.

- Les variations de potentiel dans les trois régions de 1'interface avec
la concentration en dopant (fig.38) sont analogues.
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FIGURES 36-37 - Variation du PZZP et du potentiel zeta moyen de

LT Ni, .0 .
X 1-x 1+X/2
en fonction du pourcentage atomique de 1ithium.
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FIGURE :38 Variation des différentes chutes de potentiel & 1'interface
oxyde-électrolyte en fonction du pourcentage atomique de T1ithium.
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conntlion | Liiin, | fetertiel | Potentiel | Roteptie) | Potertel

b~ 99 tg - og bs = 0y by = 8

1 0 870 650 209 11

2 0,33 875 687 176 12

3 0,89 885 735,5 136,5 12,5

4 3,5 895 793 89 13

5 4,5 898 804 80,5 13,5

6 13,9 903 836 52,5 14,5

7 20,3 905 845 45 15°

8 22,5 808 850 43 15

9 27,0 910 852,5 42 15,5

Tableau 10










CONCLUSION






L'étude électrochimique des interfaces semi-conducteur - &lectrolyte
peut-étre un élément fondamental d'une méthode d'investigation adaptée a la
connaissance de 1'état solide. En effet, pour les solutions solides d'oxyde de
1ithium dans 1'oxyde de nickel, 1'ensemble de nos résultats sont reproductibles
et caractéristiques de chaque oxyde étudié.En outre, les mesures potentiométriques
confirment le mécanisme proposé pour 1'introduction du lithium ( concentration en
dopant supérieure a 0,1 atome % ).

La calcination des mélanges d'hydroxyde de nickel et de 1ithium se faisant
a 660° C, sous air, i1 s'introduit un atome d'oxygéne exédentaire pour deux atomes
de lithium, dans le réseau des solutions solides. Le mécanisme proposé fait ap-
paraitre trois hypothéses différentes suivant la concentration en dopant. Dans
chacun des cas, 1'évolution de certaines propriétés physicochimiques du solide
s'explique par le sens de variation du nombre de lacunes et de trous d'électrons.
En outre, i1 ressort que la plupart des ions lithium se placent en substitution du
nickel

Le potentiel d'électrode de nos solutions solides est fonction du pH de
la solution; nous notons la présence d'une couche adsorbée sur 1'électrode, en
équilibre avec les protons de 1'électrolyte. A partir de mesures de potentiel Z&ta,
nous avons montré que :

-la chute de potentiel dans la région de charge d'espace, a 1'intérieur
du semi-conducteur, est une fonction décroissante de la concentration en lithium
dans 1'oxyde, ‘

-la chute de potentiel dans 1'électrolyte est une fonction croissante de
la teneur en dopant. '

-

Nous proposons, comme suite 3 ce travail, de caractériser le solide par
des méthodes potentiocinétiques. Au cours de chaque polarisation, nous évaluerons
la contribution apportée par le lithium sur la modification de structure é&lectroni-
que du solide.
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ANNEXE I - ETUDE DES SOLUTIONS SOLIDES
DE CHLOROBROMURE D‘ARGENT
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L'objectif de cette étude est la mise au point d'un montage, qui permet
de mesurer les variations du potentiel de solutions solides d'halogénures d'argent
par rapport & une solution contenant des ions halogénures, en fonction de la composi-
tion du solide. Nous ferons une approche thermodynamique de 1'interface, complétée
par quelques résultats expérimentaux.

A-1-1 GENERALITES

A-1-1-1 Etude thermodynamique de 1'interface

+
Soit un sel d'argent; 1'activité des ions argent en solution [Ag ] est
reliée & 1'activité des ions halogénures [X ] par la relation :

Ag'].[X] = Kagx

équation dans laquelle KAgX représente le produit de solubilité du sel
d'argent correspondant.

o K -1 1 =10 2, .. 2

A 25°C AgC1 = ,77.10 mole/litre
- 4,85.10 " mole/litre

KAgBr = 4,85, mole/litre

- 1,46.10 " molé¥1itre

KAgI = 1,46. mole/litre

Pour une solution solide de chlorobromure d'argent en équilibre avec une
solution mixte de chlorure et de bromure, 1'activité des jons argent n'est plus reliée
a 1'activité des ions halogénures en solution par 1'équation précédente,
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mais par une fonction plus complexe faisant intervenir les propriétés thermodynamiques
des cristaux mixtes.

I1 revient a VASLOW et BOYD (46) d'avoir établi des lois précises, basées
sur un raisonnement thermodynamique.

Soit une solution solide de chlorobromure d'argent, homogéne, en équilibre
avec une solution mixte de chlorure et de bromure alcalin. Le potentiel chimique de

AgBr en phase solide (ut)‘est égal au‘potentiel chimique d*AgBr en phase liquide (ug).

AgBr _ o0 AgBr
S + RT..Log XAgBr FAgBr

équation dans laquelle XAgBr exprime la fraction molaire de AgBr dans la solution
. 3 \ e
solide, FAgBr son coefficient d'activité.

+ -
uh9Br - 0 AGBY 4 RT Log [Ag].[Br 1

- +
équation dans laquelle [Br ] et [Ag ] représentent les activités des ions en phase
aqueuse.

Ceci conduit & :

o AgBr + o AgBr
ng "9 4 RT Log [Ag J.[Br] = 12 "9 + RT Log Xngr F

s AgBr

équation qui s'écrit si 1'on considére AgBr pur .en équilibre avec ses ions présents
en solution (XAgBr =FAgBr = 1)

10 AgBr

+ -
0 = w2 AT L /T Log [Ag 1. [Br ] = 1 A9B" 4 RT Log K,

gBr

Les deux équations précédentes nous permettent d'écrire :
- +
Br A

X F =
AgBr " AgBr KAgBr

Un raisonnement analogue pour AgCl conduit & la relation :

I (- I M

X
C]
A Kagc

AgC1
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Le rapprochement des deux derniéres équations donne:

xAgBr Fager _ [Br ] Kager

*ager Fager ST 1 Kagay
ou en considérant les concentrations des solutés en phase aqueuse et leur coefficient

d'activitée :

xAgBr' FﬁgBl"'= (Br_) KAgC'I YBI":_ 211
Xage Fage (C17) Kagpr vCI

A partir de cette équation qui relie les différents paramétres a 1'équilibre
entre des cristaux mixtes de chlorobromure d'argent et une solution de chlorure et de
bromure, nous pouvons remarquer que :

- si nous considérons que yBr et yC1~ ont une valeur proche 1'un de
1'autre (yBr /yC1™ = 1) (47) la composition de la solution solide en équilibre avec
la phase aqueuse mixté est fonction du rapport de concentration des deux ha]ogenures,
et est indépendante des valeurs absolues de ces concentrations,

-le rapport des coefficients d'activiteé FAgBr/FAgC1 peut étre obtenu
par simple dosage de la solution (si yBr /yC1 = 1)

-une solution solide d'halogénure d'argent ne sera en équilibre avec
une solution, que si celle-ci contient les deux halogénures dans des proportions
imposées par 1'équation [21].

A-1-1-2 Etude du potentiel d'une électrode AgX dans une
solution contenant les jons X~

Un sel AgX (phase c) immergé dans une solution aqueuse (phase s), contenant

=

des jons X%~, peut &tre assimilé a
susceptibles d'échanger des ions X%~ suivant la réaction :

un systéme formé de deux phases (c) et (s),

N2 e, Y&
(c) (s)
A 1'équilibre thermodynamique, 1'affinité de passage des ijons X%~ d'une
phase a 1'autre est nulle, ce qui permet d'écrire 1'égalité des potentiels électro-
chimiques de 1'ion X%~ dans les deux phases.

4l i ZFR® - 2

" = 1”2+ RT Log(a®_ ) + ZFo®
XZ e X?

équation dans laquelle ¢ est le potentiel de GALVANI.
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uc est indépendant de as , et si nous posons :
XZ' XZ...

E=0% - o°

o _ os _ ¢

E” = 1/ZF'(qu_ uXZ_)

nous trouvons pour le potentiel d'électrode, 1'équation bien connue :

E=E° + s_l Log a  (quation de NERNST)
Les variations du potentiel d'électrode de AgCl ou de AgBr,par rapport a
une solution contenant respectivement des ions chlorures et des ions bromures,présentent

une perte de linéarité (fig :39 ) dés que :

- la concentration en ions halogénures est supérieure a celle du
sel de fond,

-la concentration en ions halogénures est inférieure a celle définie
par 1a solubilité du sel d'argent correspondant.

A-1-1-3 Etude du potentiel d'une électrode AgX dans une
solution contenant deux halogénures

a)Etude du systéme AgC1/C1 ,Br  ou AgBr/C1 ,Br_

Un cristal d'halogénure d'argent,mis au contact d'une solution mixte de
chlorure et de bromure, n'est en équilibre avec cette solution que s'il contient lui-
méme ces deux halogénures (46-49,52)(5A-1-1-1). Par conséquent, une électrode d'halo-

génure d'argent fraichement préparée va emprunter & la solution 1'halogénure qui 1lui
manque, selon la réaction :

AgCl, + Br_ —= AgCl, Bry_, + (1-x) Cly + x Brg

ou AgBrc + 0, — AgC]xBrl_X + (1-x) Clg + x Brg

Par des mesures de force électromotrice, POURADIER (50) a &tudié le méca-
nisme d'échange d'ions & 1'interface entre 1'électrode et 1a solution. Dés que le
cristal d'halogénure d'argent est introduit dans la solution, les ions halogénures
pénétrent trés lentement dans le réseau cristallin. La réorganisation n'affecte alors
que la zone externe. Le systéme comporte ainsi deux couches superposées de composition
différente, thermodynamiquement instable, I1 évolue vers une répartition homogéne des
constituants. Cela implique la pénétration d'ions chlorures ou bromures dans toute
1'épaisseur de la pastille.
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FIGURE 39 - Variation du potentiel d'une électrode AgX en fonction de la
concentration X~ (sel de fond NaNO; 107 *M)

(1) Ag/AgBF/Br"

(2) Ag/AgCl1/C1™
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Si la vitesse de pénétration (coefficient de diffusion) est nulle ou faible,
1a couche de cristaux de chlorobromure d'argent n'échange aucun ion et s'organise pour
étre en équilibre avec la solution. Etant juxtaposée & la phase liquide, cette couche
superficielle externe régit 1'activité des ions argent au voisinage de 1'électrode et
. détermine le potentiel. Cela explique le comportement de 1'électrode argent / bromure
d'argent, dont le potentiel se stabilise assez rapidement.

En ce qui concerne le cas d'une pénétration rapide des ions étrangers vers
1'intérieur, la couche superficielle ne peut atteindre un état d'équilibre tant que
1a migration n'est pas arrétée ou fortement ralentie. Cela correspond au cas d'une
électrode argent / chlorure d'argent, dont le potentiel en présence de chlorure et de
bromure ne se stabilise qu'aprés un temps relativement long.

En effet, peu aprés 1'immersion de 1'électrode dans la solution mixte, la
pastille est le siége d'un gradient élevé de composition et la diffusion des ions
bromures vers 1'intérieur est rapide. Au fur et a mesure de la réorganisation, le gra-
dient diminue et la vitesse de diffusion des ions bromures diminue. Lorsque la vitesse
de cession des ions bromures aux couches internes devient suffisamment faible pour que
1'équilibre couche superficielle~solution puisse s'établir, 1'électrode prend un
potentiel stable correspondant a4 1a composition de 1a solution, bien que la totalité
de Ta pastille ne soit pas en équilibre avec la solution.

L'étude des spectres X confirme ces mécanismes en détectant des cristaux
mixtes de chlorobromure d'argent dans le cas de 1'électrode argent / chlorure d'argent.
L'échec quant aux électrodes argent/bromure d'argent n'implique pas 1'absence compléte
de cristaux mixtes, mais elle peut signifier que la couche formée est trés mince.

b) Etude du systdme AgC1/I ,C1”

Le comportement d'une &lectrode chlorure d'argent, dans une solution conte-
nant des ions iodures,différe sensiblement du comportement de cette méme électrode,
dans une solution contenant des ions bromures et chlorures.

WATSON et YEE (51), étudiant la vitesse d'échange I-C1 sur une électrode
argent/chlorure d'argent, montrent que cette derniére se transforme progressivement
en une électrode du type argent/iodure d'argent.(fig.40), suivant la réaction :

AgCl —= Agt +C17 + I” —= AgI

L 'échange a lieu dans la solution non pas dans le solide.
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FIGURE :40 Evolution de 1'interface AgC1/I”,C1”
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Pendant la transformation, le potentiel d'électrode est de 1a forme :
E =a - bt - Aexp(bt)

La figure (40) représente 1'état du systéme :lorsque 1'électrode n'est pas
modifiée (a); et:lorsquela vitesse d'échange est maximale (b).

A-1-1-4 Etude du potentiel d'une électrode AgC]xBrl_x dans une
solution contenant les ions C1 , Br

Les résultats des paragraphes précédents montrent que 1'interface solide-
liquide Ag-AgC]xBrl_x/C1_,Br' ne se réorganise pas si (C17) et (Br ) sont des concen-
trations d'équilibre,correspondant a la composition de la phase solide.

Dans ces conditions, 1'activité des jons argent au voisinage de 1'électrode
s'écrit:

A" - Kagc g1 age1 _ Fager Agar XagBr
(C1) (Br7)

Considérons les piles :
pile 1 Ag-AgCl / 01;1 / référence AE4

pile n Ag-AgC1XBr‘1_x / C1

X ,Br_ / référence AE
1 X

n n

et définissons une différence de potentiel AE :

AE = AEn - AR,

Si (C1;1) et (Br; ) sont des concentrations d'équilibre, alors :
n
AE = RT Log {Ag_)n
(Ag™)1
K F X (C17)
A€ = RT Log AgC1l &gCl ,A9C1 x1
(Cl )Xl KAgC]
AE = RT Log XAgC1'FAgC1 [22 ]

Connaissant le rapport des coéfficients d'activité (équation 21), FAgC] par
la mesure de AE, nous pouvons déterminer expérimentalement les coéfficients d'activité
du chlorure et du bromure d'argent, en phase solide.



-A.1-11-

A-1-2 PREPARATION ET ANALYSE DES ECHANTILLONS

A-1-2-1 Préparation des échantillons

Pour faire des mesures thermodynamiques significatives, il importe de dispo-
ser de cristaux de composition parfaitement homogéne. Cette homogénéité doit exister
d'un grain a 1'autre mais aussi & 1'intérieur du grain.

Nous pouvons préparer des cristaux de chlorobromure d'argent par fusion
(46,53,54) ou par précipitation (55-63). Toutefois, les cristaux seront plus réguliers
et homogénes par précipitation, si les conditions opératoires sont parfaitement
définies. En effet, la syncristallisation de deux halogénures d'argent est réguliére,
si & tout instant de la précipitation, i1 y a coéxistance de chlorure et de bromure
d'argent.C'est le cas, si nous versons le mélange de chlorure et de bromure alcalin
dans une solution de nitrate d'argent; 1'opération inverse entrainerait 1'apparition
de cristaux de composition totalement différente.

BERRY et SKILLMAN (64) ont étudié les mécanismesfondamentaux de la pfécipi-
tation des halogénures d'argent et distinguent quatre étapes principales; la nucléation,
la croissance, la maturation d'OSWALD, et la recristallisation. En introduisant lente-
ment une solution de bromure de potassium dans une solution de nitrate d'argent et en
modifiant les conditions expérimentales de fagon appropriée (par des ajouts supplé-
mentaires, des variations de température), ils &tudiérent chacune de ces quatre étapes
principales. Leurs expériences montrent que la nucléation est homogéne, qu'elle n'est
pas sujette a la présence de germes &trangers & la précipitation. La croissance des
microcristaux d'halogénuresd'argent ne dépend que de 1'ajout - de solutions fraiches,
qui contribuent & la précipitation. La maturation d'OSWALD,qui fait croitre les grands
cristaux au dépend des petits, comporte la dissolution de ces derniers, la diffusion
des espéces solubilisées et leur dépdt sur les grands cristaux. La cinétique de
formation des cristaux ne dépend que de la vitesse de diffusion des espéces dissoutes.
Enfin, nous observons par recristallisation, une diminution de la taille des grands
cristaux.

Conditions expérimentales de préparation

Le temps de précipitation est limité a& deux heures, la concentration des
halogénures alcalins est fixée a 0,8 M, pour une concentration de AgNO; 1M, afin que
1'échange solide-solution soit le meilleur. La précipitation est éffectuée a température
constante, sous une lumiére inactinique, en présence de deux gouttes de HNO; 1M.

Lorsque celle-ci est terminée, nous lavons et filtrons afin d'éliminer 1'excés de
AgNO 4
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Les cristaux sont ensuite dispersés dans une solution de chlorure de potassium, pour
effectuer un vieillissement pendant 24 heures. I1 sont alors placés & 1'étuve a 70°C.

A-1-2-2 Préparation des solutions

Nous avons vu qu'un cristal de chlorobromure d'argent mis au contact d'une
solution mixte de chlorure et de bromure n'est en équilibre avec cette solution que

s'il renferme lui-méme ces deux halogénures dans des proportions imposées par 1'équa-
tion [21].

Pour étre dés le départ dans des conditions d'équilibre, Tors des mesures de
force électromotrice, nous devons connaitre le rapport des concentrations Br /C1 , en
fonction de 1a composition de la solution solide. Cela nécessite de connaitre une
technique analytique de dosage des ions bromures en petite concentration, devant les
ions chlorures.

Le principe de la méthode réside en une oxydation sélective du bromure en
brome, par le mélange sulfochromique, suivie d'une extraction par le tétrachlorure de
carbone. La phase organique est ensuite analysée par colorimétrie.

Nous préparons plusieurs solutions solides de méme composition connue, que
1'on disperse dans une solution mixte de chlorure et de bromure, ol la concentration
en chlorure est fixe, la concentration en bromure variable. Pour un temps de mise en
contact donné, nous portons sur un graphique la variation de la concentration en bro-
mure de chacune des solutions,en fonction de la concentration initiale en bromure
(fig.41). Nous obtenons une courbe, qui coupe 1'axe des abscisses en un point dont la
valeur donnera la concentration en bromure & 1'équilibre, méme si nous sommes encore
1oin de 1'équilibre thermodynamique. En effet, en ce point la solution initiale ne doit
pas changer de compoéition, de telle sorte que ABr est toujours nul.

Les valeurs & 1'équilibre du rapport Br /C1~ en fonction de la composition
de la solution solide sont rassemblées dans le tableau 11.

Nous constatons pour les quatre valeurs choisies, 1'accord entre nos résul-

tats et ceux de la Tittérature, obtenus par d'autres méthodes, souvent plus complexes
(67-69),

Mous portons les valeurs moyennes du rapport Br /C1~ en fonction de la compo-
sition de la solution solide sur la figure 42,
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FIGURE :41 Détermination du rapport Br /C1~ en équilibre avec
un chlorobromure d'argent a 50% de AgBr
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FIGURE :42. Variation du rapport Br /C1 en fonction de la composition
de la solution solide.




" Br™/C1”
(52) (49) (47) (65-66)
0,01 4.64.10° | 4.49.107°
0,05 2.20.107" | 2.3 .10™ | 2.22.10™
0,0675 3.12.10™ | 2.99.107"| 2.88.10™
0,0774 3.58.10™ | 3.41.107"| 3.43.10™
0,10 4.60.107" 4.63.10™ | 4.41.107
0,25 1.20.107%| 1.21.107° | 1.18.107° | 1.12.10°°
0,50 2.7. 10| 2.67.10® | 2.70.107 | 2.68.107°
0,728 5.65.107 5.26.107°
0,75 6.20.107°| 6.25.10"° | 6.18.10°°
0,90 1.58.1072
1 0,9 3.25.107% | 3.15.1072
0,99 1.57.107"
Tableau 11

A-1-2-3 Analyse des échantillons par diffraction X

L'étude aux rayons X de solutions solides de chlorobromure d'argent,
mixtes en toutes proportions, montre que ces composés cristallisent dans le systéme
cubique & faces centrées (70), qui est encore celui des cristaux purs de chlorure et
de bromure d'argent. La méme régle s'applique pour les iodobromures d'argent, malgré les
deux formes de cristallisationsdifférentes, tétraédriques du type blende ou du type
wurtzite.

Les paramétres de maille du réseau suivent strictement la loi de VEGGARD,
et sont définis par les relations suivantes (52,71,72) :

-3
a = 5,5502 + 2,246.10" [Br]  pour un chlorobromure

-3
5,7748 + 3,68.10 [I] pour un iodobromure

a

o
Dans ces équations, a est la distance en A entre deux &léments de méme espéce
du réseaus, [Br] et [I] les concentrations en pourcent de moles.Dans les conditions de
préparation indiquées,les résultats des clichés X (fig 43) montrent que la composition



-A.1-15-

5,5502 | i

AgBr

FIGURE :43. Variation du paramétre de maille (a) de AgC]xBrILx
en fonction de la composition de la solution solide.
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des cristaux de chlorobromure d'argent découle directement des quantités d'halogénures
alcalins introduites lors de la coprécipitation.

A-1-3 MONTAGE EXPERIMENTAL ET RESULTATS

A-1-3-1 Montage

- 1'électrode de travail,AgCl Brl , est décrite précédemment,
(I11-9, fig.21). S

-le dispositif expérimental est identique a celui utilisé lors
des mesures de potentiel d'électrode des oxydes de nickel dopés au lithium. Notons que
les mesures se font en lumiére inactinique,

_2
- 1'électrolyte est composé d'un mélange de NaNO; 10 M et d'halo-
génures alcalins,

- les mesures sont éffectuées sur un enregistreur TACUSSEL muni
d'un tiroir TV.11GD.

A-1-3-2 Résultats

Rappelons que nous avons défini une différence de potentiel AE comme suit :

AEq Ag-AgCl1 / C1;:l / référence

AE = ﬂEn - {lEl'

AE,  Ag-AgCl.Bry . / Cl

f Xy’ Brx / référence

n

Le tableau suivant donne les variations de AE expérimental en fonction de
la composition de 1a phase solide et les valeurs des coéfficients d'activité du bromure
et du chlorure d'argent,calculéesa partir de 1a mesure de AE. Nous avons représenté
les variations de AE (fig 44), des coéfficients d'activité (fig 45) en fonction de la
composition de la solution solide.
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FIGURE :44 Variation de la différence de potentiel (AE) en fonction de la compositia
~ de la solution solide.
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FIGURE :45 Coefficients d'activité dans les solutions solides de chlorobromure
d'argent.
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XagBr Br /¢y Aségggré FAgC]/FAgBr Fage FagBr
0,10 4,60.107"| - 2,7 0,654 = 1 1,59
0,25 1,20.107°*| - 6,6 0,770 1,03 1,40
0,50 2,7.107%|  -14,5 1,01 1,14 1,15
0,75 6,20.107°| -28,0 1,325 1,35 1,02

Tableau 12

Remarques
- connaissant les valeurs de AE et des coéfficients d'activité en phase

solide, nous pouvons calculer la solubilité des selsde solution solide derchlorobromure
d'argent, en fonction de la composition des solutions solides.

XAgBr SAgC] SAgBr XAgBr SAgC1 SAgBr
(m/1) (m/1) (m/1) (m/1)
1,33. 10:: 0 65 0,92. 10:: 4,09. 10::
53 1,30. 10_5 2,99. 10_9 75 0,82. 10_5 5,08. 10_8
15 1,24. 10_5 8,74. 10,8 85 0,69. 10_5 7,45.;10_7
25 1,18. 10_5 1,42. 10_8 95 0,43. 10 1,99. 10_7
35 1,12, 10_'5 1,96. 10_8 100 0 6,94. 10
50 1,04. 10 2,80. 10
Tableau 13

La solubilité du sel représentant le composant majeur de la solution solide
n'est que 1égérement abaissée, 1a solubilité du composant mineur étant appréciablement
réduite,

- FAgBr et FAgC] prennent des valeurs égales pour des fractions molaires

identiques. Ce résultat nous permet de penser que les solutions solides de chloro-
bromure d'argent suivent les propriétés des solutions réguliéres.
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ANNEXE II - DEMONSTRATION DE LA FORMULE
DE MOTT SCHOTTKY
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Nous nous proposons dans cette annexe de démontrer la formule de
MOTT SCHOTTKY par la théorie des bandes. Dans un premier temps, nous développerons
1'étude pour les semi-conducteurs, en général, puis nous appliquerons les résultats
obtenus aux oxydes de nickel dopés au 1ithium.

A-2-1 ETUDE FONDAMENTALE DES SEMI-CONDUCTEURS (73)

D'une maniére générale, le diagramme énergétique d'un semi-conducteur
non chargé peut-étre représenté par la figure suivante:

A A
- an ew s s o b e @ e e E = 0
| e e a» =y - aih a» a» e o rﬂ- R - a -
? - T
£ . o
:¢ Epp o o 0 0 00 0 0

Epo o 0o o o0 000
ER S

E E

! (a) v (b)

FIGURE : 46 Piagrammes énergétiques de la surface d'un semi-conducteur
de type p (a) de type n (b) en 1'absence de charges superficielles.

EV : énergie correspondant & 1a bande de valence

EC : @énergie correspondant a la bande de conduction

EF : énergie correspondant au niveau de FERMI

EI : énergie correspondant au milieu de la bande interdite ( gap )

énergie correspondant aux centres accepteurs
énergie correspondant aux centres donneurs
travail d'extraction des électrons
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Lorsque le semi-conducteur est chargé, tel un oxyde en contact avec
une solution, on considére par convention, que les niveaux énergétiques prés
de 1'interface se déforment; seul le niveau de FERMI reste inchangé.

| i
R
E=0—---r---—-------— —————p- -

K
EC

| |y L
- l\ Er -t p

b Epoooooo® _-

|
| E
EA o-:o-;bo-o- 1...---{-

EF ¥ |

l o
[*‘-\~\\ v |
| |

m

-
o_y__
o

Q

o

m

L\\\\ v @

(a)

FIGURE : 47 Diagramme énergétique de la suface d'un semi-conducteur
de typep(a) de type n (b) en présence de charges superficielles.

Dans un semi-conducteur, la position du niveau de FERMI dépend de la
présence de centres donneurs ou accepteurs d'électrons. Dans les schémas que
nous avons donnés, les centres accepteurs,localisés par le niveau énergétique EA’
sont prés de la bande de valence. Au zéro absolu, ces niveaux sont inoccupés; a
des températures plus élevées, ils peuvent accepter des électrons de la bande de
valence. Nous avons un semi-conducteur de type p. De méme, les centres donneurs,
localisés par le niveau énergétique ED prés de la bande de conduction, peuvent
donner leurs électrons. Un tel semi-conducteur est de type n.

Les réactions d'échange d'électrons sont représentées par les équations
suivantes:

D — DY + &

A — A, - pf
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La statistique de FERMI-DIRAC donne la distribution des électrons,
des trous d'électrons, des centres accepteurs et donneurs d'électrons dans les
différents états énergétiques.

Pour les états occupés et les électrons libres, nous avons:

N (E) = D(E).f(E-E

occ F)

pour les états non occupés et les trous d'électrons:

Ninoce(E) = D(E).f(Eg-E)

La fonction de distribution de FERMI et la fonction complémentaire
sont respectivement égales a:

f(E-Eg) = 1/ (L+exp(E-Eg)/KT)

f(Eg=E) = 1 - f(E-Eg)

Pour E-EF supérieur a 2KT:

f(E-EF) = exp(—(E-EF)/KT)
E) = 1

Pour EF-E supérieur a 2KT:

f(E.-E) = exp(-(EF-E)/KT)

F
F(E-Epy = 1

D(E) est une fonction de densité d'état ; pour la bande de conduction

et la bande de valence, elle prend les valeurs suivantes:
2 3/2 1/2 ) o
D(E) = 4m(2m /h ) p (E-E¢) si E supérieur a E
2

1/2 S - C
D(E) = b . (EVE ) si E inférieur a Ey

I
S
=]

—~
n
3
~
>

~—"

1

Qr

Dans ces deux équations, m, et mp représentent la masse de 1'électron.
Tant que EC-EF est supérieur a 2KT, la concentration des électrons dans la
bande de conduction est donnée par 1'équation:

n = Ncexp(-(EC-EF)/KT)
3 3/2
N, = (2/h”).(2mm KT)

Tant que EF-EV est supérieur a2KT , la concentration en trous dans
la bande de valence est donnée par 1'équation:

p = Nvexp(-(EF—Ev)/KT)
= (/0. (2mm Ty
Pour obtenir 1'@lectroneutralité, le nombre d'électrons et de trous

d'électrons doit étre le méme.

2
n.p = Nc.Nvexp(—(EC-Ev)/KT) = ny
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L'occupation des niveaux énergétiques pour les centres accepteurs
et donneurs d'électrons est reliée au potentiel de FERMI par les équations
suivantes :

np- = NpE1/ (1+exp(Ep-Ec) /KT)) = Ny F(E,-E

A F)

+
]

ND(+1/(1+exp(EF-ED)/KT)) = ND.f(EF-ED)

équations dans lesquelles NA et ND sont les concentrations totales
en accepteurs et en donneurs d'électrons.
La condition d'électroneutralité s'écrit :

n+ - = p+onp
La distribution des charges dans un plan perpendiculaire a la
surface semi-conducteur - électrolyte, suit la loi de POISSON :
d2e/dx” = ~4T0(x)/<
La densité de charge p(x) est donnée par 1'équation :
o(x) = b (P(X) + np(x) -n(x) -ny(x))

équation dans laquelle p, Nps Ns Nps répondent aux valeurs données
précédemment.

Nous pouvons remplacer :
C par Ec'p¢
Vv par Ev”p¢
ED par ED -p ¢
p Par  Ep -0 ¢
ce qui revient 3 faire un décalage de potentiel. En fait 1'énergie
des électrons est modifiée par la variation du potentiel électrique; les
bandes vont se courber dans un sens ou dans 1'autre suivant le signe de 4(x).
Pour les concentrations a 1'équilibre, nous avons alors dans la région de
charge d'espace :
n(x) = noexp(p0¢(x)/KT)
tant que EC -po¢(X) -EF reste supérieur a 2KT et
P(x) = p exp(-e o(X)/KT)

tant que Ep + p0¢(x) -Ey reste supérieur a 2KT.

Si ED et EA restent localisés ' respectivement prés de EC et EV ,

ce qui est souvent réalisé en pratique, nous pouvons faire les approximations
suivantes :



+ = ND (région appauvrie en donneurs d'électrons)

- = N (région appauvrie en accepteurs d'électrons)

A

Une premiére intégration de 1%quation de POISSON donne :

(do/dx), 4n// x)dx = -41/e.qqp

ou Asc représente la charge totale dans la région de charge d'espace,
Xg 1'abcisse de 1'interface semi-conducteur - électrolyte.
Soit 1'identité :
(do/dx) . (d°¢/dx?) = 1/2.d/dx(d¢/dx)>
que 1'on applique d 1'équation de POISSON; nous obtenons aprés

intégration :
bs

(d¢/dx = -8n{/// .(d¢/dx) .dx = -81/efp(4)ds
o5

En outre : ¢

) : S
dgg = f(fs/ZE;f;(¢)d¢)l/2

Le signe positif est utilisé si la charge d'espace est positive et
inversement. A partir de cette derniére équation, nous obtenons une relation

entre la capacité différentielle de la région de charge d'espace CSC et ¢g.
ol

Cse = dg  /do = (e/8H)1{2(9(¢S)/£f;(¢)d¢)1/2)

0

La capacité différentielle a un minimum pour le potentiel Os min’ soit

B s,m
p (0 min) = 2-(do(og)/de ), . |p(0)de
s,min s70¢
o
ce qui est équivalent d@ la condition :

¢‘S »M
dnlo(sg )| = 1/2:dnfo(o]dosde,

Nous poursuivons la démonstration de la formule de MOTT SCHOTTKY pour 1'oxyde

de nickel dopé au lithium
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A-2-2 ETUDE FONDAMENTALE DE Lixﬂil-xgl+x/2

Le nombre d'électrons libres dans NiO pur ou stoechiométrique
croit avec la température, mais il demeure trés faible et la conductivité de
ce composé reste trés réduite. I1 en va différement pour des échantillons de
Ni0 non stoechiométrique, par défaut de nickel; des positions du réseau demeu-
rant inoccupées. Commesmous 1'avons vu, la neutralité électrique est assurée
par la formation de Ni au voisingge des Tlacunes cationiques. Dans ce cas,
le systéme "lacune cationique - Ni " produit un centre accepteur, les élec-
trons pouvant passer facilement de la bandede valence dans un tel centre, du
fait de sa localisation. D'autrescentres accepteurs d'électrons peuvent ap-
paraitre par la présence dans le réseau de cations é&trangers, dont la valence
différe de celle des cations majoritaires. Ainsi, le lithium produit-il de tels
centres dans 1'oxyde de nickel, entrainant une diminution du niveau de FERMI,
d'autant plus prononcée que la concentration en lithium est importante.

L'oxyde de nickel est un oxyde de type p ; la condition d'électro-
neutralité s'écrit :

p0 = NA + n0
poil-(ni/p0>%] = Ny

D'autre part, nous posons les équations:

>
—

x
~

[}

noexp(a)
P(x) = p exp(-a)
nA' = NA
équations dans lesquelles:
a = oo¢(x)/KT
Nous obtenons alors:
~ 2 2 2 P21
p(¢) = Pooo[kxp(-a) S ni/poexp(a) -1+ ny/ 4

o($)ds = p o KT[1-a-exp(a)+(n;/p ) (1+a-exp(a))]

Si nous faisons les approximations suivantes:

p > n, c'estadire p =N
0 i o A

ni/nAexp(a)<< 1
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nous obtenons pour la capacité de charge d'espace:

] +[p§eNA]i/2 exp(p o ($-4¢)/KT)-1
“LBNKT 1 " [exp(o (6-94) /KT) =0 (4=04) /KT -1]12

=

gquation dans laquelle =9 représente la variation de potentiel a
1'intérieur de la région de charge d'éspace. En outre, le signe + est utilisé
pour les valeurs positives de el JO le signe - pour les valeurs négatives.

Pour les solutions solides LixN1l—x01+x/2’ NA est égal a NLi’ qui
représente la concentration en Tithium.

Pour de grandes valeurs négatives de o=bg la surface est appauvrie

en trous; nous obtenons alors 1'équation :
2 12
[QOENA'] 1
8nKT J (-1-p0(¢—¢s)/KT)1/2
Soit AE le potentiel total d'électrode a travers 1'interface:

AE = (9m0g) + (og70gq7) + (oy-9)

équation: dans laquelle 9501 et oM représentent respectivement les potentiels
internes de la solution et du métal qui assure le contact avec le solide;

nous trouvons alors 1'équation de MOTT SCHOTTKY:
2 2
E = Ep - KT/po[ 1+ (C pOeNL.i/8HKT)]

2
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