
HAL Id: tel-01737566
https://theses.hal.science/tel-01737566

Submitted on 19 Mar 2018

HAL is a multi-disciplinary open access
archive for the deposit and dissemination of sci-
entific research documents, whether they are pub-
lished or not. The documents may come from
teaching and research institutions in France or
abroad, or from public or private research centers.

L’archive ouverte pluridisciplinaire HAL, est
destinée au dépôt et à la diffusion de documents
scientifiques de niveau recherche, publiés ou non,
émanant des établissements d’enseignement et de
recherche français ou étrangers, des laboratoires
publics ou privés.

Comportement électrochimique de matériaux à haut
potentiel : LiCoPO4 et LiNi1/3Mn3/2O4, en électrodes

couches minces ou composites.
Philippe Dumaz

To cite this version:
Philippe Dumaz. Comportement électrochimique de matériaux à haut potentiel : LiCoPO4 et
LiNi1/3Mn3/2O4, en électrodes couches minces ou composites.. Energie électrique. Université Greno-
ble Alpes, 2017. Français. �NNT : 2017GREAI095�. �tel-01737566�

https://theses.hal.science/tel-01737566
https://hal.archives-ouvertes.fr


THÈSE
Pour obtenir le grade de

DOCTEUR DE LA 
COMMUNAUTÉ UNIVERSITÉ GRENOBLE ALPES
Spécialité : 2MGE : Matériaux, Mécanique, Génie civil, 
Electrochimie
Arrêté ministériel : 25 mai 2016

Présentée par

Philippe DUMAZ

Thèse dirigée par Renaud BOUCHET, Professeur, Grenoble INP

préparée au sein du Laboratoire Laboratoire d'Electrochimie et 
de Physico-Chimie des Matériaux et des Interfaces.
dans l'École Doctorale I-MEP2 - Ingénierie - Matériaux, 
Mécanique, Environnement, Energétique, Procédés, 
Production

Comportement électrochimique de matériaux
à haut potentiel : LiCoPO4 et 
LiNi1/3Mn3/2O4, en électrodes couches 
minces ou composites.

Electrochemical behavior of high potential 
materials : LiCoPO4 and LiNi1/3Mn3/2O4 as 
thin films or composites electrodes

Thèse soutenue publiquement le 7 décembre 2017,
devant le jury composé de :

Monsieur Renaud BOUCHET
Professeur, Grenoble INP, Directeur de thèse
Monsieur sylvain FRANGER
Professeur, Université Paris-Sud XI, Rapporteur
Madame Claire VILLEVIEILLE
Directeur de Recherche, Paul Scherrer institute, Rapporteur
Monsieur Charles DELACOURT
Chargé de Recherche, CNRS, Examinateur
Madame Cécile ROSSIGNOL
Maître de Conférences, Université Grenoble Alpes, Co-directeur de thèse
Monsieur Arnaud MANTOUX
Maître de Conférences, Grenoble INP, Co-directeur de thèse
Monsieur Philippe POIZOT
Professeur, Université de Nantes, Président





I



2



Sommaire

Introduction 7

1 Etude bibliographique 11

1.1 Premiers pas dans la recherche sur les batteries . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 11

1.2 Fonctionnement des batteries Li-ion . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 12

1.3 Éléments constitutifs de la batterie Li-ion . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 14

1.3.1 Cathodes . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 14

1.3.2 Anodes . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 19

1.3.3 Matériaux passifs . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 25

1.3.4 Électrolytes liquides . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 25

1.4 Interfaces électrode/électrolyte . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 26

1.4.1 Solid Electrolyte Interphase (SEI) . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 26

1.4.2 Protection d’électrode . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 28

1.5 LiCoPO4 . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 30

1.5.1 Propriétés structurales . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 30

1.5.2 Activité électrochimique . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 32

1.5.3 Mécanismes de dégradation . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 33

1.5.4 Amélioration des performances . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 35

1.6 LiNi0.5Mn1.5O4 . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 36

1.6.1 Propriétés structurales . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 36

1.6.2 Activité électrochimique . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 38

1.6.3 Mécanismes de dégradation . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 45

1.6.4 Synthèse . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 53

1.6.5 Amélioration des performances . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 58

1.7 Dépôt de couches atomiques appliqué aux batteries Li-ion . . . . . . . . . . . . . . . . . . 65

3



Sommaire

1.7.1 Application à l’ingénierie de surface d’électrode . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 65

1.7.2 Protection par ALD de Al2O3 . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 66

1.7.3 Protection par ALD de TiO2 . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 67

1.8 Conclusion . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 67

2 Étude de films minces de matériaux à haut potentiel 69

2.1 Introduction . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 69

2.2 LiCoPO4 . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 70

2.2.1 Synthèse par voie ESD . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 70

2.2.2 Caractérisations structurales : DRX, Raman . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 73

2.2.3 Caractérisation morphologique : MEB . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 74

2.2.4 Activité électrochimique : EIS, CG . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 76

2.2.5 Protection par dépôt d’oxydes effectué par ALD . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 84

2.3 LiNi0.5Mn1.5O4 . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 88

2.3.1 Synthèse par ESD . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 88

2.3.2 Caractérisations structurales : DRX, Raman . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 90

2.3.3 Caractérisations morphologiques : MEB, TEM . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 91

2.3.4 Conductivité électronique . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 94

2.3.5 Activité électrochimique : EIS, CG . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 98

2.3.6 Transfert de charge . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 101

2.3.7 Estimation du coefficient de diffusion dans la phase LNMO . . . . . . . . . . . . . 107

2.3.8 Étude de la perte de capacité en cyclage . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 120

2.3.9 Protection par dépôt d’oxydes effectué par ALD . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 123

2.4 Étude préliminaire de cellules complètes LiNi0.5Mn1.5O4/Li4Ti5O12 . . . . . . . . . . . . . 128

2.4.1 Élaboration de couche mince de Li4Ti5O12 par ESD . . . . . . . . . . . . . . . . . 128

2.4.2 Cellule complète . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 130

2.5 Étude préliminaire en micro-batterie tout solide LNMO/LIPON/Li . . . . . . . . . . . . . 132

2.6 Conclusion . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 135

3 Étude d’électrodes composites de matériaux à haut potentiel 137

3.1 Introduction . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 137

3.2 LiNi0.5Mn1.5O4 . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 137

3.2.1 Synthèse de poudres de LiNi0.5Mn1.5O4 . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 138

3.2.2 Caractérisation structurale . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 139

4



Sommaire

3.2.3 Caractérisation morphologique . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 143

3.2.4 Activité électrochimique . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 145

3.2.5 Potentiels thermodynamiques et hystérésis . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 153

3.2.6 Transfert de charge . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 159

3.2.7 Estimation du coefficient de diffusion dans la phase LNMO sonic-optimisé . . . . . 166

3.2.8 Étude de la perte de capacité en cyclage . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 173

3.3 Conclusion . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 181

Conclusion générale 183

A Techniques de dépôts 187

A.1 Dépôt de couche mince par pulvérisation électrostatique (ESD) . . . . . . . . . . . . . . . 187

A.1.1 Description de la technique ESD . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 187

A.1.2 Contrôle des morphologies . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 190

A.2 Dépôt de couche mince par Atomic Layer Deposition (ALD) . . . . . . . . . . . . . . . . . 191

A.2.1 ALD thermique . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 192

A.2.2 ALD assistée par plasma (Plasma-Enhanced ou PE-ALD) . . . . . . . . . . . . . . 193

A.2.3 ALD spatiale . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 194

A.2.4 Détermination de la vitesse de croissance . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 195

A.2.5 Analyse de rugosité de surface par AFM . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 197

A.2.6 Évaluation de la conductivité des couches ALD déposées . . . . . . . . . . . . . . . 198

B Caractérisations structurales, physico-chimiques et texturales 199

B.1 Diffraction des rayons X . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 199

B.1.1 Affinement structural par la méthode de Rietveld . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 200

B.1.2 Estimation de taille de cristallites par DRX . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 201

B.2 Microscopie électronique à balayage (MEB) . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 202

B.2.1 Distribution de taille de particules avec ImageJ . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 203

B.3 Spectrométrie de masse à plasma à couplage inductif (ICP-MS) . . . . . . . . . . . . . . . 203

B.4 Spectroscopie Raman . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 205

B.5 Microscopie électronique à transmission (TEM) . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 205

B.5.1 Préparation de lame mince par faisceau d’ion focalisés . . . . . . . . . . . . . . . . 205

C Caractérisations électrochimiques 207

C.1 Assemblage et cyclage de batteries au lithium en laboratoire . . . . . . . . . . . . . . . . . 207

5



C.1.1 Préparation d’électrode composite . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 207

C.1.2 Assemblage de pile bouton . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 208

C.1.3 Tests électrochimiques . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 208

C.2 Calcul du facteur thermodynamique . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 209

C.3 Spectroscopie d’impédance . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 210

C.3.1 Principe . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 210

C.3.2 Mesures de conductivité . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 212

D Étude de l’électrode Lithium métal 215

D.1 Détermination de circuit équivalent par étude de systèmes symétriques . . . . . . . . . . . 216

D.1.1 Système lithium/LP30/lithium . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 216

D.1.2 électrode positive/LP30/électrode positive . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 221

D.1.3 Circuit électrique pour systèmes complets . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 222

D.1.4 Conclusion . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 223



Introduction

Au cours des dernières décennies, notre vie de tous les jours a été révolutionnée par l’apparition de

nouveaux systèmes de communication, d’information et de transport. Les objets sans fil et connectés sont

devenus omniprésents dans notre mode de vie actuel. Ces innovations technologiques sont dirigées par

un besoin de systèmes portables et miniaturisés possédant des fonctionnalités multiples, impliquant une

demande d’énergie conséquente pour fonctionner. Les batteries Li-ion rechargeables, point clé de tous les

systèmes portables actuels, ont permis de répondre à cette demande. Depuis leur première commerciali-

sation en 1991 [1], elles rencontrent un franc succès qui s’accompagne d’une augmentation continue des

ventes. Le marché mondial des batteries lithium-ion était estimé à moins de 12 milliards de dollars en

2012. Il devrait atteindre 140 milliards de dollars en 2026.

De nouveaux marchés s’ouvrent au stockage électrochimique de l’énergie avec notamment les pro-

blématiques environnementales. L’énergie fossile, qui a alimenté 200 ans de développement industriel et

changé nos modes de vie, est pointée du doigt, notamment pour ses émissions de CO2 participant au ré-

chauffement climatique et de particules fines nocives pour la santé et l’environnement. Le développement

durable et les alternatives écologiques sont au coeur des politiques énergétiques et environnementales

actuelles, motivées également par une réduction de la dépendance énergétique envers des pays fournis-

seurs. Si la technologie Li-ion fournit de nos jours une haute énergie spécifique (250 Wh.kg−1) et une

durée de vie augmentée comparée aux précédents systèmes rechargeables, il reste de nombreux verrous

technologiques à surmonter. Notre société moderne requiert toujours plus d’énergie embarquée avec des

applications à grande échelle pour les batteries Li-ion concernant notamment l’industrie automobile, avec

comme objectif la voiture 100% électrique, zéro émission de CO2. Certains modèles commerciaux sont déjà

équipés de tels systèmes, mais souffrent d’une autonomie assez faible, de quelques centaines de kilomètres.

Le principal défi ici est de développer un système de stockage capable de concurrencer les performances

des véhicules thermiques, c’est à dire avec une autonomie d’au moins 600 km, une sécurité d’utilisation,
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une durée de charge de quelques minutes maximum, tout en gardant un coût modéré ainsi qu’une du-

rée de vie élevée. Ces performances ne pourront être atteintes qu’avec la découverte et l’optimisation de

nouveaux matériaux d’électrode et d’électrolyte [1], couplée à d’intenses recherches autour des réactions

électrochimiques impliquées dans ces systèmes. Pour le stockage de l’énergie à l’échelle du réseau élec-

trique, les accumulateurs lithium-ion sont également des candidats prometteurs. L’utilisation de sources

naturelles illimitées telles que l’énergie solaire, éolienne ou hydraulique est en plein essor. Cependant leurs

productions énergétiques sont fortement liées aux conditions climatiques et sont donc intermittentes. Ces

systèmes nécessitent donc d’être associés à du stockage d’énergie, afin de lisser la production avant injec-

tion sur le réseau [2]. Pour toutes ces raisons, les batteries Li-ion doivent intégrer de nouveaux matériaux

d’électrode permettant d’obtenir une grande puissance et une haute densité d’énergie, tout en conservant

une durée de vie élevée et une sécurité d’utilisation.

Dans ce contexte, notre travail a consisté à préparer des matériaux à hauts potentiels (potentiel su-

perieur à 4,7V vs Li+/Li). Ces matériaux ont d’abord été synthétisés sous forme de couches minces afin

d’obtenir des électrodes modèles pour étudier de manière fondamentale les propriétés de transport des

matériaux et ses interactions en présence d’un électrolyte liquide notamment les phénomènes à l’interface

électrode/électrolyte. Ces morphologies permettent la mise en place de caractérisations électrochimiques

fines et des modèles mathématiques simples, rendus plus complexes lors de l’utilisation d’électrodes compo-

sites formées de matériau actif et de carbone dans une matrice polymère. La compréhension des matériaux

acquise au cours de ce premier axe a permis de transposer et d’adapter ces techniques de caractérisation

aux systèmes plus complexes que sont les électrodes composites.

Ce manuscrit se divisera donc en trois parties. La première sera consacrée à l’étude du contexte des

batteries Li-ion et plus particulièrement sur l’avancement des recherches actuelles sur les matériaux à

haute densité d’énergie. Une partie de ce chapitre bibliographique sera dédié à la description approfondie

de l’état de l’art de deux matériaux à haut potentiel présentant un intérêt particulier le LiCoPO4 (LCP)

et le LiNi0.5Mn1.5O4 (LNMO). Ces derniers s’inscrivent parfaitement dans le contexte de développement

de matériaux à haute densité d’énergie puisqu’ils possèdent des potentiels d’oxydation de 4,8 et 4,7 V vs

Li+/Li et des densités d’énergies massiques théoriques de 802 et 691 Wh.kg−1 par rapport au lithium,

respectivement.

La deuxième partie traitera de l’étude de couches minces de ces deux matériaux à haut potentiel. Les

couches minces modèles seront réalisées par une technique de pulvérisation électrostatique puis systémati-

quement étudiées par diverses techniques de caractérisation physico-chimiques telles que la diffraction des
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rayons X (DRX), la microscopie électronique à balayage (MEB) ou encore la spectroscopie Raman (annexe

B). Les propriétés de ces matériaux vis-à-vis de l’insertion et la désinsertion du lithium seront ensuite

testées et caractérisées en cellules électrochimiques. De nombreux paramètres cinétiques et thermodyna-

miques seront extraits grâce à plusieurs techniques électrochimiques telles que la titration intermittente

(GITT), la spectroscopie d’impédance (PEIS et GEIS), le cyclage galvanostatique et les tests de puissance

(annexe C). Nous proposerons d’ailleurs une méthode simple, à partir de ces tests de puissance, pour dé-

terminer un paramètre important des matériaux d’électrode, le coefficient de diffusion du lithium. Enfin,

nous tenterons de répondre à plusieurs questions qui demeurent en suspens concernant la cyclabilité et

la perte de capacité de ces matériaux à haut potentiel au cours de cyclage long. Pour limiter cette perte

de capacité en cyclage et protéger l’interface des matériaux à haut potentiel, nous tenterons de créer des

interfaces artificielles inorganiques par le dépôt de couches atomiques de différents oxydes.

La troisième partie de ce manuscrit portera sur la synthèse de poudres de LNMO et leur mise en forme

en électrodes composites. Différentes synthèses conduisant à différentes phases et morphologies de LNMO

seront discutées, et les propriétés de ces poudres en tant qu’électrodes composites seront évaluées. De façon

similaire au travail effectué sur couche mince, de nombreux paramètres cinétiques et thermodynamiques

seront extraits et discutés par rapport aux résultats obtenus précédemment sur couche mince. Enfin nous

proposerons une technique très simple permettant d’améliorer de façon étonnamment efficace la cyclabilité

d’électrodes composites de LNMO.
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Chapitre 1

Etude bibliographique

1.1 Premiers pas dans la recherche sur les batteries

Les premiers accumulateurs à voir le jour étaient à usage unique, tel que la pile Zn-MnO2 inventée par

Leclanché. La réaction redox survenant lors de la décharge est irréversible et rend la recharge impossible.

Ces systèmes sont appelés cellules primaires, à l’inverse des cellules secondaires, où un courant permet de

forcer la réaction dans l’autre sens, et donc de régénérer le matériau actif.

La première batterie secondaire, de type acide - plomb a été inventée en 1859 par Gaston Planté, et

délivrait une tension de 2V. Depuis, d’autres systèmes ont vu le jour comme la batterie nickel - cadmium,

supplantée par la suite par la batterie nickel - métal hydrure (Ni-MH), moins dangereuse pour l’envi-

ronnement. Cette technologie préservant la tension de 1,2 V et présentant de bonnes performances s’est

vue implantée dans de nombreux dispositifs portables, notamment dans les premiers véhicules hybrides

et électriques. Les batteries Ni-MH présentent des densités d’énergie de l’ordre de 70 Wh.kg−1, largement

supérieures aux 30 Wh.kg−1 des batteries au plomb. Malgré cette remarquable amélioration, cette valeur

reste faible comparée aux exigences des systèmes embarqués. Pour maximiser l’énergie embarquée, le sys-

tème de stockage idéal doit comprendre un potentiel élevé entre les bornes des électrodes et présenter une

faible masse de réactif par électron échangé. Le lithium, le plus léger et le plus électropositif des métaux,

apparaît comme un choix incontournable pour le design de batteries à haute densité d’énergie. Dès 1960,

il est utilisé comme anode dans les piles primaires [3]. Ces piles présentant une haute densité d’énergie et

de bonne performance en puissance, elles ont rapidement supplanté les systèmes zinc-carbone (Zn-C).
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Dans les années 1970, le concept de composés d’insertion électrochimique commence à être exploré

notamment par Whittingham et al. [4, 5]. Plusieurs composés inorganiques sont identifiés comme pouvant

réagir de manière réversible avec les métaux alcalins. En 1972, Exxon produit la première batterie lithium

rechargeable, utilisant TiS2 comme cathode, du lithium métal à l’anode et LiClO4 dans du dioxolane

comme électrolyte. Malgré une tension de 2.3 V, la faible tenue en cyclage ainsi que des risques d’explosions

lors de la charge ont conduit à améliorer le système, en utilisant notamment un alliage LiAl, permettant

d’éviter l’utilisation du Li métal, jugé dangereux [6]. Cependant, les faibles performances de l’alliage LiAl

en tant qu’anode, notamment sa faible cyclabilité, ont conduit à l’arrêt du développement de ces batteries.

Entre-temps, des avancées significatives ont été réalisés dans les composés d’intercalation. Les recherches

de Goodenough et al. [7] dans les années 80 ont conduit à la découverte de la fameuse classe d’oxydes

lamellaires LiMO2 (où M correspond au Ni, Co ou Mn), LiCoO2 (LCO) étant encore largement utilisé

actuellement.

Le défi était à présent de trouver une alternative à l’anode en lithium métal. Les composés d’inter-

calation semblant être une solution prometteuse, c’est l’utilisation de composés carbonés qui ont permis

une véritable avancée technologique [8]. En 1991, Sony commercialise la première batterie Li-ion compo-

sée d’une cathode LCO et d’une anode en carbone. La batterie présentait un potentiel de 3.8 V et une

densité d’énergie comprise entre 130 et 150 Wh.kg−1. Après des années d’optimisation, les batteries Li-ion

atteignent de nos jours des densités d’énergie de l’ordre de 250 Wh.kg−1 [9, 10]. La suite de ce chapitre

est consacrée à la description des systèmes Li-ion, de l’état de l’art et de son développement afin d’évaluer

les verrous technologiques subsistants.

1.2 Fonctionnement des batteries Li-ion

En 2015, le LCO était toujours largement utilisé comme matériau d’électrode positive. D’autre com-

posés tels que LiFePO4 (LFP), LiMn2O4 (LMO), LiNixCoyAlzO2 (NCA) ou LiNixMnyCozO2 (NMC) sont

aussi fréquemment utilisés selon les applications visées. Ces composés seront décrits dans la section 1.3.1.

Du coté de l’électrode négative, on retrouve en général du carbone graphite qui permet une bonne réten-

tion de capacité ainsi qu’une densité d’énergie élevée. L’utilisation d’autres composés est courante selon

le domaine d’application. Par exemple le spinelle Li4Ti5O12 (LTO) offre, malgré une capacité réduite,

une certaine sécurité d’utilisation grâce à son potentiel d’intercalation élevé (1,5 V vs Li+/Li) limitant

la dégradation des électrolytes liquides. Le silicium ou l’étain offrent une capacité inégalable, mais leur

utilisation commerciale n’est pas viable actuellement, à cause de leur très forte variation de volume qui
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entraîne une déstructuration de l’électrode et une faible durée de vie. Ces différents composés seront

également décrits en section 1.3.2.

Les électrodes sont séparées par l’électrolyte composé en général d’un mélange de solvants non ac-

queux contenant un sel de lithium (LiPF6, LiTFSI...), tout cela imprégné dans une membrane poreuse.

L’électrolyte permet une rapide diffusion du lithium entre les électrodes tout en agissant comme un iso-

lant électrique. Dernièrement, la technologie Li-polymère a permis de substituer l’électrolyte liquide par

un polymère conducteur ionique. Cette technologie prometteuse permettrait de vaincre les problèmes de

sécurité liés au risque d’auto-emballement thermique dans les batteries.

Le principe de fonctionnement d’une batterie Li-ion est décrit par la figure 1.1. A l’état chargé, le

lithium est intercalé dans le graphite tandis que l’électrode positive s’appauvrit en lithium. Quand la

batterie est connectée à un appareil externe et se décharge, les réactions d’oxydoréduction surviennent à

chaque électrode et génèrent un flux d’électron entre l’électrode négative et l’électrode positive à travers

le circuit électrique externe. Les électrons sont extraits du matériau actif anodique et les ions lithium

sont dés-intercalés et relargués dans l’électrolyte. A la positive, le matériau actif est réduit et permet une

ré-insertion des ions lithium. L’équilibre de charges entre les électrodes est maintenu grâce à l’électrolyte

qui permet le déplacement des ions entre les deux électrodes. Pour charger la batterie, un courant est

appliqué en sens inverse et les réactions redox inverses se produisent. Durant les cycles de charge-décharge,

les ions Li+ font la navette entre les électrodes où ils s’intercalent (resp. dés-intercalent). Ce mécanisme

est aussi appelé Rocking-chair. Il est important de noter que dans le domaine des batteries, la littérature

anglo-saxonne a l’habitude de nommer l’électrode positive et l’électrode négative respectivement cathode

et anode, en référence à leur mode de fonctionnement en décharge.

Pour obtenir une cellule Li-ion de haute densité d’énergie gravimétrique, avec une longue durée de

vie et un fonctionnement sûr, celle-ci doit présenter de très faibles pertes d’énergie au cours des cycles de

charge / décharge, et également de bonnes performances lors d’une utilisation en puissance, nécessaire pour

certaines applications. Enfin, la cellule doit être la moins polluante possible et peu coûteuse à produire.

L’énergie gravimétrique stockée par une cellule électrochimique est régie par la relation :

Estockee = Qcellule · Vcellule (1.1)

avec Estockée en Wh.kg−1, Q la quantité d’électricité échangé entre les deux électrodes par kg de cellule (en

Ah.kg−1), et V la tension entre les bornes de la cellule (en volts). L’équation 1.1 montre très simplement

que les deux leviers pour améliorer l’énergie sont d’augmenter la capacité et/ou la tension de la cellule. Les

matériaux d’anode carbonés ayant, vis-à-vis du lithium, des potentiels proches de 0 V, c’est le potentiel
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Figure 1.1 – Principe du mécanisme rocking-chair ou Li-ion.

du matériau de cathode qui va dicter la tension de la cellule.

1.3 Éléments constitutifs de la batterie Li-ion

Les matériaux d’électrodes peuvent être regroupés en 3 grandes familles : les composés d’insertion, les

matériaux de conversion et les alliages. Ces différentes structures sont décrites dans la figure 1.2.

1.3.1 Cathodes

Parmi les composés d’insertion, trois structures cristallines sont communément utilisées comme po-

sitives de batterie Li-ion [11] : les structures olivines (type LiMPO4), les lamellaires (type LiMO2) et

les spinelles (type LiMPO4) avec M pouvant être un métal de transition (Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu ou Al

sont les plus couramment utilisés) ou bien une combinaison stoechiométrique de plusieurs d’entre eux.

Cette section présente brièvement les caractéristiques de ces différentes structures, tandis que les composés

LiCoPO4 et LiNi0.5Mn1.5O4 seront étudiés plus en détail dans les sections 1.5 et 1.6.
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Figure 1.2 – Représentation schématique des différents mécanismes observés dans les matériaux d’électrode utilisés en

batterie Li-ion ainsi que leurs principaux avantages et inconvénients, d’après [11].
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1.3.1.1 Olivines LiMPO4

Les matériaux à charpente polyanionique, tels que le LiFePO4, sont un des succès récent de la recherche

en chimie du solide. Depuis la preuve de concept par Padhi et al. en 1997 [12], dix ans d’effort de recherches

ont permis de mener ce matériau à des applications industrielles de grande envergure (téléphones et

ordinateurs portables, drones, voitures, stockage de l’énergie produite par centrales éoliennes ou panneaux

photovoltaïques domestiques) [13]. En vue d’augmenter la densité d’énergie, le fer (578 Wh.kg−1) a été

substitué par le manganèse, le cobalt et le nickel [14, 15]. En effet, ces trois éléments présentent un

potentiel d’oxydoréduction plus élevé que le couple FeIII/FeII, et donc une densité d’énergie supérieure. Les

meilleures performances théoriques seraient obtenues avec le LiNiPO4 (environ 870 Wh.kg−1 théorique),

dont le couple redox serait à 5,1 V vs Li+/Li [16]. Cependant, l’activité électrochimique n’a pu être

prouvée en utilisant des électrolytes non aqueux [17]. Le LiMnPO4, avec un potentiel de 4,1 V vs Li+/Li

possède une densité d’énergie assez élevée de l’ordre de 700 Wh.kg−1, tout en étant à la limite de la fenêtre

de potentiel des électrolytes conventionnels [18]. Le LiCoPO4, avec un potentiel de 4,8 V vs Li+/Li et

une capacité théorique de 167 mAh.g−1, possède des performances théoriques élevées avec une densité

d’énergie de 802 Wh.kg−1, et une activité électrochimique qui a été prouvée dans des électrolytes liquides

organiques conventionnels [19].

Figure 1.3 – Représentation de la structures olivine LiFePO4, montrant les octaèdres FeO6, les tétraèdres PO4, et les canaux

uni-dimensionnels dans lesquels résident les ions lithium [20].
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1.3.1.2 Spinelles type LiM2O4

Les spinelles de formule générale LiM2O4 cristallisent en phase Fd-3m. Elles comprennent des cations

métalliques coordonnés de façon octaédrique, et des cations lithium coordonnés de façon tétraédrique. Les

sites tétraédriques interconnectés fournissent des chemins tridimensionnels pour la diffusion du lithium à

travers la structure spinelle. Le spinelle LiMn2O4 a été envisagé comme alternative au composé LiCoO2, car

le manganèse est moins cher, moins toxique et moins polluant que le cobalt. Malgré une densité d’énergie

proche du LiCoO2 (voir tableau 1.1), et de bonnes propriétés de conduction ionique et électronique [21],

des problèmes de stabilité de phase ont freiné son développement [22, 23]. Une des raisons fréquemment

évoquées pour la perte de capacité du matériau est une dissolution du manganèse induite par effet Jahn-

Teller. L’effet Jahn-Teller est une distorsion géométrique d’un système moléculaire non linéaire, ici un

complexe octaédrique, qui réduit sa symétrie et son énergie. Les deux liaisons axiales du complexe peuvent

être plus courtes ou plus longues que les liaisons équatoriales. Cet effet peut également être observé dans

les composés tétraédriques. Il est plus ou moins marqué selon la configuration électronique et l’état de

spin. Dans le cas du LiMn2O4, le Mn est à l’état +III et +IV, donc dans une configuration électronique

3d4 et 3d3, respectivement. La configuration électronique 3d4 est fortement propice à l’effet Jahn-Teller

car le complexe octaédrique, qu’il soit en configuration spin haut ou spin bas, aura tendance à abaisser

son énergie dans une symétrie D4h. En revanche une configuration 3d3 n’induit pas d’effet Jahn-Teller

puisque seules les orbitales t2g sont occupées. Les résultats expérimentaux [22] tendent à montrer que

la perte de manganèse du matériau actif se produit surtout à un état de charge avancé. On peut donc

se demander si cette dissolution induite par effet Jahn-Teller est bien la raison principale de perte de

capacité. En dopant ce spinelle avec d’autres cations et en jouant sur la stoechiométrie du manganèse, on

peut augmenter la densité d’énergie, mais aussi stabiliser la structure et limiter la perte de capacité [24].

De nombreux rapports font état de formulation de type LiMxMn2-xO4 avec M = Fe, Co, Cr, Ni... [25, 26].

1.3.1.3 Oxydes lamellaires type LiMO2

La structure lamellaire LiMO2 (M = Co, Ni, V) cristallise dans une symétrie trigonale (R3m). Elle

est constituée de couches de métaux de transition en environnement tétraédrique, et de couches de li-

thium. Dans cette structure, le lithium est coordonné de façon octaédrique aux oxygènes, mais diffuse

d’un site à l’autre en passant par un site tétraédrique intermédiaire. On a donc un chemin diffusionnel

à deux dimensions, la troisième étant bloquée par le plan constitué des métaux de transition. Malgré un

coût relativement élevé et une certaine toxicité dus à l’utilisation du cobalt, le LiCoO2 a été commer-
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cialisé massivement comme électrode positive de batterie Li-ion durant les vingt dernières années, grâce

notamment à une facilité de production à l’échelle industrielle. Cependant, il ne peut délivrer qu’envi-

ron 150 mAh.g−1, ce qui représente seulement la moitié de sa capacité théorique. Cette limitation est

due à l’instabilité du matériau quand plus de la moitié des Li+ sont extraits. De nouveaux composés,

où le cobalt est partiellement ou entièrement substitué par d’autres métaux de transition, ont émergés.

Par exemple, le LiNi1/2Mn1/2O2 présente un centre redox double apporté par les couples NiIV/NiIII et

NiIII/NiII entre 4.3 et 3.6 V vs Li+/Li, qui permet d’atteindre des capacités de l’ordre de 200 mAh.g−1.

Cependant la synthèse de ce composé conduit à un certain taux d’échange entre le lithium et le nickel

dont il est difficile de s’affranchir. Le nickel présent dans la couche de lithium bloque certains chemins

diffusionnels ce qui réduit la mobilité du lithium. Finalement, avec l’introduction d’un peu de cobalt, le

composé LiCo1/3Ni1/3Mn1/3O2 (NMC) présente une capacité pratique identique au LiNi1/2Mn1/2O2 (200

mAh.g−1), avec une fenêtre de potentiel légèrement supérieure (3,6 - 4,6 V vs Li+/Li). L’introduction

de cobalt permet de réduire le taux d’échange du lithium et du nickel, et donc d’obtenir des capacités

en puissance assez élevées [27]. Le LiCo1/3Ni1/3Al1/3O2 (NCA) permet également d’obtenir une capacité

élevée de l’ordre de 200 mAh.g−1 avec un potentiel autour de 4 V vs Li+/Li.

1.3.1.4 Lithiums riches Li1+xM1-xO2

L’introduction de lithium supplémentaire dans les composés LiMO2 permet d’améliorer la capacité de

cette classe de matériaux jusqu’à plus de 300 mAh.g−1. Les ions lithium en excès viennent remplacer les

métaux de transition comme le montre la figure 1.4.

Figure 1.4 – Evolution de la structure lamellaire LiCoO2 avec la substitution partielle du Co par Mn et Ni pour former les

NMC, puis la substitution d’une partie des métaux par le lithium pour former les Li-rich [28].
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La courbe de première charge de ce type de matériau est présentée sur la figure 1.5-a. Elle présente

deux régions différentes, avec une première zone où la tension évolue rapidement de 3,6 à 4,5 V vs Li+/Li,

et une deuxième zone présentant un plateau autour de 4,6 V vs Li+/Li [27]. La courbe de décharge qui

s’ensuit présente un profil en S. Cependant, le profil tend à se linéariser lors des cycles suivants (cf. figure

1.5-b). La capacité observée est supérieure à la capacité théorique obtenue si l’on considère l’oxydation

seule des métaux de transition. L’origine de cette capacité supplémentaire est toujours en débat même si

de nombreuses pistes ont été proposées, avec notamment la participation du réseau d’oxygène à la réaction

redox globale [29]. Les inconvénients principaux de cette classe de matériaux résident notamment dans

une décroissance de la tension en cyclage, une importante capacité irréversible lors du premier cycle liée

à l’activité des oxygènes, mais aussi une perte de capacité en cyclage, une instabilité de surface ainsi

que de faibles capacités en puissance [30]. Les phases lithium-riches permettent donc d’atteindre des

capacités exceptionnelles comparées aux autres matériaux d’insertion, mais les problématiques citées ci-

dessus empêchent leur développement industriel, ce qui en fait un défi captivant pour la communauté

scientifique des batteries Li-ion.

Figure 1.5 – Courbe de charge/décharge de Li-rich NMC a) premier cycle b) courbes de décharge et évolution du potentiel

lors du cyclage [28].

Le tableau 1.1 résume les propriétés électrochimiques des principaux matériaux d’électrode positive

qui ont été présentés auparavant.

1.3.2 Anodes

Les matériaux d’électrodes négatives peuvent être classés en trois groupes principaux [31] :

- Les matériaux d’intercalation tels que les carbones poreux, les nanotubes de carbone, le graphène, les
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Structure Composé

Capacité

spécifique

(mAh.g−1)

Potentiel

moyen (vs

Li+/Li)

Densité d’énergie

massique

(Wh.kg−1)

Oxydes lamellaires

LiCoO2 272 (140) 4 1088 (560)

LiNi1/3Mn1/3Co1/3O2 272 (200) 3.8 1034 (760)

LiNi1-x-yAlxCoyO2 278 (200) 3.8 1056 (760)

Spinelle
LiMn2O4 148 (140) 4.1 607 (574)

LiNi1/2Mn3/2O4 147 (140) 4.7 691 (658)

Olivine
LiFePO4 170 (165) 3.4 578 (561)

LiCoPO4 167 (140) 4.8 802 (672)

Tableau 1.1 – Caractéristiques électrochimiques de différents composés d’insertion, les chiffres entre parenthèse représentent

les valeurs expérimentales

oxydes de titane lithiés ou non lithiés Li4Ti5O12 et TiO2, etc.

- Les alliages tels que le Si, le Ge, le Sn, l’Al, le Bi, le SnO2, etc.

- Les matériaux de conversion tels que les oxydes de métaux de transition (MnxOy, NiO, FexOy, CuO,

Cu2O, MoO2, etc.), les sulfures, phosphures et nitrures métalliques.

La figure 1.6 résume les principaux avantages et inconvénients de ces différents matériaux d’anode.

1.3.2.1 Soft & Hard carbones

Les matériaux à base de carbone utilisés comme anode dans les batteries Li-ion sont classés en deux

catégories : les carbones graphitiques où les feuillets sont pratiquement tous empilés dans la même di-

rection, et les carbones non graphitiques, où les cristallites ont une orientation totalement aléatoire. Le

premier est très commun dans la communauté des batteries car il présente une capacité réversible correcte

(350 - 370 mAh.g−1), une longue durée de vie et un rendement faradique acceptable (plus de 90%). Parmi

les types de graphite disponibles dans le commerce, on retrouve entre autres le Mesocarbon Microbead

(MCMB), les fibres de carbone développées en phase vapeur (VGCF), le Graphite artificiel massif (MAG),

etc. Malgré leur production de masse et le coût relativement faible des procédés industriels, ces classes

de matériaux sont limitées par leur capacité spécifique. Afin d’augmenter cette capacité spécifique, la

recherche s’est axée vers les carbones durs (non graphitiques), les nanotubes de carbone (CNT) et le
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Figure 1.6 – Matériaux d’anode communément utilisés en batterie Li-ion, d’après [31].

graphène. La réduction de taille et la géométrie de ces structures introduisent de nouvelles propriétés

qui peuvent considérablement améliorer les capacités de stockage d’énergie. Le carbone dur possède un

alignement aléatoire des feuilles de graphène qui fournit de nombreux espaces pour stocker le lithium et

donc une capacité élevée (plus de 500 mAh.g−1), mais la diffusion du lithium à l’intérieur de ces carbones

durs est très lente, ce qui induit une faible capacité en puissance. De plus, ils présentent de fait une faible

densité ainsi qu’un rendement faradique faible.

1.3.2.2 Nanotubes de carbones (CNT)

Depuis leur découverte en 1991 [32], les CNT ont été étudiés à la fois comme matériaux d’anode et

comme additifs. En particulier, lorsqu’ils sont utilisés avec d’autres matériaux d’anodes, ils permettent

d’améliorer notamment la conductivité électronique. La capacité théorique des CNT a été estimée à 1116

mAh.g−1 pour une stoechiométrie équivalente à LiC2 [33]. La difficulté réside dans l’accessibilité des sites

de coeur du CNT pour le lithium . Cette dernière peut-être facilitée par des extrémités ouvertes et par

des ouvertures latérales, fournissant ainsi de meilleures capacités de stockage. La figure 1.7 présente les

travaux d’Oktaviano et al. [34]. Grâce à un forage chimique des nanotubes, ils créent de nouveaux chemins

diffusionnels, obtenant ainsi une augmentation de 50 % de la capacité spécifique. Cependant, l’efficacité

coulombique reste faible avec l’utilisation de CNT, en raison de la présence de nombreux défauts de
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Figure 1.7 – Performances électrochimiques de différents MWCNT (multi-wall CNT pristines, purifiés et forés) : (a)

charge/décharge obtenue au 20e cycle à une densité de courant de 25 mA/g, (b) cyclabilité des différents matériaux [34].

structure. Ils présentent également un important hystérésis en tension.

1.3.2.3 Graphène

Le graphène présente de nombreuses propriétés intéressantes qui en font un matériau largement étu-

dié dans de multiples domaines d’application. En tant que matériau d’électrode, il présente une bonne

conductivité électronique, une bonne tenue mécanique et une grande surface spécifique. Cependant, la

capacité de stockage théorique du lithium est controversée. Quand plusieurs feuillets de graphène sont

considérés ensemble, cela conduit à une capacité soit de 780 mAh.g−1, soit de 1116 mAh.g−1 selon la des-

cription de l’interaction entre le lithium et le graphène. La première suppose l’interaction des ions lithium

sur les deux faces du graphène (Li2C6), tandis que la deuxième suppose le lithium piégé au niveau du

noyau benzénique en liaison covalente (stoechiométrie LiC2) [31]. Même si les mécanismes d’interactions

lithium/graphène ne sont pas encore entièrement compris, la capacité spécifique semble être affectée par

l’espacement entre les feuillets de graphène, ainsi que par les défauts dans le matériau, créant ainsi de

nouveaux sites de stockage du lithium [35]. En ajoutant des CNT ou des C60 dans les feuillets de graphène,

l’équipe de Yoo et al. [36] a pu augmenter l’espacement entre les feuillets. Ils ont obtenu un gain de 45% de

capacité avec l’ajout des C60 et attribuent ce gain à la création de nouveaux sites accessibles au lithium.

Ces résultats sont présentés dans la figure 1.8. Malgré une capacité spécifique excellente, l’hystérésis de

tension, ainsi que la difficulté de production de masse, freine pour l’instant l’utilisation du graphène à

l’échelle industrielle. En revanche, ses propriétés électronique et mécanique en font un matériau de choix,

tout comme les CNT, pour des électrodes hybrides combinées à des matériaux de type Si, SnO2...
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Figure 1.8 – Performances électrochimiques de différents graphènes : (1) profils de charge/décharge du (a) graphite (b)

graphène (c) graphène et CNT (d) graphène et C60, densité de courant de 50 mA/g (2) cyclabilité des différents matériaux

[36].

1.3.2.4 LixTiyOz

Les oxydes à base de titane ont intéressé la communauté de chercheurs sur les batteries Li-ion car ils

présentent de nombreuses caractéristiques intéressantes : faible toxicité, peu de variation volumique (2 à

3%) lors de l’insertion et la désinsertion du lithium, ainsi qu’une excellente cyclabilité. Cependant leurs

capacités théoriques sont assez faibles (de 175 à 330 mAh.g−1), et ils présentent généralement une faible

conductivité électronique [37]. Les performances électrochimiques des oxydes à base de titane dépendent de

leur structure, de leur morphologie et de leur taille. En particulier, il a été constaté que les oxydes de titane

nanostructurés conduisent à une meilleure cyclabilité et peuvent supporter des taux de décharge plus élevés

que les matériaux micrométriques. Le spinelle Li4Ti5O12 (LTO) est notamment considéré comme l’oxyde

de titane le plus approprié pour le stockage du lithium parce qu’il présente une excellente réversibilité

et un potentiel assez élevé de 1,55 V vs Li+/Li [38, 39]. Ce potentiel élevé garantit des conditions de

sécurité car de fait, la formation de SEI (interphase solide entre l’électrode et l’électrolyte, formée par

la réduction de l’électrolyte à la surface de l’électrode. Ce concept est détaillé dans la section 1.4.1) est

atténuée et le développement de dendrites, problème typique dans les anodes à base de carbone, est évité.

Cependant, la faible capacité théorique de 175 mAh.g−1 et la faible conductivité électronique de l’ordre

de 10−13 S.cm−1 limite la capacité à fort régime de charge/décharge [40]. Pour résoudre ces problèmes,

deux approches ont été proposées : La première consiste à améliorer la conductivité électronique du LTO

par modification de surface [40], la seconde consiste à améliorer la diffusion de l’ion lithium en réduisant

le LTO à l’échelle nanométrique [41]. Du LTO nano-cristallin, avec des tailles de particules entre 20 et 50

nm, ainsi qu’une morphologie très poreuse, ont permis d’obtenir une capacité de décharge à 0.5 C de 170
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mAh.g−1, très proche de la valeur théorique maximale, avec des capacités stables en cyclage de 140 et 70

mAh.g−1 à des régimes de charge/décharge de 10 et 100C, respectivement.

1.3.2.5 Alliages

Afin de répondre au problème d’autonomie des véhicules électriques, où la capacité spécifique est le

paramètre fondamental à prendre en compte, la solution des matériaux d’alliage a été développée. Les

matériaux permettant la formation d’alliage avec le lithium sont, par exemple, le silicium, le germanium,

l’oxyde de silicium SiO et l’oxyde d’étain (SnO2). La réaction globale peut être décrite par l’équation 1.2 :

xLi+ + M + xe− −−→ LixM avec M = Si, Ge, SiO, SnO2... (1.2)

Leurs capacités théoriques varient de 715 mAh.g−1 pour l’oxyde d’étain jusqu’à 4200 mAh.g−1 pour

le silicium [42]. Même si ces matériaux peuvent fournir une bien plus grande capacité spécifique que

le graphite, leur principal inconvénient est une forte expansion (resp. contraction) du volume lors de

la lithiation (resp. délithiation). Cette expansion génère des pertes de contact électrique ainsi qu’une

(re-)formation permanente de l’interphase électrode-électrolyte (SEI, cf. 1.4.1), entraînant de fait une

forte irréversibilité [42]. La réduction de la taille des particules à l’échelle nanométrique, ainsi que la

réalisation de structures complexes avec notamment des combinaisons avec des matrices carbonées, ou la

création de nanofils et nanotubes ont été proposées pour surmonter ces problèmes [42, 43]. Le silicium et

le SnO2 semblent être les matériaux les plus prometteurs pour de futures applications dans les batteries

au lithium. Le germanium, bien que possédant de meilleures propriétés électroniques et électrochimiques,

est un élément cher et relativement rare en terme d’abondance, ce qui pourrait empêcher son application

de masse dans les batteries Li-ion [31].

1.3.2.6 Matériaux de conversion

Le mécanisme réactionnel de ces composés implique la réduction du métal de transition avec la décom-

position des composés lithiés [44]. Les anodes basées sur ces composés présentent des capacités réversibles

élevées (de 500 à 1000 mAh.g−1) en raison du nombre supérieur d’électrons impliqués dans les réactions

de conversion (habituellement deux au lieu d’un). Les réactions de conversion électrochimique peuvent

être décrites par l’équation 1.3 :

MxNy + zLi+ + ze− −−→ LizNy + xM0 avec M = Fe, Co, Cu, Mn, Ni et N = O, P, S, N (1.3)

Toutefois, ces matériaux sont encore loin d’une application commerciale en raison notamment de la faible

rétention de capacité et d’un important hystérésis en tension [45].
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1.3.3 Matériaux passifs

Dans les batteries Li-ion, les électrodes sont le plus souvent des matériaux composites constitués d’un

(ou plusieurs) matériau actif (entre 80 et 95 % de la masse totale de l’électrode), de liant polymère (<10%)

et de carbone (<10%). Ces derniers sont ajoutés afin d’assurer une cohésion entre les particules et une

conduction électronique et thermique suffisante, lors du fonctionnement de la batterie. Les performances

globales de la cellule (densité d’énergie, durée de vie en cyclage, taux de décharge) sont fortement liées à

une formulation optimisée d’électrode [46]. A l’échelle industrielle, les densités d’énergie des batteries Li-

ion sont maximisées pour obtenir plus d’autonomie en fonctionnement. La proportion de matériau inactif

est donc gardée la plus basse possible, adaptant ainsi la formulation de façon spécifique au matériau

actif utilisé (LCO, LMP, LMO, NMC, etc.), et selon l’application visée (téléphone cellulaire, véhicules

électriques, etc.). Dans les batteries modernes, différents types de carbones peuvent être utilisés, tels que

le graphite, le carbone black ou des fibres de carbone. Ces carbones conducteurs électroniques présentent

différentes propriétés électrique, morphologique et mécanique. Le carbone black et les fibres de carbones

présentent des propriétés complémentaires intéressantes pour le design des électrodes. Les fibres de carbone

créent un chemin de percolation électronique entre les particules, tandis que le carbone black améliore le

transfert de charge à la surface du matériau actif, le contact particule-particule et le contact électrique avec

le collecteur de courant [47]. Cette combinaison crée un réseau électronique percolant à travers l’électrode

massive et contribue à diminuer la résistance interne de la cellule.

Les liants polymères permettent un contact intime entre les particules actives et les additifs carbonés,

et assurent également l’adhésion de l’électrode au collecteur de courant. Le polyfluorure de vinylidène

(PVdf) et le polytétrafluoroethylène (PTFE) sont des liants fréquemment utilisés pour leurs excellentes

propriétés filmogènes et leur stabilité électrochimique [48, 49].

1.3.4 Électrolytes liquides

L’électrolyte permet le transport des ions Li+ de l’électrode positive à la négative tout en assurant

une isolation électronique. Les électrolytes conventionnels comprennent généralement un sel de lithium

(LiPF6, LiClO4, LiBF4, etc.) dissout dans un solvant, généralement aprotique et apolaire. L’emploi de

tels anions super-acides permet d’obtenir une faible coordination avec le Li+, et ainsi d’assurer une bonne

dissociation du sel. Cet arrangement particulier va jouer sur les propriétés de transport du lithium.

L’utilisation de solvants possédant une importante constante diélectrique permet une bonne solvatation

de l’ion et d’augmenter sa dissociation. L’électrolyte doit également avoir une bonne conduction ionique
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et donc une faible viscosité. Afin d’obtenir ces propriétés, on retrouve fréquemment un mélange d’éthylène

carbonate (EC) possédant une constante diélectrique de 95.3 F.m−1 [50] et du diméthylcarbonate (DMC)

possédant une viscosité de 0.623 mPa.s à 25°C [51]. Une bonne conduction ionique est nécessaire pour

assurer un transport suffisamment rapide de lithium lors d’applications en puissance. La conductivité du

cation Li+, définie comme le produit de la conductivité totale par le nombre de transport du Li+ (tLi+ ou

simplement t+), permet de déterminer si la conduction ionique est majoritairement assurée par le cation

ou l’anion. Un électrolyte possédant une conductivité ionique excellente ne sera pas très bon si le tLi+ est

proche de 0, et donc le transport de charge est principalement assuré par l’anion (t– ≈ 1). L’électrolyte

doit également être stable, c’est à dire non réactif avec les autres composants de la cellule, et dans la

fenêtre de potentiel utilisée lors des réactions de charge/décharge de la batterie. Il faut également qu’il

résiste à des températures élevées, sachant que la fenêtre de stabilité électrochimique (cinétique) peut être

considérablement réduite avec l’augmentation de quelques degrés seulement, ou en présence d’impuretés.

En outre, l’utilisation de lithium métal ou de graphite à la négative, ou d’électrode à haut potentiel à

la positive, impose un fonctionnement de la cellule en dehors de cette fenêtre de stabilité, générant ainsi

une réactivité de l’électrolyte vis à vis des électrodes. Cela se traduit par la dégradation / réaction de

l’électrode et/ou de l’électrolyte, générant de nouvelles espèces à la surface des électrodes. Ces espèces

peuvent former un film continu et passivant, nommé Solid Electrolyte Interphase (SEI) [52]. Ces films

entraînent un abaissement du potentiel de surface de l’électrode, ce qui limite par la suite l’évolution de

ces films. Les concepts de SEI sont extrêmement importants pour la technologie Li-ion actuelle car, comme

le montre la figure 1.9, les électrolytes conventionnels ont une fenêtre de stabilité réduite par rapport aux

potentiels des négatives et des positives actuellement en développement [53].

1.4 Interfaces électrode/électrolyte

1.4.1 Solid Electrolyte Interphase (SEI)

Le concept de SEI repose historiquement sur la formation spontanée d’un film passif lors de la mise

en contact d’électrolyte non aqueux avec des alcalino-terreux [52]. Cette couche est composée de produits

insolubles due à la réaction du métal avec l’électrolyte. Le film agit comme interphase entre le métal

et la solution, avec les propriétés d’un électrolyte solide. Il est donc isolant électronique et conducteur

ionique (t+=1). Selon Peled [52], si l’électrolyte possède un nombre de transport anionique (t– ) élevé, la

décharge de la batterie entraînera une injection d’anions dans la SEI, conduisant à un épaississement, voir
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Figure 1.9 – Diagramme montrant les densités d’états électroniques et les énergies de Fermi pour une électrode haut potentiel

vs Li métal (spinelle LixNi0.5-yMn1.5-yCr2yO4). EFA (resp. EFC) correspond à l’énergie de Fermi de l’anode (resp. la cathode).

La SEI, perméable au lithium, préserve la réversibilité de la réaction électrochimique. [53].

au blocage total de l’électrode. Il propose un contrôle de l’épaisseur de la SEI par réduction au maximum

du t– et par augmentation du t+ proche de 1, ainsi qu’en en réduisant la résistivité par un dopage de

la SEI, pour éviter la formation de courts-circuits à l’intérieur de la SEI entraînant la consommation

irréversible de lithium. En 2000, Aurbach et al. [54] ont pu lister une partie des composants de la SEI

formé lors de l’utilisation d’électrolyte type EC-DMC/LiPF6 avec du lithium métal par des analyses XPS.

Les carbonates et le sel subissent des réactions de réduction pour former des composés lithiés insolubles

de type LiF, LixPOyFz et des alkyl-carbonates de lithium, mais aussi des gaz tels que H2, COx, CxHy,

etc. La structure de la SEI semble composée de plusieurs films de différentes nature et compacité, avec la

présence de molécules fortement réduites proches du lithium métal, dans une structure plutôt compacte,

alors que la partie supérieure, composée de plus grosses molécules semble avoir une structure plus poreuse.

Lorsque le potentiel devient inférieur à environ 1 V vs Li+/Li, il y a formation de SEI. L’utilisation de

graphite comme électrode négative résulte également dans la formation d’une SEI en surface de l’électrode

car leur potentiel est proche de 0 V vs Li+/Li. Du coté de l’électrode positive, l’utilisation d’électrode à

haut potentiel entraîne également une réactivité vis-à-vis de l’électrolyte. Par exemple, Yang et al. [55]

ont détecté, par spectroscopie infra-rouge et par des analyses XPS, l’apparition de polymères d’éthylène

carbonate en surface d’une électrode de LiNi0.5Mn1.5O4, dès lors que le potentiel de l’électrode atteint

4.7 V vs Li+/Li. L’épaisseur de polymère généré semble être une fonction du potentiel de l’électrode.
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Markevich et al. [56] confirment également la présence de polycarbonates en surface d’électrodes de

LiCoPO4, après cyclage à 5 V vs Li+/Li. L’utilisation de fluoro-éthylène carbonate (FEC) leur permet de

gagner en cyclabilité. Ils expliquent ce résultat par la formation d’une SEI plus stable, contenant plus de

polymères de type PEO (oxydes de polyéthylène) et de carbonates inorganiques. Le sel peut également

influencer la stabilité des solvants et donc la formation de la SEI, car les produits d’oxydation vont être

différents, et générés en quantités différentes selon le sel utilisé. Par exemple l’oxydation de propylène

carbonate (PC) en présence de ClO –
4 conduit à une décomposition plus intense qu’avec l’utilisation de

PF –
6 [57].

1.4.2 Protection d’électrode

L’analyse précédente nous a permis de localiser la zone critique dans les batteries Li-ion, l’interface

électrode/électrolyte. Cette problématique est d’autant plus importante que la tendance actuelle pour

maximiser les performances des matériaux consiste à diminuer la taille des particules d’électrode, ce qui

augmente le rapport surface sur volume. Cette approche permet notamment de diminuer les distances de

diffusion du lithium et de diminuer l’impact des changements volumiques. Malheureusement, l’augmenta-

tion de la surface d’électrode conduit, pour les matériaux d’électrode fonctionnant en dehors de la fenêtre

de potentiel de l’électrolyte, à une exaltation des processus de dégradation interfaciaux [58].

Au vu de la difficulté de synthèse de nouveaux électrolytes possédant une fenêtre électrochimique de

5V, une partie de la communauté scientifique s’est dirigée vers la modification et la protection de cette

interface tant critique. De nombreux additifs aux électrolytes ont été développés dans le but de créer

une SEI artificielle contrôlée qui permet de protéger à la fois l’électrode et l’électrolyte de leur mutuelle

dégradation [59]. Une autre approche consiste à pré-traiter le matériau d’électrode, en recouvrant sa

surface par un film protecteur, généralement inorganique [60]. Ce film doit agir comme une SEI artificielle,

c’est-à-dire idéalement être isolant électronique et conducteur ionique (avec t+=1). Il doit également

recouvrir uniformément l’électrode afin d’éviter tout contact direct avec l’électrolyte, et être suffisamment

mince pour que la diffusion de lithium à travers cette couche ne soit pas limitante.

Dans la littérature, de nombreux rapports font état de protection de surface par dépôt chimique de

matériaux inorganiques. Cette technique conduit à des épaisseurs élevées de matériau déposé, avec une

conformité très aléatoire. Nous présentons ici des exemples de protections réalisées par des techniques

de dépôt telles que l’Atomic Layer Deposition (ALD) ou la pulvérisation cathodique, qui permettent un

contrôle de la conformité et de l’épaisseur déposée. Par exemple, Scott et al. [61] et Jung et al. [62] ont
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indiqué que le recouvrement de nanoparticules de LiCoO2, ou directement de l’électrode composite avec

une couche d’Al2O3 ultra mince, déposée par Atomic Layer Deposition (ALD), offre une amélioration

de 250 % de la capacité réversible comparée aux nanoparticules nues. Ils ont conclu que l’alumine peut

supprimer les réactions secondaires indésirables et, de ce fait, agir comme une SEI artificielle solide, qui

ne réduit pas de façon significative la diffusion du lithium. Li et al [63] ont réalisés divers dépôts d’oxydes

de métaux par ALD tels que Al2O3, TiO2 et ZrO2 sur des électrodes de LiCoO2. Le revêtement de Al2O3

semble supprimer efficacement les réactions parasites au cours du cyclage électrochimique, montrant de

meilleures performances en cyclage que TiO2 et ZrO2. Cependant, il conduit également à une baisse

significative de la capacité initiale, témoignant probablement de l’isolation de certaines particules. Le

revêtement de ZrO2 avec 2 Cycles ALD est plus efficace pour améliorer la capacité de décharge que le

TiO2 et le Al2O3, mais conduit à une très mauvaise tenue en cyclage. Ils ont observé d’une façon générale

qu’une épaisseur optimale d’oxyde, ici 2 cycles ALD, conduit aux meilleurs résultats.

Cette approche, qui donne d’excellents résultats sur les oxydes lamellaires, a été étendue aux autres

matériaux. Ali Eftekarhi [64] a montré qu’une couche d’alumine déposée par pulvérisation sur LiCoPO4

conduit à une amélioration de 25% de rétention de capacité après 50 cycles. Il avance également que cette

couche forme une solution solide de type LiCo1-xAlxPOz à l’interface LiCoPO4/Al2O3 qui permet une

meilleure diffusion des ions lithium. Guan et al. [65] présentent des résultats similaires avec un dépôt

d’Al2O3 par ALD sur LiMn2O4 et montrent l’importance de l’épaisseur de cette couche. En effet, ils

obtiennent de meilleurs résultats avec 10 cycles ALD plutôt qu’avec 20 cycles. Ils en déduisent qu’une

épaisseur trop importante crée de la polarisation et augmente la résistance de l’électrode. Ils ont également

montré par XPS que la couche d’alumine est partiellement dissoute dans l’électrolyte après 100 cycles de

charge-décharge.

Deux aspects fondamentaux du rôle de ces revêtements doivent être discutés ici. Premièrement, et

indépendamment de la nature chimique du revêtement, les conditions de synthèse des protections vont

entraîner des dépôts de nature différente. En effet, si le revêtement est réalisé in situ ou avec un recuit

ultérieur, le matériau protecteur pourra diffuser dans le matériau d’électrode sur quelques nanomètres et

donc changer la composition de la surface [66]. En revanche une protection de type film polymérique ne

modifie en rien la nature chimique de la surface de l’électrode. Deuxièmement, l’épaisseur et la couverture

du revêtement protecteur vont influencer les propriétés de transport du matériau de plusieurs ordres de

grandeur. Les propriétés de telles coquilles nanométriques peuvent être assez éloignées des propriétés du

matériau massif (conduction par effet tunnel, effet de surface, catalyse, etc.). De plus, la stoechiométrie de

ces coquilles peut également être différente, avec un taux de défauts probablement élevé, et ainsi présenter
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des capacités de conduction ionique du lithium ou de transport électronique éloigné du matériau massif

[67, 68, 69].

En terme de couverture, le dépôt d’un film de 1 nm conduirait, dans le cas idéal, à une épaisseur

de 6-7 atomes. En réalité, ce type de revêtement est habituellement non couvrant, ou fortement défec-

tueux. Ce type de dépôt ultra-mince permet donc de changer les propriétés de transport de la surface du

matériau d’électrode, mais également d’augmenter sa surface totale [70]. En revanche on peut supposer

qu’il n’empêche que partiellement la dissolution du matériau d’électrode ou les réactions parasites à haut

potentiel. Pour répondre à ces problématiques, un revêtement le plus couvrant possible semblerait bien

plus pertinent [66].

On peut regretter, au vu du nombre d’études ayant utilisé cette approche et présentant des amélio-

rations de durée de vie de matériau d’électrode, que très peu seulement se penchent d’une manière plus

fondamentale sur les propriétés physiques de ces couches ultra-minces, leurs stabilités et leurs mécanismes

de protection lors de cyclage électrochimique [69, 71, 72, 73].

La technique d’ALD semble être une technique particulièrement intéressante pour le contrôle qu’elle

offre sur la conformité et l’épaisseur du dépôt protecteur. Comme nous utiliserons cette technique pour

optimiser les interfaces des matériaux d’électrode étudiés, elle sera discutée plus en détail dans la partie

1.7. Avant cela, les deux matériaux d’électrode positive synthétisés au cours de ces travaux sont présentés

dans les sections suivantes.

1.5 LiCoPO4

1.5.1 Propriétés structurales

Le LiCoPO4 (LCP) cristallise dans une maille orthorhombique (olivine) décrite par le groupe d’espace

Pnma ou Pnmb [74]. Le cristal est constitué d’octaèdres CoO6 dont les angles sont partagés avec les

tétraèdres PO4 [19]. Cet arrangement forme un réseau tridimensionnel avec des canaux occupés par les

ions Li+, selon les axes [010] et [001] (figure 1.10). Cet arrangement étant identique à la structure LFP,

on peut supposer que la conductivité ionique s’effectue majoritairement selon l’axe [010], de manière

unidimensionnelle [74].

Le LCP peut-être obtenu sous air, sous gaz inerte voir légèrement réducteur (mélange Ar/H2) à des
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Figure 1.10 – Structure du LiCoPO4 [19].

températures extrêmement variables selon la voie de synthèse utilisée [74]. L’utilisation de gaz inerte

permet d’obtenir la phase LCP dès 200°C, avec dépôt par spray pyrolyse [75]. D’une manière générale,

lorsque l’on augmente la température de recuit sous gaz inerte, on diminue le volume de maille [74]. Cette

tendance n’est pas vérifiée lors de recuit sous air, avec un volume de maille pouvant aller de 282 à 285 Å3

selon le type de synthèse, sur une gamme de température de 400 à 800°C. L’utilisation de températures

supérieures à 800°C semble conduire à une expansion de la maille. En effet, Okada et al. [14] et Prabu et

al. [76] reportent un volume de maille de 288 Å3 pour du LiCoPO4 recuit sous air à 850°C.

La figure 1.11 présente un diagramme de diffraction des neutrons obtenu à partir de poudre de LCP

synthétisée par méthode Pechini [77].

Tian et al. [78] ont réalisés l’affinement Rietveld de la structure obtenue par diffraction des neutrons

sur monocristal de LCP, et donnent les paramètres de maille suivant : a = 10.159 Å; b = 5.90 Å; c = 4.70 Å,

correspondant à un volume de maille de 281.71 Å3. Les calculs DFT menés par Olivier Lebacq et al. [79]

prédisent assez justement ce volume avec une valeur théorique de 274 Å3.
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Figure 1.11 – Diagramme de diffraction des neutrons du LiCoPO4 [77].

1.5.2 Activité électrochimique

1.5.2.1 Conductivité électronique et ionique

Différentes équipes ont effectué des mesures de conductivité électronique qui ont conduit à des valeurs

assez disparates. Plusieurs groupes reportent une conductivité de l’ordre de 10−10 S.cm−1 [80, 81] tandis

que d’autres donnent des valeurs de l’ordre de 10−16 S.cm−1 [82]. La différence s’explique par l’analyse

des résultats de conductivité en impédance. En effet, lors de telles mesures, on enregistre une conductivité

correspondant à la conductivité totale (ionique et électronique), avec généralement deux contributions

pouvant être attribuées au matériau lui-même et aux joints de grain. Une attribution erronée des différentes

contributions dans le circuit équivalent peut donc fortement modifier les résultats (voir annexe C.3).

Malgré cette discorde, les valeurs obtenues reflètent le caractère fortement isolant du LCP.

Le LCP semble être un conducteur majoritairement ionique avec des valeurs de conductivité de l’ordre

de 10−8 S.cm−1 à température ambiante (27°C) [76].

1.5.2.2 Mécanismes d’insertion et désinsertion du lithium

L’activité électrochimique du LCP a été prouvée, en 2000, par Amine et al. [19]. Le lithium est extrait

et se réinsère de manière réversible autour de 4.8 V vs Li+/Li. Une capacité de décharge de 70 mAh.g−1
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est obtenue lors du 1er cycle, très éloignée des 167 mAh.g−1 théorique. Par la suite, Bramnik et al. [83] ont

montré, au moyen de techniques électrochimiques couplées à la DRX, que la délithiation et la ré-insertion

du lithium se produisaient en 2 étapes avec l’apparition d’un composé intermédiaire :

LiCoPO4 −−→ Li0.7CoPO4 + 0.3Li+ + 0.3e–

Li0.7CoPO4 −−→ CoPO4 + 0.7Li+ + 0.7e–

Le passage par un composé défini est confirmé par Ehrenberg et al. [77] grâce à des analyses de

diffraction des neutrons et des rayons X. Strobridge et al. [84] ont montré, grâce à une analyse des

spectres RMN du lithium et du phosphore, que la stoechiométrie du composé intermédiaire était plus

exactement Li2/3CoPO4. En couplant des analyses RMN et DRX, ils ont pu prouver que la délithiation

du LCP implique deux mécanismes biphasés définis par la réaction suivante :

LiCoPO4 −−→ Li2/3CoPO4 + 1
3Li

+ + 1
3e

–

Li2/3CoPO4 −−→ CoPO4 + 2
3Li

+ + 2
3e

–

Il est intéressant de comparer ces travaux avec ceux de Florent Bouchet et al. [85] sur le NaFePO4,

qui montre un mécanisme de désodation étonnement similaire.

Malgré ses capacités théoriques intéressantes, le LCP souffre de trois problèmes majeurs : une quantité

de lithium extraite bien inférieure à 1, une perte de capacité extrêmement rapide lors du cyclage ainsi

qu’un rendement faradique très faible au premier cycle [86]. La figure 1.12 permet de visualiser la part

importante d’oxydation irréversible au cours du premier cycle, ainsi que la rapide perte de capacité en

cyclage. Les meilleures capacités de décharge obtenues expérimentalement avec le LCP sont de l’ordre de

130-140 mAh.g−1 [87, 88], encore bien éloignées des 167 mAh.g−1 théoriques.

1.5.3 Mécanismes de dégradation

L’origine de la perte de capacité en cyclage peut-être due, comme le montrent les travaux des équipes

de Truong et al. et de Boulineau et al. [90, 91, 92], à une relocalisation des atomes de cobalt dans les sites

laissés vacants par la désinsertion du lithium. En effet, alors que le matériau de départ ne contient pas

de défauts en proportion significative, après le premier cycle de charge/décharge, ces défauts deviennent

observables et, après 30 cycles, ils sont obtenus dans une proportion d’environ 25%. En conséquence, la

mobilité et la diffusion du lithium s’en trouvent fortement affectées. Boulineau et al. [92] ont montré que
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Figure 1.12 – Propriétés électrochimiques du LiCoPO4 vs lithium, (a) courbe de charge-décharge au premier cycle, (b)

cyclabilité [89].

le saut d’un cobalt en site lithium n’est pas très énergétique, si le cobalt est au degré +III. Lors de la

charge, le cobalt passe du degré +II au degré +III, et son rayon ionique varie de 74 à 63 pm. Le rayon

ionique du Li+ étant de 60 pm, on peut supposer que le CoIII peut occuper un site lithium sans grande

déformation de la structure environnante. Une autre raison pour la perte de capacité est avancée par

Markevich et al. [93]. Dans ces travaux, ils montrent que l’utilisation de sel fluoré LiPF6, en présence de

molécules d’eau, mènent à la formation de HF qui va ensuite induire une attaque nucléophile par l’anion

F– sur l’atome de phosphore via le mécanisme suivant :

PF –
6 + H2O←−→ F– + POF3 + 2HF

PO 3–
4 + 2HF←−→ PO3F2– + H2O + F–

Cette attaque conduit à la rupture des liaisons P-O des groupements phosphates avec formation de

sel LiPO2F2. La destruction progressive de la surface de l’électrode est accompagnée d’une déplétion

en lithium, et conduit à une dégradation de la structure du matériau. L’utilisation de séparateur en

fibre de verre, afin de piéger les molécules de HF, permet d’améliorer significativement la cyclabilité du

matériau [94]. Ces phénomènes, couplés à une efficacité coulombique faible due aux oxydations parasites de

l’électrolyte à haut potentiel, constituent un véritable défi pour rendre le matériau viable industriellement.
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1.5.4 Amélioration des performances

De nombreuses synthèses optimisant la taille des particules, ainsi que l’enrobage des particules par

du carbone [88, 95], permettent de gagner en capacité et en stabilité lors du cyclage électrochimique.

Différents dopages avec de l’yttrium, du fer, du vanadium [87, 96, 97] permettent d’améliorer les pro-

priétés électrochimiques du LiCoPO4, et de limiter l’effondrement de la capacité au cours des cycles de

charge/décharge. Une des solutions les plus prometteuses reste un enrobage (au carbone ou autre) contrôlé

et homogène de l’électrode, permettant de limiter les réactions parasites en surface tout en améliorant la

conductivité électronique de surface du matériau (figure 1.13-b).

Figure 1.13 – Amélioration des performances du LiCoPO4 par (a) dopage à l’yttrium [87] (b) enrobage de carbone [98].
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1.6 LiNi0.5Mn1.5O4

En substituant un quart des atomes de manganèse par du nickel dans la structure LiMn2O4, on obtient

le spinelle LiNi0.5Mn1.5O4 (LNMO). L’intérêt principal de ce matériau est son double plateau situé à 4,7

V et 4,8 V vs Li+/Li, résultant respectivement de l’oxydation du NiII en NiIII puis en NiIV [99]. L’accès

à ces deux couples redox avec une faible différence de potentiel entre les deux, couplé à une capacité

théorique de 147 mAh.g−1, offre une densité d’énergie d’environ 650 Wh.kg−1 de matériau actif, avec une

électrode négative en lithium métal.

1.6.1 Propriétés structurales

Le LNMO peut cristalliser dans une structure cubique faces centrées Fd-3m (spinelle désordonnée), ou

cubique simple P4332 (spinelle ordonnée). Ces deux structures sont représentées sur la figure 1.14. Pour

la structure Fd-3m, les lithiums sont situés dans les sites 8a de la structure tandis que le manganèse et

le nickel sont répartis aléatoirement dans les sites 16d. Les oxygènes, en arrangement cubique compact,

occupent la position 32e. Dans la structure P4332, les manganèses sont répartis dans les sites 12d, tandis

que les nickels sont en position 4a. Les oxygènes occupent les positions 24e et 8c. Les lithiums occupent

toujours les sites 8a. On a donc un arrangement régulier des nickels et manganèses [100]. Le volume de

maille de la phase ordonnée est d’environ 545 Å3 tandis que la phase désordonnée présente un volume

de maille d’environ 548 Å3 [101, 102]. Une différence importante entre ces deux structures est l’écart à

la stoechiométrie de la structure désordonnée. Dans la structure ordonnée, tous les Mn sont au degré

d’oxydation IV, tandis que la structure désordonnée possède une minorité de MnIII. Ces MnIII résultent

de la présence de lacunes d’oxygène dans la phase désordonnée, et permettent de compenser les charges,

conduisant ainsi à une stoechiométrie LiNi0.5Mn1.5O4-δ [103]. Le plus grand rayon ionique du MnIII par

rapport au MnIV semble être la raison du volume de maille légèrement supérieur de la phase désordonnée

[104].

Les deux structures sont obtenues en contrôlant le temps, la température ou l’atmosphère du trai-

tement thermique. La figure 1.15 présente les deux diffractogrammes correspondant à chaque structure.

La température de début de cristallisation est située autour de 550°C sous air, et conduit à une phase

nanocristalline. En augmentant la température de 550 à 700°C, on augmente la taille des domaines cris-

tallins tout en préservant la structure ordonnée. L’arrangement ordonné des Ni et Mn est énergétiquement

favorisé en l’absence de lacunes d’oxygène. Lorsque l’on dépasse 720°C, on favorise l’apparition des la-
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Figure 1.14 – LNMO en structure désordonnée (a) et ordonnée (b) d’après [105].

cunes d’oxygène, et donc de MnIII. Ces changements réduisent la barrière énergétique entre les différents

arrangements Ni/Mn et donc favorise l’apparition de désordre dans la structure [103]. On peut ré-obtenir

de l’ordre dans la structure en effectuant un refroidissement lent et contrôlé, en procédant à un recuit

ultérieur ou encore en apportant de l’oxygène lors du traitement thermique. Par exemple, l’équipe de Kim

et al. [106] a mis en évidence l’apparition de nano-domaines ordonnés, dans une structure désordonnée,

lors d’un post-traitement à 700°C. La taille de ces domaines peut donc être maîtrisée selon le temps de

traitement. Cette souplesse de synthèse permet de jouer à la fois sur la taille des grains et des cristallites,

mais aussi sur l’arrangement des cations dans la structure.

La différenciation des deux structures peut être obtenue par diffraction des rayons X (DRX) [108],

diffraction des neutrons [106], spectroscopie infrarouge à transformée de Fourier (FT-IR) [108] ou Raman

[108]. Dans la structure P4332, on observe une diminution du paramètre de maille due à l’absence de MnIII.

Dans cette configuration, la mise en ordre des cations manganèse et nickel permet d’observer des pics de

sur-structures par DRX. Néanmoins, ils sont difficilement observables à cause du facteur de diffusion très

proche du Ni et du Mn. Comme on peut le voir sur la figure 1.16, il est plus aisé de différencier ces deux

structures grâce aux modes actifs de la structure P4332, visibles en FT-IR (464 & 555 cm−1) ou en Raman

(notamment division du mode à 597 cm−1 en deux modes à 591 & 609 cm−1) [109, 108].
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Figure 1.15 – Diffractogramme du LiNi0.5Mn1.5O4 contenant une impureté de type LixNi1-xO, d’après [107]

Figure 1.16 – Spectres FT-IR (a) et Raman (b) comparés des phases LNMO ordonnée et désordonnée [108].

1.6.2 Activité électrochimique

Les performances électrochimiques des électrodes sont influencées par la cinétique de transfert de

charge lors de l’insertion/désinsertion de Li+, par le coefficient de diffusion du lithium en phase solide,

et par la conductivité électronique du matériau. Une synthèse des propriétés de transport dans le LNMO

est proposée avant d’étudier les mécanismes de délithiation.

38



1.6. LiNi0.5Mn1.5O4

1.6.2.1 Conductivité électronique

La conductivité électronique à 25°C du LNMO est de l’ordre de 10−4 S.cm−1 pour la phase Fd-3m

[108], similaire à celle du spinelle LiMn2O4, et nettement supérieure à celle des olivines type LiMPO4

[110]. Cependant, des valeurs plus basses ont été également reportés. Par exemple, Yang et al. [111] ont

mesuré une conductivité de 7, 2 ·10−7 S.cm−1 pour du LNMO préparé à 850°C sous air pendant six heures

(phase désordonnée). La conductivité de la phase ordonnée P4332 semble être plus faible avec des valeurs

de l’ordre de 10−6 S.cm−1 [108]. Le transport de charges électroniques semble se faire par sauts de petits

polarons entre les orbitales eg des nickels [102], comme c’est le cas pour les manganèses de LiMn2O4. Dans

la structure ordonnée P4332, les atomes de nickel sont entourés d’une matrice de MnIV, sans liaison direct

Ni-Ni. Cette configuration implique que plus la structure est ordonnée, plus le saut de polaron est difficile,

car il devra franchir une énergie d’activation supérieure due à son environnement chimique. De plus, la

phase Fd-3m possède des MnIII en début de charge, qui permettent le transfert de charge entre ces ions

MnIII et les MnIV [102]. La figure 1.17 illustre ces différences de conductivité, en fonction du degré d’ordre

de la structure, et en fonction du taux de lithium, donc du degré d’oxydation des métaux de transition.

On remarque que la différence de conductivité électronique, initialement de deux ordres de grandeur entre

la phase la plus ordonnée et la plus désordonnée, est réduite à moins d’un ordre de grandeur dès lors que

tous les Mn sont au degré +IV. La conductivité électronique est donc plus affectée par la présence de

MnIII et de lacunes d’oxygène que par l’arrangement des cations dans la structure ordonnée.

1.6.2.2 Chemins et coefficients de diffusion du lithium

La structure spinelle autorise théoriquement une diffusion tridimensionnelle du lithium, ce dernier se

déplaçant d’un site tétraédrique à un autre en passant par un site octaédrique vacant. Cependant selon

l’arrangement des métaux de transition environnants, l’environnement chimique de ces différents chemins

n’est pas équivalent. Ils présentent des énergies d’activation différentes, ce qui affecte leur probabilité

d’utilisation. Plusieurs équipes ont modélisé la structure du LNMO afin de déterminer de façon théorique

les valeurs d’énergie d’activation et de coefficient de diffusion de ces différents chemins. Il faut préciser que

ces calculs ont été effectués sur des structures ordonnées plutôt que désordonnées, du fait de la complexité

de modéliser un arrangement aléatoire des ions Ni et Mn. Seyyedhosseinzadeh et al. [112] ont montré que

le LNMO en arrangement P4332 possédait 3 directions possibles de diffusion du lithium, représentées sur

la figure 1.18-a. Un de ces chemins présente une énergie d’activation calculée de 7.37 eV, par conséquent,

la probabilité de diffusion par ce biais est pratiquement nulle. Les deux autres directions présentent des
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Figure 1.17 – Conductivité électronique à 25°C et profil de charge électrochimique d’échantillons de LNMO ordonnés

(losanges verts et rouges) et désordonnés (triangles violets, ronds bleus) [102].

énergies d’activation calculées de 0.25 et 0.41 eV. Les coefficients de diffusion à 25°C associés à ces deux

trajets sont de 2, 89× 10−9 cm2.s−1 et de 1, 99× 10−12 cm2.s−1 respectivement. Par ailleurs, ils déduisent

de mesures chrono-ampérométriques qu’à fort taux de lithium, donc en début de charge, le chemin de

faible énergie n’est pas systématiquement accessible et donc l’ion lithium diffuse par les deux chemins.

Lorsque la phase est fortement délithiée, la probabilité d’accessibilité du chemin de faible énergie tend

vers 1, donc le coefficient de diffusion tend vers la valeur minimale de 2, 89×10−9 cm2.s−1. En moyennant

ces deux chemins, ils arrivent à un coefficient de diffusion global de 4, 51× 10−11 cm2.s−1. Ma et al. [113]

obtiennent des résultats peu éloignés sur un LNMO micrométrique et ordonné : Le premier chemin de

diffusion étudié, dont le site actif est entouré de 3 Ni et 3 Mn, présente une énergie d’activation qui évolue

de 0.416 à 0.536 eV avec la délithiation. Le deuxième chemin, dont le site actif est entouré de 1 Ni et 5

Mn, évolue de 0.351 à 0.305 eV entre la phase riche en lithium et la phase riche en lacunes. Le potentiel

électrostatique semble jouer un rôle important ici. D’une façon générale, la diminution du nombre de

lithium dans la structure devrait diminuer la répulsion entre eux, et donc abaisser la barrière énergétique.

Dans le premier chemin, trois atomes de Ni changent de degré d’oxydation II à IV, ce qui augmente la

répulsion électrostatique plus fortement que l’effet de lacunes de lithium. Par conséquent, la barrière totale
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le long de ce chemin augmente avec la délithiation. Dans le deuxième chemin, un atome de Ni change de

degré d’oxydation II à IV lors de la délithiation, ce qui augmente la répulsion du lithium. Cependant l’effet

de l’augmentation de valence du Ni est faible face à la diminution d’interaction entre ions lithium, donc

la barrière totale diminue lors de la délithiation. Les diffusivités associées sont de 1, 41 × 10−9 cm2.s−1

pour la phase riche en lithium et 8, 25 × 10−9 cm2.s−1 pour la phase riche en lacunes. Dans le cas de

la phase désordonnée, le lithium se déplace également d’un site tétraédrique à l’autre par migration au

travers d’un site octaédrique 16c vacant [114] (figure 1.18-b) mais du fait de l’arrangement aléatoire des

métaux de transition, il est impossible de prédire le chemin de plus faible énergie. Les valeurs mesurées

expérimentalement sont donc des valeurs moyennes des différents chemins utilisés.

La conductivité ionique de la phase désordonnée est estimée supérieure à celle de la phase ordonnée

[102, 108], vraisemblablement grâce au volume de maille légèrement supérieur de la phase désordonnée,

qui conférerait un meilleur chemin de diffusion aux ions lithium. Cependant cette observation n’est valable

que pour un taux de lithium élevé, puisque les deux structures ont un volume de maille identique dès

lors que l’on atteint le composé intermédiaire Li0.5Ni0.5Mn1.5O4 [102]. L’arrangement chimique aléatoire

entre Ni et Mn doit probablement impacter les chemins de diffusion du lithium et créer des domaines de

conduction de plus faible énergie d’activation.

D’un point de vue expérimental, plusieurs techniques incluant la voltampérométrie cyclique (CV),

la spectroscopie d’impédance électrochimique (EIS) et les techniques de titration intermittente (GITT

et PITT) ont été appliquées pour estimer le coefficient de diffusion du lithium dans des électrode de

LNMO. Comme nous l’avons vu, ce coefficient de diffusion est dépendant de l’état de charge (SOC), de

l’arrangement des métaux de transition, mais aussi de la méthode de synthèse utilisée, de la taille des

particules, de la qualité de la manufacture des électrodes ou encore de la technique de mesure utilisée. Ainsi,

Yang et al. [111] reportent un coefficient de diffusion de 7, 6.10−11 cm2.s−1 par méthode CV. Kovacheva

et al. [115] ont déterminé des valeurs de 10−12 à 10−13 cm2.s−1 pour des particules micrométriques, entre

4,6 et 4,8V vs Li+/Li. Mohamedi et al.[116] mesurent également un coefficient de diffusion qui diminue de

plusieurs ordres de grandeur lors de la délithiation. Ils obtiennent, par mesures d’impédance, des valeurs

de coefficient de diffusion de 10−10 cm2.s−1 pour la phase lithiée, et de 10−12 cm2.s−1 pour la phase

délithiée. Ces résultats pourraient paraître aberrants au vu des calculs théoriques, il convient cependant

de noter qu’il s’agit ici de coefficients de diffusion apparents, définis par la première loi de diffusion de

Fick, en présence d’un gradient d’activité. Il est possible de déduire du coefficient de diffusion apparent D̃,

le coefficient d’auto-diffusion du lithium DLi, car ils sont tous deux reliés par un facteur thermodynamique
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W [117], tel que :

D̃ = DLi ·
(

1 + dlnγLi
dlnCLi

)
= DLi ·W (1.4)

avec γLi le coefficient d’activité du lithium et CLi la concentration de lithium dans la phase. Ainsi, Xia

et al.[114] ont mesuré, par PITT, un coefficient de diffusion apparent de l’ordre de 4.10−11 cm2.s−1 pour

la phase riche en lithium et 1, 5.10−11 cm2.s−1 pour la phase riche en lacunes. Après calcul du facteur

thermodynamique grâce à l’équation 1.5 (W variant entre 0,3 pour δ = 0,4 et 70 pour δ = 0,85 dans

LiδNMO), ils obtiennent un coefficient d’auto-diffusion (DLi) de l’ordre de 10−12 cm2.s−1 pour la phase

lithiée, et de 10−11 cm2.s−1 pour la phase délithiée. Nous reviendrons plus en détail sur ces équations et

les valeurs obtenues dans le chapitre 2.

W = − Fδ
RT

∆E
∆δ (1.5)

Figure 1.18 – Représentation des deux chemins de diffusion du lithium dans le LNMO ordonné (a) [113] ; Chemin tridimen-

sionnel dans le LNMO désordonné (b) [114]

1.6.2.3 Mécanismes d’insertion et désinsertion du lithium

Le composé LiNi0.5Mn1.5O4 peut être oxydé jusqu’à Ni0.5Mn1.5O4 au potentiel de 4,8 V vs Li+/Li,

mais il peut également être réduit autour de 2,5 V puis 1,5 V vs Li+/Li, et accepter jusqu’à 2,5 Li+ par

formule, comme le montre la figure 1.19 [101]. Dans cette étude bibliographique, l’attention est portée sur

la zone haut potentiel car les expériences qui ont été menées dans le cadre de cette thèse ont été réalisées

à un potentiel supérieur ou égal à 3 V vs Li+/Li.

Terada et al. [118] ont montré que le double plateau aux alentours de 4,7 V vs Li+/Li est dû aux deux

couples redox NiIII/NiII et NiIV/NiIII, tandis que le plateau à 4,1 V vs Li+/Li de la phase désordonnée
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Figure 1.19 – Comportement électrochimique du LNMO en structure ordonnée entre 1 et 5V vs Li+/Li, d’après [101].

correspond au couple MnIV / MnIII. Pour une composition idéale LiNi0.5Mn1.5O4, i.e. en l’absence de

toute déviation par rapport à la stoechiométrie, l’état d’oxydation du Mn est uniquement au degré +IV.

Cela se traduit par l’absence de plateau à 4.1 V vs Li+/Li. La longueur de ce plateau reflète donc la

proportion des MnIII présents dans la structure.

La figure 1.20 présente les comportements électrochimiques caractéristiques de ces différentes struc-

tures [119]. Le double plateau résultant de la double oxydation du nickel, traduit le passage par un

composé intermédiaire. La réaction globale de délithiation peut s’écrire de la manière suivante :

LiNiII1/2Mn3/2O4 −−→ Li1/2NiIII1/2Mn3/2O4 + 1
2e

– + 1
2Li

+

Li1/2NiIII1/2Mn3/2O4 −−→ NiIV1/2Mn3/2O4 + 1
2e

– + 1
2Li

+

La figure 1.21 illustre les mécanismes de délithiation. Ceux-ci s’avèrent être différents pour l’une ou

l’autre des deux structures [119]. La phase ordonnée suit un processus biphasé pour les deux réactions

écrites ci-dessus, on a donc trois composés définis lors de délithiation à faible régime. La structure désor-

donnée semble, elle, former une solution solide lors de la première oxydation NiII −−→ NiIII, puis une

réaction biphasée pour la deuxième oxydation NiIII −−→ NiIV [102, 108]. Ces résultats ont été confirmés

même lors de charge rapide (1C) [120]. L’accès à cette solution solide semble donc être lié au degré de
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Figure 1.20 – Charge - décharge du LNMO en structure ordonnée et désordonnée, d’après [119].

désordre dans la structure.

Figure 1.21 – Paramètres de mailles en fonction du taux de lithium, déterminés par DRX, pour le LNMO désordonné (a)

et ordonné (b) [102].

La transition entre les phases LiNMO et Li1/2NMO semble plus rapide que celle entre Li1/2NMO et

NMO avec des énergies d’activation de 0.27 et 0.5 eV, respectivement [121]. Ce comportement permet

d’expliquer l’asymétrie observée entre charge et décharge à fort régime.

Les valeurs de potentiel de réaction pour les transitions de phase sont si proches que les deux transitions

peuvent se produire simultanément dans des conditions de régime élevé, avec une polarisation suffisante.

Lors de la charge, les facteurs cinétiques suggèrent que la première transition de LiNMO vers Li1/2NMO

est presque achevée alors que la transition de Li1/2NMO vers NMO commence à peine. La transition
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se fait donc étapes par étapes. Pendant la décharge, il serait probable que la première transition, entre

la phase NMO et la phase Li1/2NMO, et la seconde transition du Li1/2NMO au NMO se produisent

simultanément en raison des cinétiques décrites ci-dessus. Cela aurait pour conséquence la coexistence de

trois phases dans une seule particule, ce qui générerait de très fortes contraintes. En fait, similairement

au cas du LFP, il semblerait que dans le cas d’une décharge suffisamment rapide, la transition de phase

du NMO au Li1/2NMO soit accélérée par l’apparition d’intermédiaires réactionnels, témoin d’une solution

solide plus favorable cinétiquement [122]. Cependant ce point est encore en discussion dans la littérature

et nécessitera des études complémentaires.

De manière générale, le gain d’ordre dans la structure diminue les capacités en puissance du matériau.

Cet effet est d’autant plus visible sur les structures possédant un haut degré d’ordre cationique (post-

traitement à 700°C de plus de 100 h) [102]. Les travaux de Lee et al. [123] ont apporté des éléments de

réponse sur cette cinétique plus lente de la phase ordonnée. Une phase parfaitement ordonnée pourrait

résister à la formation de solution solide à cause de contraintes moins tolérées dans la phase ordonnée.

Ainsi, même à fort régime, la délithiation procédera en biphasé. A l’inverse, l’introduction de désordre

entre les cations Ni et Mn résulterait dans la stabilisation du comportement mono-phasé, particulièrement

à haut taux de lithium. La phase désordonnée, qui procède déjà par solution solide entre LiNMO et

Li1/2NMO, pourrait apparemment basculer vers ce mode de délithiation si la cinétique imposée le rend

favorable. L’observation de ce basculement potentiel vers de la solution solide reste peu étudiée pour le

moment et d’autres études seront nécessaires pour corroborer ou infirmer ces hypothèses.

Dans le cas où ces hypothèses sont les bonnes, on imagine tout l’intérêt d’obtenir un matériau présen-

tant un degré d’ordre cationique élevé, afin de maintenir une forte densité d’énergie grâce à un potentiel

moyen le plus élevé possible, tout en alliant les capacités d’adaptation cinétique de la phase désordonnée,

c’est à dire mieux supporter de forts régimes de charge/décharge. Le tableau 1.2 résume les principales

différences entre les structures ordonnées et désordonnées discutées auparavant.

1.6.3 Mécanismes de dégradation

L’utilisation du LiNi0.5Mn1.5O4 entraîne trois problèmes majeurs : Un rendement faradique inférieur

à 1, une auto-décharge marquée et enfin, une faible tenue en cyclage. Cette perte de capacité, assez lente

en demi-pile versus lithium, est fortement accélérée dans le cas de cellules complètes avec une électrode

négative en graphite. Elle est également aggravée avec la température.
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Paramètres Structure ordonnée Structure désordonnée

Groupe d’espace P4332 [100] Fd-3m [100]

Arrangement Ni & Mn aléatoire en site 16d Mn en 12d & Ni en 4a

Stoechiométrie idéale présence MnIII, lacunes d’oxygène

Coefficient de diffusion

apparent D̃ (25°C, max &

min, en cm2.s−1)

7 · 10−11 (LNMO) & 2 · 10−12

(Li1/4NMO), EIS [116] ;

7, 6 · 10−11 CV [111] ;

10−12 (LNMO) & 10−13

(Li1/4NMO), PITT [124] ;

4 · 10−11 (LNMO) & 2 · 10−12

(Li1/4NMO), PITT [114]

Coefficient d’auto-diffusion

DLi (25°C, max & min, en

cm2.s−1)

2 · 10−12 & 1, 4 · 10−9 (resp.

LNMO & NMO), calcul

[113] ;

4, 5 · 10−11 (D global), calcul

[112]

5 · 10−13 (LNMO) & 6 · 10−12

(NMO), PITT [114]

Conductivité électronique

(25°C ; LiNMO/phase pauvre

en Li LiδNMO, en S.cm−1)

10−6/2.10−3 [102, 108] 10−6/7.10−3 [108, 111, 102]

Mécanisme de délithiation (à

faible régime)
biphasé [119, 102] solution solide & biphasé [119, 102]

Tableau 1.2 – Comparatif des structures P4332 & Fd-3m ; les coefficients de diffusion sont exprimés en fonction du degré de

lithiation de la phase LixNMO et avec la technique de mesure utilisée. Les conductivités électroniques sont données à l’état

lithié/ à l’état partiellement délithié.
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1.6.3.1 Demi-piles vs lithium

A l’instar du LiMn2O4, le LNMO présente également une dissolution des métaux de transition qui

le compose. Demeaux et al. [125] ont montré, par analyses chimiques ICP (cf. annexe B.3), la capacité

de dissolution du nickel et du manganèse, lors du stockage de l’électrode dans divers solvants tel que

l’éthylène carbonate (EC), le diméthyl-carbonate (DMC), le propylène carbonate (PC), ainsi que dans les

mélanges d’électrolyte commerciaux type LP30. Ainsi, après un mois de stockage à 20°C dans un mélange

uniquement constitué d’EC/DMC, ils détectent la dissolution de Mn, Ni et Li dans des rapports 4/3/1. La

même expérience, avec ajout d’1M de LiPF6 aux solvants, conduit à une dissolution 10 fois supérieure du

Mn, mais seulement 1,5 fois supérieure pour le Ni (figure 1.22). Il est intéressant de noter que l’électrode

est stockée à l’état déchargé (env. 3,5 V vs Li+/Li). On a donc uniquement un effet de dissolution lié à

l’instabilité intrinsèque du matériau en présence de l’électrolyte, et non dû à un couplage haut potentiel

/ dégradation de l’électrolyte.

Figure 1.22 – Taux de Ni et Mn provenant du LNMO (SOC 0%) dans divers électrolytes après 4 semaines à 20°C [125].

Le faible rendement faradique, notamment lors des premiers cycles, s’explique facilement car le po-

tentiel du LNMO est supérieur au domaine de stabilité des électrolytes conventionnels. Dans le cas d’un

mélange EC :DMC + LiPF6, l’EC, du fait de sa haute constante diélectrique, se coordonne plus forte-

ment avec l’anion PF –
6 que le DMC. Il en résulte qu’il atteint plus aisément l’électrode positive et sera

donc oxydé préférentiellement [126]. Xing et al. [127] ont analysé la stabilité électrochimique de l’EC en

oxydation. Le radical cationique EC·+ est généré après transfert d’un électron de EC vers la positive. Il

existe ensuite plusieurs voies possibles pour la décomposition de EC·+ dont la formation de CO2, CO et
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de divers radicaux cationiques. Les radicaux cationiques sont ensuite réduits par le gain d’un électron via

l’anode ou une molécule de solvant, formant ainsi des aldéhydes et des oligomères d’alkyle-carbonates.

Une certaine quantité d’électrolyte est ainsi oxydée pendant de la charge, surtout lors des premiers cycles.

Cela s’accompagne de la formation des SEI aux électrodes positives et négatives. Cependant, la SEI for-

mée à l’électrode positive semble être moins stable que celle formée sur la négative, notamment en terme

d’isolation électronique [128]. La génération continue d’espèces à la surface des électrodes peut conduire, à

long terme, à une augmentation de la résistance de la cellule et donc à une dégradation des performances

[129]. Cela vient probablement du fait que le potentiel de la cathode varie de 4,8 à 3V vs Li+/Li, ce qui

n’est pas le cas de la négative.

Pieczonka et al. [130] ont montré que le taux de métaux de transition dissous était augmenté suivant

l’état de charge, donc lorsque les métaux sont à un degré d’oxydation élevé. Ce taux de dissolution est

également augmenté avec la température et avec le temps de stockage (figure 1.23) [130]. D’une manière

générale, le taux de manganèse dissout est supérieur à celui du nickel. Cependant si l’on tient compte de

la stoechiométrie du composé (3 Mn/Ni), la cinétique de dissolution semble assez similaire pour les deux

métaux, voir supérieure pour le nickel. Plusieurs théories ont été avancées par la communauté scientifique

pour cette capacité de dissolution, notamment un effet Jahn-Teller [131, 132, 109], des réactions de

dismutation du Mn3+ [133], ainsi que la formation de Mn2+ résultant de la dégradation de l’interface

électrode/électrolyte [134]. Concernant l’effet Jahn-Teller (JT), il peut se produire avec du manganèse au

degré d’oxydation +III, donc uniquement en tout début de charge ou en fin de décharge, et seulement

sur la structure désordonnée. Pour le nickel, l’effet Jahn-Teller sera plus ou moins marqué selon le degré

d’oxydation de ce dernier. Cependant, les résultats expérimentaux de Pieczoncka [130] laissent à penser

que l’effet Jahn-Teller n’est pas la raison principale de la dissolution des métaux de transition car la

dissolution à l’état déchargé, ou à 50% de SOC, qui sont les deux états où l’effet JT serait le plus fort, est

inférieure à la dissolution à l’état complètement chargé. Une autre raison fréquemment avancée pour la

dissolution des métaux de transition est la génération d’acide fluorhydrique dans les électrolytes fluorés,

accentuée par la présence de traces d’eau, conduisant à une attaque acide du matériau [125, 135, 130].

L’équipe de Lin et al. [136] ont mis en évidence, grâce à des analyses par diffraction électronique, des

changements structuraux à la surface de l’électrode, lors de la charge de l’électrode, conduisant à une

perte d’oxygène et à la formation de structure type Mn3O4. Ces changements structuraux pourraient être

le résultat de la dissolution des métaux de transition et des interactions surface/électrolyte.

Concernant l’auto-décharge du matériau, elle fut mise en évidence par les travaux de Kim J.W. et al.

et Wang et al. [137, 138]. Ces derniers ont montré que le LNMO subit une réaction d’auto-décharge lors
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Figure 1.23 – Dissolution du Mn et Ni selon (a) l’état de charge (SOC) à 60°C pdt 60 jours (b) la température (100% SOC,

60 jours) (c) le temps de stockage (100% SOC, 60°C) [130].

49



Chapitre 1. Etude bibliographique

d’utilisation avec un électrolyte type LP30, lorsque l’électrode est partiellement ou entièrement chargée,

selon la réaction :

Ni0.5Mn1.5O4 + x Li+ + x électrolyte −−→ LixNi0.5Mn1.5O4 + x électrolyte+

1.6.3.2 Cellules complètes

Figure 1.24 – (a) Cyclabilité de LNMO/Li et Graphite/Li à un régime de C/10, cyclés entre 3.5-4.9V pour le LNMO et

0,005-2.5V pour le graphite. (b) cyclabilité de batterie LNMO/Graphite à un régime de C/10, avec différents potentiels

d’arrêt [130].

En cellule complète avec une électrode négative en graphite en face de l’électrode de LNMO, la perte

de capacité est extrêmement rapide (figure 1.24). Kim et al. [133] ont montré que la perte de capacité

pouvait s’expliquer par une perte de Li+ actif due à la dissolution du manganèse du LNMO. En effet

en démontant la cellule complète après 100 cycles et en remplaçant l’anode par du lithium métal et

l’électrolyte par de l’électrolyte frais, ils obtiennent un potentiel de circuit ouvert de 4,69 V vs Li+/Li,

ainsi qu’une première charge correspondant à 50% de la charge initiale, correspondant à 50% de perte de

lithium dans le LNMO. Ils attribuent cette perte à la formation continue de SEI provoquée par la réduction

du manganèse en surface du graphite. En effet, la dissolution puis réduction du Mn à la négative pourrait

réduire le caractère isolant de la SEI [139]. En conséquence, la SEI évolue constamment en consommant

du lithium actif sous forme de composés insolubles. Villevieille et al. [140] confirment également cette

consommation du lithium actif, attribuée à la formation continue de la SEI sur le graphite.

Pieckzonka et al. [130] ont mené une analyse XPS en profondeur, grâce à une abrasion par faisceau

d’ions Ar+, sur une électrode de LNMO en cycle de vie avancé. Il faut préciser que ce type d’expérience

est très destructif et que la chimie observée n’est pas forcément la même qu’avant abrasion. D’après leurs
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résultats, la surface de l’électrode se retrouve déplétée en ions Mn et Ni (ratio de 1 :1 en surface puis

2 :1 à 5nm, respectivement), avant de retrouver un ratio de 3 Mn pour 1 Ni, vers 10 nm de profondeur,

correspondant à la stoechiométrie de coeur du matériau. On peut donc supposer que le coeur du matériau

est stable, et que la dissolution des métaux de transition est principalement liée à l’interaction avec

l’électrolyte. Le lithium est fortement présent en surface, majoritairement sous la forme LiF, témoin de

la formation d’une SEI également à la positive.

Michalak et al. [141, 142] ont quantifié la teneur en gaz émis à la suite de la décomposition de l’électro-

lyte pendant le cyclage de cellules complètes LiNi0.5Mn1.5O4 / Li4Ti5O12 (LNMO/LTO) et LiNi0.5Mn1.5O4

/ graphite. Pour le système LNMO/LTO, le dégazage est notamment dû à l’oxydation des solvants élec-

trolytiques à la positive. Pour le système LNMO / graphite, des dégagements gazeux sont observés sur

les deux électrodes. Le volume total de gaz généré est largement supérieur au système LNMO / LTO. Les

principaux gaz générés sont CO2, H2 et C2H4. Ils ont pu confirmer que C2H4 et H2 sont principalement

produits au niveau de la négative, tandis que le CO2 est généré à la positive. Ils ont également constaté

que le CO2 évoluait non seulement à des tensions cathodiques élevées, mais aussi à un état de charge

intermédiaire. Ce dégagement gazeux conduit à l’augmentation de la pression dans la batterie, pouvant

entraîner des problèmes de sécurité, notamment d’explosion. Le mécanisme ainsi proposé est illustré dans

la figure 1.25.

Figure 1.25 – Mécanisme proposé par Michalak et al. pour la génération de gaz et la dissolution des métaux de transition

dans une cellule LNMO/graphite [142].

A tous ces problèmes essentiellement dus aux réactions interfaciales s’ajoute vraisemblablement une

certaine fatigue de la structure. En effet, Pang et al. [143], grâce à des analyses operando de diffraction
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des neutrons sur un système LNMO/LTO, ont mis en évidence que la perte de capacité de la batterie

est directement proportionnelle à la réduction de l’évolution du paramètre de maille du LNMO pendant

sa phase de délithiation. Le paramètre de maille a, qui varie de 90 pm lors de la première charge, ne

varie plus que de 70 pm après 1000 cycles de charge/décharge. Cela s’accompagne d’une réduction de la

distorsion des octaèdres MnO6 dans la batterie cyclée.

Figure 1.26 – Evolution du paramètre de maille du LNMO a) 1er cycle b)1000ème cycle [143].

1.6.3.3 Synthèse des mécanismes de défaillance

Lors de la charge du LNMO, le potentiel de l’électrode atteint une valeur supérieure au potentiel de

stabilité de l’électrolyte. L’éthylène-carbonate, du fait de sa coordination forte avec l’anion PF –
6 , semble

être préférentiellement oxydé à la surface du LNMO [127]. Son oxydation résulte dans la formation de

radicaux réactifs qui peuvent entraîner de multiples réactions :

- Formation de gaz, notamment du CO2, avec le carbone qui représente la majorité de la surface de

l’électrode positive [142]. Si ces gaz ne sont pas dissous, les bulles formées peuvent isoler ioniquement

certaines zones de l’électrode [141].

- Dégradation de l’anion PF –
6 entraînant la formation de HF, PF5, LiF, composés lithiés divers de type
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LixPOyFz. Les espèces ainsi générées peuvent être stables et conductrices ioniques, et donc participer à la

formation de la SEI à la positive ; ou bien être isolantes et/ou métastables et donc ajouter de la résistance

dans la cellule, conduire à de nouvelles réactions parasites et dégrader les interfaces [125, 135, 130].

On peut supposer également que certaines espèces formées sont capables de dissoudre les métaux de

transition de LNMO ; mais aussi d’attaquer les oxygènes du LNMO, entraînant un dégagement d’oxygène

et la formation de phases pauvres en oxygène de type Mn3O4 [136]. La perte de métaux peut être accentuée

par la distorsion Jahn-Teller selon le degré d’oxydation des métaux de transition du LNMO et aggravée

avec une température plus élevée [144].

En cellule complète, la formation continue des SEI à la positive et à la négative consomme du lithium

actif, limitant ainsi les capacités de la cellule. De plus, la réduction des métaux de transition à la surface de

la négative empoisonne la formation de la SEI, particulièrement avec des anodes graphitiques, conduisant

à une perte rapide du lithium actif [139, 130, 140]. Tout ces phénomènes se retranscrivent lors des tests

électrochimiques par un rendement faradique faible, ainsi qu’une perte de capacité à chaque cycle.

1.6.4 Synthèse

Une variété impressionnante de synthèses de ces matériaux est décrite dans la littérature, principale-

ment en voie tout solide et par voie humide. Ces synthèses peuvent conduire à des structures spinelles plus

ou moins ordonnées, ainsi que des morphologies et des tailles de particule différentes. Un bref aperçu des

principaux réactifs utilisés, des conditions de synthèse ainsi que les performances associées aux poudres

obtenues est présenté ci-dessous. La synthèse de films minces est également détaillée, dans le but de

contextualiser les travaux réalisés dans le cadre de cette thèse.

1.6.4.1 Voie tout solide

C’est la méthode la plus commune dans laquelle un mélange stoechiométrique des produits de départ

est broyé à la main ou au broyeur planétaire. Le mélange résultant est ensuite traité thermiquement dans

un four. Fang et al. [145] ont utilisé LiCl ·H2O, NiCl2 · 6H2O et MnCl2 · 4H2O comme précurseurs. Après

traitement thermique à 550°C sous air pendant 10h, ils obtiennent une seule phase correspondant au

LNMO. L’analyse FT-IR permet d’attribuer une structure désordonnée Fd-3m, ce qui est assez étonnant

au vu des paramètres expérimentaux du recuit. La taille des particules est d’environ 200 nm avec une

géométrie en polyèdre. Les poudres, mélangées à 20% de carbone et 10% de PVDF, ont délivré une

capacité de 110 mAh.g−1, même à 8 D. Malheureusement le grammage de l’électrode utilisé n’est pas
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précisé.

Zheng et al. [146] ont synthétisé, via une réaction tout solide, plusieurs LNMO avec différents degrés

de désordre. Pour ce faire, une température de 900°C sous air pendant 24h a été choisie comme condition

de recuit, avec différentes cinétiques de refroidissement. Une cinétique rapide conduit à une phase majo-

ritairement désordonnée tandis qu’un refroidissement lent permet un gain d’ordre dû au retour d’oxygène

dans les lacunes créées à plus haute température. Les LNMO obtenus, en structure majoritaire Fd-3m,

contiennent des impuretés de type LixNiyO. Les particules ont une morphologie octaédrique, avec une

taille de l’ordre du micron (figure 1.27-a). Les structures les plus désordonnées ont présenté les meilleures

performances électrochimiques : Les poudres mélangées avec 10% de carbone ont atteint une capacité

en décharge de 98 mAh.g−1 à 10 D, et une rétention de capacité de 98.4 % après 300 cycles, pour un

grammage compris entre 3 et 5 mg.cm−2 (i.e. 0.44 et 0.735 mAh.cm−2).

Zhu et al.[147] ont préparé le LiNi0.5Mn1.5O4 via un processus tout-solide, pré-traité par acide oxalique.

Différents traitements thermiques ont été appliqués. Le matériau traité à 750°C présente une morphologie

octaédrique avec une granulométrie comprise entre 3 et 4 µm. Avec seulement 8% de carbone, il présente

également les meilleures performances avec une capacité initiale de décharge de 137 mAh.g−1 et une

rétention de capacité de 93,4 % après 300 cycles à 0,3 C. Le grammage n’est cependant pas précisé.

Les principaux inconvénients de cette méthode de synthèse réside dans la difficulté d’obtenir une

haute pureté. Par ailleurs, on observe une distribution importante de la taille de particules, avec une forte

agglomération.

1.6.4.2 Co-précipitation

La procédure de co-précipitation peut être facilement mise en oeuvre. Les précipités sont générés

simultanément et uniformément dispersés dans la solution.

Zhang et al. [148] ont préparé des poudres de LNMO via une co-précipitation assistée par polyéthylène

glycol. Un traitement thermique à 800°C sous air pendant 12h a permis d’obtenir le LNMO avec un

mélange de phase Fd-3m et P4332, mais également une phase minoritaire de type LixNiyO. Le LNMO ainsi

synthétisé adopte une structure hiérarchisée, composée de particules octaédriques ou pseudo-polyédriques

(figure 1.27-b). La taille des micro-structures secondaires varie entre 2 et 8 µm tandis que la taille des

particules primaires est comprise entre 0.2 et 1 µm (figure 1.27-b). Ces poudres, mélangées à 20% de

carbone, ont montré une bonne cyclabilité avec une rétention de capacité de 89 % après 150 cycles à 5
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Figure 1.27 – Morphologies de LNMO obtenues selon les méthodes de synthèse (a,a’) Zhang et al. [148] (b) Zheng et al.

[146] (c) Gu et al. [149].

D, et des performances en décharge de plus de 120 mAh.g−1 à 40 D. Le grammage de l’électrode n’est

cependant pas mentionné.

Bien d’autres équipes, tel que Gu et al., Feng et al., Lin et al. [149, 150, 151] ont utilisés différentes

approches de co-précipitation afin d’obtenir le LNMO. Gu et al. [149], par exemple, ont pu obtenir des

particules sphériques d’environ 35 µm avec une granulométrie nanométrique (figure 1.27-c).

Feng et al. [150] ont comparé deux méthodes de co-précipitation : La co-précipitation à base d’hy-

droxyde (KOH comme précipitant) a produit un LNMO constitué de feuilles de polygones irréguliers avec

une taille de grain d’environ 100 nm. La co-précipitation organique, avec l’hydroxyquinoléine comme pré-

cipitant, a permis d’obtenir une morphologie composée d’octaèdres bien définis, avec une granulométrie

d’environ 150 nm. La morphologie octaédrique donne les meilleures performances. Ils attribuent cet effet

à la présence de facettes (111), plus stables électrochimiquement. Ce point sera discuté dans la partie

1.6.5.1.

1.6.4.3 Voie Sol-gel

Le procédé sol-gel peut surmonter certains inconvénients du procédé classique tout solide en raison de

sa faible température de réaction et possibilité de contrôler la taille et la morphologie des particules. Le
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procédé sol-gel a été utilisé par divers groupes de recherche [152, 153, 154] pour obtenir du LNMO.

Liu et al. [155], avec une température de calcination de 700 ° C pendant 30 min, ont synthétisé un

LNMO monophasé, avec un groupe d’espace Fd-3m. Ce composé présente une morphologie polyédrique,

avec une taille de grains comprise entre 300 et 500 nm. Il présente d’excellente propriétés de cyclabilité et

de puissance avec 130 et 113 mAh.g−1 obtenus à 1 et 10 D respectivement. Après 100 cycles, les rétentions

de capacités étaient de 97,5 et 99,7 % respectivement.

1.6.4.4 Films minces

Différentes approches ont permis la fabrication de films minces de LiNi0.5Mn1.5O4. La technique de

dépôt par laser pulsé a été utilisée notamment par Konishi et al. et Xia et al. [156, 114]. Xia et al. ont

déposé leur film sur substrat d’acier inoxydable chauffé à 600°C, sous une pression partielle d’oxygène

de 200 mTorr pendant 40 min. Le film est composé de grains bien définis et présente une surface lisse

sans fissures. La plupart des grains présentent des structures octaédriques ou facettées. La taille moyenne

des grains est d’environ 250 nm. L’épaisseur du film est estimée à environ 500 nm. Les tests en cyclage

conduisent à une capacité de décharge de 60 µAh.cm−2 et une bonne rétention de capacité sur 100

cycles. Des mesures en PITT leur ont permis d’estimer le coefficient de diffusion du lithium, entre 10−10

et 10−12 cm2.s−1 (figure 1.28-a). Mohamedi et al. [116] ont synthétisé du LNMO sur substrat d’or par

pulvérisation électrostatique (Electrostatic spray deposition, ESD), grâce à des précurseurs de nitrates

dilués dans l’éthanol. Le débit est fixé à 2 mL.h−1. Le substrat, placé à 25 mm de l’aiguille, est chauffé à

450°C. Une tension de 12kV est appliquée entre l’aiguille et le substrat. Un recuit supplémentaire à 700°C

sous air pendant 1 h a été appliqué. L’épaisseur du film ainsi obtenu est de 200 nm pour 38 µg de matière.

Il ne reporte malheureusement que la cyclabilité en charge, qui passe de 155 mAh.g−1 au premier cycle,

à 120 mAh.g−1 après 100 cycles. Ils confirment, par mesures d’impédance, des valeurs de DLi de 10−10 et

10−12 cm2.s−1, selon le potentiel de l’électrode (figure 1.28-b).

Lee et al. [157] ont fabriqué des films minces de LNMO d’environ 200 nm d’épaisseur par spin coating

sur substrat orienté de platine (111). Différentes températures de recuit mènent à une phase plus ou moins

ordonnée. Les films recuits à 500 et 600°C présentent une structure P4332. Dans le film recuit à 700°C, les

deux structures P4332 et Fd-3m coexistent tandis que le film recuit à 800°C présente seulement la structure

Fd-3m. Les échantillons recuits à 600 et 700°C présentent les meilleurs propriétés électrochimiques avec

une capacité initiale en décharge de 110 mAh.g−1 et une tenue en cyclage de plus de 400 cycles à un

régime charge-décharge de C.
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Figure 1.28 – Coefficient de diffusion du lithium (a) obtenu par PITT [114] et (b) obtenu par EIS [116]

Gellert et al. [135] ont également utilisé le spin-coating pour fabriquer leurs électrodes sur substrat

d’inox recouvert d’or. C’est une des rares équipes à souligner la présence d’une couche intermédiaire

(interphase) entre le substrat et le dépôt, formée par la diffusion des ions fer et chrome du substrat inox,

à travers la couche d’or et ce jusqu’au matériau, lors du recuit à haute température. Cette interphase ne

détériore pas les propriétés électrochimiques car elle est suffisamment conductrice pour assurer le transfert

électronique.

Lafont et al. [158], via une synthèse par spray électrostatique pyrolitique, ont produit des couches

minces de LNMO à des températures de pyrolyse entre 300 et 450°C. Les films bruts, d’épaisseur maximale

de 5,5 µm, ne présentaient qu’une faible activité électrochimique. Un recuit ultérieur de 2h à 700°C leur

a permis d’atteindre une capacité en décharge de 105 mAh.g−1.

Cho et al. [159] ont déposé sur substrat de platine, des nano-fils de LNMO grâce à un procédé sol-gel.

Cette électrode nano-structurée présente une capacité initiale en décharge de 100 mAh.g−1 à un régime

de C/7,5, avec une forte irréversibilité et une rétention de capacité très faible. Cependant un dépôt ALD

d’alumine ou de dioxyde de titane a permis de limiter à la fois les réactions parasites et la perte de

capacité. Ils expliquent cette amélioration par la limitation de dissolution du manganèse.

1.6.4.5 Impuretés

Lors de la synthèse de la phase désordonnée, la perte d’oxygène à haute température peut provoquer

des précipitations de type NiO, LixNiyO. Selon Guoqiang [160], il n’a pu être prouvé que ces impuretés

étaient néfastes sur les performances en cyclage du LiNi0.5Mn1.5O4. Cette observation est confirmée par
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l’équipe de Manthiram [161], car la présence ou l’absence de phase LixNi1-xO dans différentes structures

de LNMO (sphérique, cubique, octaédrique) n’influe pas sur les résultats électrochimiques. Malgré le fait

que ces phases semblent inactives électro-chimiquement, elles peuvent cependant influencer négativement

la capacité du matériau, puisque celle-ci est basée sur la masse de poudre utilisée. Ainsi, une électrode

confectionnée avec 1 mg de poudre contenant 95% de LNMO et 5% d’impureté ne pourra délivrer théori-

quement que 140 µAh au lieu des 147 escomptés. Il convient donc d’estimer la proportion de ces impuretés,

au moyen d’affinement Rietveld par exemple.

1.6.5 Amélioration des performances

Plusieurs approches ont été utilisées pour limiter les différents phénomènes conduisant à la dégradation

des performances du matériau. Certaines équipes ont joué sur la morphologie des particules, d’autres ont

cherché à doper le matériau pour le stabiliser, enfin certaines ont proposé diverses méthodes de protection

de l’interface électrode/électrolyte.

1.6.5.1 Contrôle de la morphologie et de la microstructure

Plusieurs travaux ont analysé l’effet de taille des particules sur les performances électrochimiques

du LNMO [115, 162]. Comparées aux particules micrométriques, les particules nanométriques de LNMO

améliorent la performance à fort régime, mais diminue la stabilité en cyclage. La réduction de la taille des

particules est bénéfique pour obtenir des chemins plus courts de diffusion du lithium, mais une surface

élevée aggrave la dissolution des métaux de transition et exacerbe les réactions parasites à l’interface,

augmente l’impédance de la cellule et aggrave la perte de lithium actif.

De nombreux travaux visent à contrôler le degré d’ordre des métaux de transition Ni et Mn [155, 108,

163]. En effet, la phase désordonnée semble plus stable en cyclage prolongée [106] et présente de meilleures

propriétés de transport [106, 164, 165]. On peut imaginer que ces dernières permettent de limiter la fatigue

de la structure lors de cyclage prolongé. La solution solide présente pour la phase désordonnée permet

peut-être également de limiter cette fatigue.

Les plans de cristallisation obtenus en surface des particules vont également jouer un rôle important

sur la cyclabilité du matériau. Une des morphologies fréquemment observée lors de la synthèse du LNMO

est l’octaèdre, possédant des plans de cristallisation (111). Il existe une certaine division au sein de la

communauté scientifique, sur la nature des plans les plus favorables : En effet, Fang et al. [166] soutiennent
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qu’une faible surface spécifique et la présence de plans (111) favorisent le maintien de la structure du

LNMO. Ils soutiennent aussi que l’effet Jahn-Teller, soupçonné de favoriser la perte de manganèse, serait

atténué. Chen et al. et Liu et al [167, 168], qui ont synthétisé des octaèdres tronqués possédant de nouvelles

surfaces, pensent au contraire que la diminution des surfaces (111) limite la dissolution du manganèse, et

l’apparition de surfaces stables (110) et (100) favorise la diffusion du lithium en proposant de nouveaux

chemins. La figure 1.29 nous montre les plans (100) et (111). Du nickel ou du manganèse est directement

présent en surface dans les plans (111), tandis que les plans (100) ne contiennent que des oxygènes et

des lithiums en surface, ce qui semble soutenir les avis de Chen et al. et Liu et al. [167, 168]. L’équipe

de Manthiram et al. [161] a essayé de comparer l’influence de l’orientation des cristaux, du degré d’ordre

entre le nickel et le manganèse et de la ségrégation de phases sur les capacités en puissance et la rétention

de capacité. Ils ont conclu que l’orientation cristalline est l’effet dominant sur la rétention de capacité,

plutôt que la mise en ordre des cations Ni et Mn.

Figure 1.29 – Image MEB : Octaèdres et polyèdres tronqués ; modèle structural des facettes (111) et (100) (structure

Fd-3m) : bleu Ni/Mn ; rouge O ; vert Li.

Comme les performances électrochimiques du LNMO sont une combinaison de ces différents para-

mètres, il est inapproprié de comparer simplement les résultats de différents groupes et d’ignorer la

structure globale du matériau (ordonnée/désordonnée, lacunes d’oxygène et phases secondaires) ainsi que

la taille des particules. Il reste donc beaucoup à faire pour mieux comprendre l’influence de chacun des

paramètres sur les performances et la rétention de capacité du LNMO.
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1.6.5.2 Dopage

De nombreux éléments ont été testés en vue d’améliorer les propriétés de conduction électronique et

ionique du LNMO. Parmi ces éléments, des rapports font état de l’utilisation de cations de différentes

valences tels que Na+ [169], Mg2+ [170], Cu2+ [171], Al3+ [172], Cr3+ [173], Ti4+ [174], etc., ainsi que

certain anions tels que F– [175], S2– [176]. La plupart de ces rapports présentent de meilleures propriétés

de transport et/ou une meilleure cyclabilité du LNMO, attribués à une meilleure conduction ionique

[169, 171], une conductivité électronique améliorée [177, 178], une suppression des impuretés de type

LixNiO [170], une stabilisation de la structure [172, 178, 179], une augmentation du taux de désordre

entre les Ni et Mn [172, 178, 179] ou encore une diminution des réactions interfaciales [179, 180]. Selon

les rayons ioniques des dopants utilisés, le paramètre de maille de la structure peut augmenter [169] ou

diminuer [172]. Les rapports montrant une augmentation du paramètre de maille jugent qu’il est bénéfique

pour le transport des ions [169], tandis que les rapports présentant une contraction du volume du maille

supposent que ce dernier permet de stabiliser la structure avec des liaisons métal-oxygène renforcées

[172].

Le dopage de la structure LNMO semble, d’une manière générale, favoriser un arrangement aléatoire

des métaux de transition, et ce pour la plupart des dopants utilisés. Le dopage permet donc d’obtenir

la phase désordonnée sans présence d’impuretés de type LixNiO, ce qui permet de gagner en capacité

initiale (pas de phase secondaire inactive) tout en obtenant les propriétés de transport accrues de la

phase désordonnée. Nous avons vu que les propriétés limitantes du LNMO sont la diffusion du lithium

lors d’utilisation en puissance et la stabilité de l’interface avec l’électrolyte lors de cyclage prolongé. Ces

paramètres semblent être améliorés avec la phase désordonnée comparée à la phase ordonnée. Il est donc

difficile de conclure que le dopage offre un réel avantage par rapport à une structure LNMO pure et

complètement désordonnée. Il serait intéressant de comparer les propriétés d’une structure complètement

désordonnée et stoechiométrique, d’une structure complètement désordonnée et possédant un certain

degré de lacunes d’oxygène compensées par la présence de Mn3+, ainsi que d’une structure complètement

ordonnée et stoechiométrique. Étant donné la difficulté de comparer des résultats expérimentaux vu

les variables telles que la reproductibilité des formulations d’électrodes, de leurs enductions et de leurs

montages, il faudrait coupler de telles études aux calculs DFT.
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Matériau Type de synthèse Conditions optimales

Propriétés électrochimiques :

Capacité spécifique

(mAh.g−1), rétention de

capacité (cycles, régimes,

températures)

Ref.

CuO Co-precipitation 3 wt% 130, 95.6% (100, 0.5C) [182]

ZnO Sol-gel 1.5 wt% 137, 100% (50, C/3, 55°C) [183]

Al2O3 Hydrothermal 1 at.% 105, 76.6% (100, 0.5C) [184]

RuO2 Sol-gel 2 wt% 129.4, 97.7% (100, 0.5C) [185]

SiO2 Co-precipitation 3 wt% 131, 85% (50, 0.5C, 55°C ) [186]

V2O5 Wet-coating 5% V2O5 126.3, 92% (100, 5C, 55 °C) [187]

Tableau 1.3 – Comparatif des revêtements d’oxydes protecteurs, reproduit d’après [181].

1.6.5.3 Protection de surface

Le revêtement de surface a été considéré comme une une approche efficace et contrôlable pour stabi-

liser l’interface électrode/électrolyte, afin de réduire les réactions indésirables, d’empêcher la dissolution

d’éléments composant le matériau d’électrode, ou encore d’augmenter les propriétés de transport de ce

dernier [181]. Depuis l’utilisation de matériaux d’électrode dont le potentiel de fonctionnement est situé à

la limite ou au delà du domaine de stabilité des électrolytes conventionnels, une variété impressionnante

de revêtements protecteurs ont été étudiés. On peut les regrouper en six grandes familles que sont les

composés carbonés, les métaux, les oxydes de métaux, les fluorures de métaux, les polymères ou encore les

composés lithiés avec des matériaux d’insertion type LiFePO4, LixTiyOz, Li3V2(PO4)3 ou des conducteurs

ioniques tel que LixPyOz. Les tableaux 1.3 et 1.4 synthétisent plusieurs revêtements utilisés pour protéger

le LNMO, et les performances électrochimiques qui découlent de ces associations.

Cette synthèse permet d’extraire plusieurs informations, autant d’un point de vue global qu’au cas par

cas, sur cette approche de modification de surface. Tout d’abord, d’un point de vue global, quelque soit

le matériau utilisé, il semble y avoir un certain optimum de quantité de matière de matériau protecteur,

situé entre 0,5 à 5% en terme de pourcentage massique, ou de l’ordre de quelques nanomètres en terme

d’épaisseur. Il semble donc plus important, dans le cas du LNMO, d’obtenir un matériau avec un taux
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Matériau Type de synthèse Conditions optimales

Propriétés électrochimiques :

Capacité spécifique

(mAh.g−1), rétention de

capacité (cycles, régimes,

températures)

Ref.

Carbone

Sol-gel 10 nm 125, 94%(100, 1C) [188]

Sol-gel 1 wt%
130, 92% (100, 0.2C charge,

1C discharge)
[111]

Solid-state 0.6 wt% 90, 71% (500, 10C) [189]

Solid-state graphene-oxide 10nm 130, 61% (1000, 0.5C) [190]

Li3PO4 Solid-state 5-6 nm 122, 80% (650, 0.5C) [191]

Li4P2O7 Solid-state 5nm 123.8, 74.3% (893, 0.5C) [192]

Li2TiO3 Sol-gel 5% 120, 94.1% (50, 1C, 55 °C) [193]

AlF3 Sol-gel 1 wt% environ 108, 93.6% (50, 0.1C) [194]

GaF3 Co-precipitation 0.5 wt.%
environ 142, 91.1% (300,

0.1C)
[195]

LiFePO4 Sol-gel 20wt% nanoLiFePO4 110, 74.5%(140, 1C) [196]

LiCoO2/Co3O4 Sol-gel LiCoO2/Co3O4 110.1, 97.8% (200, 5C) [197]

Tableau 1.4 – Comparatif des revêtements protecteurs de différentes natures, reproduit d’après [181].
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de couverture assez élevé pour limiter les phénomènes parasites, plutôt qu’une modification partielle de

la surface, comme il en a été discuté dans la partie 1.4.2 .

Si l’on s’intéresse à la valeur de capacité initiale de première décharge, la moyenne des capacités

présentées ici atteint 121 mAh.g−1, soit environ 83% de la valeur théorique. Dans le cas d’échantillons

non protégés, si l’on regarde les capacités obtenues lors du premier cycle pour les travaux cités dans la

partie 1.6.4, on obtient une valeur moyenne plutôt de l’ordre de 130 mAh.g−1. Le revêtement entraîne donc

une diminution d’environ 7% de la capacité initiale. En moyenne, ces revêtements représentent environ

3% en masse de l’échantillon, ce qui peut expliquer une partie de cette différence de capacité, si cette

masse n’a pas été prise en compte pour le calcul de capacité massique. Cependant, il reste environ 4%

de capacité qui est définitivement perdue. On peut donc émettre l’hypothèse suivante : le recouvrement

de certains grains peut entraîner une perte partielle ou totale de percolation électronique qui induit soit

une perte totale de la capacité associée au grain isolé, soit une polarisation assez importante pour que le

grain ne soit pas atteint par les valeurs de potentiel de cyclage utilisées. Il semble donc important que

l’épaisseur de la coquille protectrice soit optimisée pour conserver des propriétés conductrices (ionique

et/ou électronique) afin de maintenir une capacité initiale élevée.

Enfin, il convient de s’intéresser aux performances des systèmes obtenus et de les comparer aux valeurs

usuelles de l’état de l’art, ainsi qu’aux meilleures performances obtenues dans la littérature. La perte de

capacité du LNMO étant relativement linéaire, on peut la moyenner en perte par cycle. Celle-ci va être

principalement dépendante de la température et du régime de cyclage utilisé. A 25°C, avec un régime de

0.5C, cette perte de capacité est habituellement située autour de 0,10 +/- 0.05 mAh.g−1/cycle soit une

rétention de capacité de 93% sur 100 cycles. Au régime de 1C, elle se situe vers 0.07 mAh.g−1/cycles soit

environ 95% sur 100 cycles. Elle atteint 0.03 mAh.g−1/cycle pour les meilleurs résultats de l’état de l’art,

soit 98%. A 55°C, la perte de capacité est de l’ordre de 0.5 mAh.g−1/cycle à C/5, soit environ 80%, avec

une disparité élevée entre les différents résultats. Au vu de ces données et de celles présentées dans les

tableaux 1.3 et 1.4, aucune de ces protections n’apporte un gain de cyclabilité en rupture avec l’état de

l’art. Cependant, plusieurs études reportent une amélioration notable qu’il convient de détailler au cas

par cas.

Par exemple, l’équipe de Huang et al. [195] qui ont protégé le LNMO avec 0.5% wt. de GaF3, ont

observé non seulement une amélioration de la cyclabilité à 25 et 60°C, mais aussi une conductivité électro-

nique supérieure pour l’échantillon protégé, ainsi qu’une auto-décharge moins prononcée. La figure 1.30

résume ces observations. Ils ont pu prouver, grâce à des analyses XPS et des mesures d’ICP, que la pro-
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tection du LNMO permettait de stabiliser la SEI et ainsi de limiter les réaction parasites qui entraînent

la formation de LiF et de carbonates lithiés de type ROCO2Li ou Li2CO3, mais également de limiter la

dissolution des métaux de transition du LNMO.

Figure 1.30 – Paramètre de maille, conductivité électronique, capacités initiales de charge, de décharge et rendement

faradique, concentration en Ni et Mn dans une solution de HF diluée à 60°C pendant 1 semaine, et pourcentage d’auto-

décharge du LNMO seul et du LNMO couvert par GaF3[195]

Chong et al. [192] démontrent également un effet remarquable avec des phosphates de lithium. Ils

ont synthétisé un LNMO/Li4P2O7 in situ en réaction tout solide. Après recuit à 760°C sous air pendant

200h, le composé présente une structure Fd-3m, une taille de grain de quelques microns et des cristallites

d’environ 500 nm. L’échantillon de référence est recuit presque dans les mêmes conditions, mais à une

température de 700°C. Il présente des cristallites de l’ordre de 3.5 µm. Le revêtement, essentiellement

composé de Li4P2O7 et d’un peu de Li3PO4, fait moins de 10 nm (figure 1.31 a). La rétention de capacité

est améliorée (80 % sur 750 cycles à C/2 contre 70% après 250 cycles pour l’échantillon non protégé, figure

1.31 b), ainsi que les capacités en puissance (95 contre 82 % de rétention de capacité à 10D). Ce résultat

est remarquable car il égale les meilleurs résultats de la littérature, avec 0.03 mAh.g−1/cycle de perdu avec

un régime deux fois plus lent et donc plus de temps passé à haut potentiel. L’amélioration des capacités

en puissance est attribuée à la taille de cristallites, 7 fois inférieure pour l’échantillon LNMO/LPO, qui

permet une longueur de diffusion du lithium beaucoup plus courte. La tenue en cyclage est attribuée à

l’effet protecteur induit par la couche de Li4P2O7, qui acte comme électrolyte solide ou SEI artificielle,

et empêche la catalyse de l’électrolyte par le couple redox NiIII/NiII ou NiIV/NiIII ainsi que la dissolution

du manganèse, en n’étant perméable qu’aux ions lithium.
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Figure 1.31 – a) Image TEM d’une particule de LNMO/LPO synthétisé à 760°C pendant 200 heures. b) Performance en

cyclage du LNMO/LPO et du LNMO seul versus lithium, à 0.5C [192].

1.7 Dépôt de couches atomiques appliqué aux batteries Li-ion

Au cours des dernières années, la technique de dépôt de couches atomiques (Atomic Layer Deposi-

tion ou ALD) a émergé comme étant une puissante et versatile technique pour déposer des revêtements

conformes de différents matériaux avec un excellent contrôle de l’épaisseur, en utilisant des réactions chi-

miques de surface séquentielles. L’application historique de l’ALD a été la micro-électronique, cependant

la maturité de la technique l’étend à de nouvelles applications très diverses tels que les cellules solaires

et les catalyseurs. L’implémentation de L’ALD dans les dispositifs de stockage d’énergie électrochimique

est relativement récente, mais affiche déjà des résultats prometteurs. Dans les batteries au lithium, l’ALD

a notamment été utilisée pour fabriquer des matériaux d’électrode [198], pour déposer des électrolytes

solides [199], et pour modifier l’interface électrode/électrolyte [200, 72, 201, 73]. Le principe réactionnel

et la description des ALD utilisées durant cette thèse sont détaillés en annexe A.2.

1.7.1 Application à l’ingénierie de surface d’électrode

En dépit de la grande variété de matériaux utilisés pour la protection de surface (voir tableau 1.3

et 1.4), les techniques conventionnelles susmentionnées n’ont pas le même contrôle sur l’épaisseur et

l’uniformité que ce qui peut être obtenu par ALD. Une grande variété de matériaux a donc été testée

comme couche protectrice aussi bien sur l’électrode positive que négative, pour des technologies diverses

telles que le lithium-ion, le sodium-ion, le Li-air et le Li-soufre [202]. Les revêtements les plus souvent
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utilisés sur électrode positive de Li-ion sont Al2O3 [200, 201, 203, 63, 73], TiO2 [159, 63, 73], ZrO2 [204,

203, 63] et ZnO [203]. L’ALD peut-être effectuée sur les poudres de matière active, ou bien directement

sur l’électrode composite. Li et al. [63] ont montré que l’ALD effectuée sur la poudre de matière active

conduit à des électrodes composites moins performantes par perte de contact entre la matière active et le

carbone, due au revêtement d’oxyde. En revanche, l’ALD effectuée directement sur l’électrode composite

conduit à de meilleurs résultats en terme de cyclabilité que l’électrode nue. Cependant, en raison de la

présence du liant polymère, la température de réaction ALD ne doit pas dépasser 150°C [73]. Cette faible

température peut-être un facteur limitant pour l’utilisation de certains précurseurs et/ou pour obtenir

des films cristallins. Les deux prochaines sections décrivent brièvement les oxydes Al2O3 et TiO2, qui ont

été envisagés durant ces travaux comme revêtements protecteurs des électrodes à haut potentiel.

1.7.2 Protection par ALD de Al2O3

L’oxyde d’aluminium est le matériau le plus étudié et utilisé dans l’ALD. Le dépôt est habituellement

effectué en utilisant le TMA (triméthylaluminium) et l’eau en tant que précurseurs. Ce système est

presque un processus d’ALD idéal auto-limitant, et considéré comme un système modèle pour ALD. Le

premier rapport remonte à la fin 1980 [205]. Depuis, le processus a été largement étudié et caractérisé,

à la fois ex situ et in situ. D’autres oxydants, comme l’ozone, le N2O et plus récemment des plasmas

d’oxygène ont aussi été utilisés [206]. D’autres précurseurs d’aluminium, tels que différents chlorures et

bromures, des alcoolates, des alkylamides, et amidinates composés de ligands mixtes, ont été étudiés en

ALD d’Al2O3, mais comme le TMA possède une pression de vapeur saturante élevée (12 mbar à 20°C),

il est souvent préféré aux autres précurseurs [206]. Le processus TMA-eau peut être utilisée entre 30 et

300°C, 300° étant la température limite de stabilité commune pour la plupart des organométalliques [206].

L’alumine présente un band-gap d’environ 7 eV et une permittivité relative comprise entre 9 et 17. En

tant que revêtement protecteur, Xiao et al. [201] ont observé un gain de cyclabilité sur des électrodes de

LNMO/graphite protégées par l’alumine. Ils attribuent ce gain à la réduction de dissolution du manganèse.

Si la protection de l’électrode positive a permis d’améliorer la cyclabilité, la protection de l’électrode

négative a été encore plus efficace pour gagner en cyclabilité. Ils attribuent cet effet au manganèse qui

ne peut être réduit sur la négative et donc limite la consommation de lithium actif à la SEI, tandis que

le dépôt sur la positive ne limite que partiellement sa dissolution. En réalisant un dépôt inférieur au

nanomètre d’alumine sur le LNMO, Kim et al. [200] ont observé un gain de cyclabilité et une atténuation

de l’auto-décharge. Ils attribuent cet effet à une meilleure passivation de l’électrode : la SEI sur le LNMO

protégé était beaucoup plus mince et contenait moins d’espèces organiques que celle sur le LNMO brut.
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Ils expliquent cette différence par la suppression des réactions secondaires à haut potentiel.

1.7.3 Protection par ALD de TiO2

Le dépôt de TiO2 par ALD est réalisé généralement avec des précurseurs d’isopropoxyde de titane

(TTIP, C12H28O4Ti) comme source de titane, et de l’eau comme oxydant [206]. Le TTIP possède une

pression de vapeur saturante inférieure à celle du TMA (0.17 mbar à 25°C et 1.12 mbar à 50°C), le bulleur

qui le contient est donc généralement chauffé (≈ 50°C), ou tout du moins, la ligne entre le bulleur et le

réacteur l’est, afin d’éviter la condensation du précurseur [207]. Le processus TTIP/H2O pour obtenir

le TiO2 peut être réalisé entre 50 et 330°C, cependant la vitesse de croissance est très faible (≤ 0.01

nm/cycle) en dessous de 150°C [207]. Le TiO2 présente une permittivité relative comprise entre 85 et

175. La protection d’électrode par TiO2 a montré des résultats encourageants. En effet Cho et al. [159]

ont montré un gain de cyclabilité et de performances en puissance sur des nano-fils de LNMO recouverts

de TiO2. Ils attribuent cette amélioration à moins de dissolution du manganèse, ainsi qu’à une meilleure

diffusion du lithium au sein du film passif formé à la surface du LNMO.

1.8 Conclusion

Pour améliorer la densité d’énergie des batteries, deux grandes tendances émergent dans la recherche

sur les batteries Li-ion : d’un coté la recherche vise l’augmentation de la capacité avec des technologies

encore peu matures telles que le lithium-air et le lithium-soufre. D’un autre coté, on recherche l’augmen-

tation de la tension de la cellule avec, du coté de la négative, d’intenses recherches sur le lithium-métal, et

du coté de la positive, l’émergence des matériaux haut potentiels. Ces derniers fonctionnent à un potentiel

supérieur à la limite de stabilité des électrolytes conventionnels, mais la recherche de nouveaux électro-

lytes supportant une telle fenêtre électrochimique n’a pas encore abouti. Cependant, grâce à l’ingénierie

de surface et d’interface (protection, diminution de la réactivité), mais également grâce à la stabilisation

(dopage) de ces matériaux haut potentiel, certains systèmes atteignent des performances pouvant mener

à un développement industriel. Il semble que ces matériaux soient finalement de bons challengers pour

remporter le futur marché des appareils mobiles.

C’est pourquoi, durant cette thèse, nous avons étudié deux de ces matériaux haut potentiel (LCP et

LNMO) et tenté de stabiliser leurs interfaces au moyen de couches ALD nanométriques (TiO2 et Al2O3).

Comme nous allons le voir dans le prochain chapitre, cette stratégie à été payante sur le LiCoPO4. En
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revanche, pour le LNMO et malgré des protections de TiO2 et de Al2O3, déposés dans différents réacteurs

tels qu’une ALD spatiale, une ALD assistée par plasma (PE-ALD) et une ALD conventionnelle, aucun de

ces dépôts n’a conduit à une quelconque amélioration de la cyclabilité du matériau. C’est pourquoi nous

nous sommes penchés sur une compréhension plus fondamentale des processus électrochimiques impliqués

dans ce matériau d’électrode (partie 2.3 et 3). L’exploitation de ces données nous ont permis de trouver

une stratégie simple et inédite pour stabiliser le matériau LNMO dans une cellule électrochimique avec

un électrolyte conventionnel. Ce résultat sera présenté en fin de manuscrit (partie 3.2.8).
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Chapitre 2

Synthèse et caractérisations

électrochimiques de films minces de

matériaux d’insertion à haut potentiel

par ESD

2.1 Introduction

L’état de l’art a permis de comprendre les enjeux économiques résidant dans le développement de

nouvelles batteries Li-ion, possédant de hautes densités d’énergie. Cette stratégie est considérée comme

la plus prometteuse notamment pour le développement des véhicules tout électrique. Cependant, de

nombreux défis majeurs doivent être résolus pour obtenir des batteries Li-ion aux performances requises.

Ils résident notamment dans la synthèse et la caractérisation de nouveaux matériaux d’électrodes, mais

également dans la compréhension de leur fonctionnement et des mécanismes impliquant leur dégradation.

Depuis les vingt dernières années, la technique de dépôt par pulvérisation électrostatique (ESD) a

attiré l’attention comme étant un outil prometteur pour la formation d’électrodes [208, 209, 210, 211]. La

technique ESD est détaillée dans la partie annexe A.1. Brièvement, elle repose sur l’application d’une haute

tension pour générer une force électrostatique permettant de créer un aérosol à la pointe d’une aiguille, à

partir d’une solution de précurseurs. L’aérosol ainsi formé, composé de gouttelettes chargées, est déposé
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séquentiellement sur un substrat chauffé pour créer un film mince de matériau. Cette technique permet

de fabriquer soit un matériau unique (LiCoO2 par exemple [208]), soit des composites (ex. cathode de pile

à combustible La0.6Sr0.4Co0.2Fe0.8O3-δ/Ce0.9Gd0.1O2-δ [209]). Les conditions expérimentales permettent

d’obtenir assez facilement des matériaux avec différents types de morphologies, telles que des films denses,

des films plus ou moins poreux, ou encore des morphologies extrêmement poreuses de type fractal [210].

L’avantage de la synthèse de films minces denses de matériau d’électrode réside dans l’obtention de

systèmes modèles, dont la géométrie et la composition sont bien définies. Cela permet d’avoir un matériau

pur, exempt de liants polymères et de carbone habituellement utilisés dans le cas d’électrodes composites.

L’obtention de couches minces et denses permet aussi d’assimiler le système à un objet 1D, avec une

diffusion du lithium considérée uni-axiale, ce qui permet d’étudier de manière fondamentale et approfondie

les propriétés de transport des matériaux. Ce chapitre est centré sur la synthèse et l’étude de couches

minces de matériaux à haut potentiel réalisées par pulvérisation électrostatique (ESD), respectivement

l’olivine LiCoPO4 (LCP) et le spinelle LiNi0.5Mn1.5O4 (LNMO). Après leur caractérisation morphologique

et structurale, nous avons analysé l’activité électrochimique de ces couches et notamment nous avons

évalué un courant de corrosion. Des tests de protection par couche mince ALD, dans le but de créer une

SEI artificielle, ont été également menés.

2.2 LiCoPO4

2.2.1 Synthèse par voie ESD

La solution pulvérisée est constituée des précurseurs Li(NO3) (pureté = 99 %), Co(NO3)2 · 6H2O

(pureté = 98.5 %) et H3PO4 dans les conditions stoechiométriques, dissous dans 60% de Buthylcarbitol

et 40% d’eau distillée. La concentration de la solution est de 0.025 mol.L−1. Après homogénéisation de

la solution, celle-ci est pulvérisée à un débit de 1 mL.h−1, par un champ électrique créé grâce à une

tension de 10 kV appliquée entre l’aiguille et le porte-substrat. La distance séparant ces éléments est fixée

à 30 mm. Différents temps de dépôt ainsi que différentes températures de substrat ont été appliqués ;

l’influence de ces paramètres est discutée par la suite. Des disques de platine, de silicium ou d’acier inox

de 16 mm de diamètre ont été utilisés comme substrats en fonction des caractérisations menées. Le but de

ce chapitre étant d’étudier le comportement du matériau LiCoPO4 pur en tant qu’électrode de batterie

Li-ion (exempte de carbone, liant polymère ou autres additifs), une importance particulière est accordée

aux conditions de recuit, décrites dans cette première partie.
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2.2.1.1 Optimisation du recuit

La cristallisation de la phase pure LCP étant dépendante de la température et de l’atmosphère du

recuit, une expérience de recuit suivi par spectroscopie Raman in situ a été menée (voir annexe B.4). Un

substrat de silicium a été utilisé afin de limiter la réactivité entre le substrat et le dépôt. Les résultats

sont présentés dans la figure 2.1.

Figure 2.1 – Spectres Raman de la couche obtenue par ESD en fonction de la température et de l’atmosphère de recuit.

Le recuit est amorcé sous air afin de favoriser la combustion du carbone (pics caractéristiques entre

1250 et 1700 cm−1) [212]. A 250°C, les pics correspondants au carbone ont disparu. En revanche, de

nouveaux pics sont apparus entre 450 et 700 cm−1. Ils correspondent à l’oxyde de cobalt Co3O4 [213].

La suite du traitement thermique est effectuée sous argon. A partir de 450°C, un pic net apparaît à 950

cm−1. Ce pic correspond au mode Ag des anions PO 3–
4 dans la structure olivine LiCoPO4 (vibrations

symétriques intramoléculaires des anions PO 3–
4 ) [214] et permet de suivre la cristallisation de la phase.

En augmentant la température, les pics correspondants à l’oxyde de cobalt diminuent jusqu’à disparaître

à 700°C. Seule la signature Raman du LCP est visible à cette température.
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L’argon utilisé pour recuire les dépôts de LiCoPO4 contient quelques ppm de O2, ce qui entraîne la

combustion du carbone sans nécessité d’effectuer un prétraitement sous air. De plus, la cristallisation de

la phase LiCoPO4 au détriment de Co3O4 étant dépendante de la cinétique, un temps de recuit de 2h

à 600°C permet d’obtenir des résultats équivalents aux conditions de recuit in situ, comme le montre la

figure 2.2

Figure 2.2 – Spectre Raman de l’olivine LiCoPO4 sur substrat de silicium, recuit 2h à 600°C sous argon.

Le pic très fin à 948 cm−1 est donc attribué au mode Ag comme discuté précédemment. Les pics situés

à 485, 588 et 633 cm−1 correspondent aux modes de vibration de déformation des anions PO 3–
4 [214].

2.2.1.2 Choix du substrat

L’acier inox 316L a été sélectionné comme substrat pour les dépôts de matériau actif par ESD. Le

principal inconvénient de l’acier inox est que les espèces Fe, Cr, Ni le constituant présentent des coefficients

de diffusion non négligeables à des températures supérieures à 300°C [215]. D’autres substrats ont été testés

comme le silicium dopé et le carbone vitreux, mais ces substrats ne sont pas stables électrochimiquement

et conduisent à une oxydation quasi-infinie autour de 3,5 et 4,3 V vs Li+/Li, respectivement. L’utilisation

de titane ou d’aluminium conduit après recuit à la formation d’impuretés en quantité inacceptable. Le
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platine et l’or ont également été testés puis abandonnés car l’adhérence de la couche de LiCoPO4 n’était

pas bonne. L’inox 316L présente finalement le meilleur compromis avec une très bonne adhérence de la

couche, une formation relativement faible d’impuretés, et une très faible activité électrochimique entre 3

et 5 V vs Li+/Li.

La contamination de la couche de LCP par la diffusion des éléments Fe, Ni, Cr contenus dans l’acier

inox a été évaluée dans son épaisseur par microscopie électronique à balayage couplée à de l’analyse

chimique par EDX (voir annexe B.2). Pour cela, après enrobage dans une résine, une coupe a été réalisée

au moyen d’une scie circulaire de précision, suivie d’un polissage mécanique, sur un échantillon d’environ

7 µm d’épaisseur. On observe sur la figure 2.3 une accumulation de Fe/Ni/Co au niveau de l’interface

dépôt/substrat, sur environ 2 µm.

Figure 2.3 – Image MEB et profil EDX d’une couche mince de LiCoPO4 sur acier inox, recuit 2h sous argon à 600°C.

2.2.2 Caractérisations structurales : DRX, Raman

La phase cristalline est identifiée par diffraction des rayons X en incidence rasante. Cette configura-

tion permet de s’affranchir largement des pics du substrat. Lorsque le dépôt est effectué sur platine ou

silicium, toutes les raies observées peuvent être indexées dans le groupe d’espace orthorhombique Pnma.

Lorsque l’acier inox est utilisé comme substrat, une impureté attribuée à Li3PO4, mais possédant une

forte orientation préférentielle, est observée (flèches sur la figure 2.4). Le rapport d’intensité des pics
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localisés autour de 22,5° de la phase principale et secondaire révèle une contamination de l’ordre de 1
+
− 0.5%. Cette estimation est cependant très imprécise car les intensités mesurées en géométrie rasante

peuvent être sensiblement différentes des intensités mesurées en géométrie Bragg-Brentano, car la quan-

tité de matière sondée dépend de l’angle d’incidence. La taille moyenne de cristallites a été estimée par la

méthode de Scherrer, mais sans soustraire le standard de la fonction expérimentale (non disponible dans

cette géométrie). Le résultat présente donc une incertitude élevée. En première approximation cette taille

moyenne est estimée autour de 30 nm.

Figure 2.4 – Diffractogramme du LiCoPO4 par diffraction des rayons X en incidence rasante (λ=1.54 nm).

2.2.3 Caractérisation morphologique : MEB

2.2.3.1 Rôle de la température du substrat

La température du substrat lors du dépôt influence grandement la morphologie des films minces

obtenus. Ainsi, trois morphologies différentes ont été obtenues avec un temps de dépôt fixé à 2h et en

faisant varier la température du substrat. Tous les autres paramètres de dépôt ont été fixés (débit 1mL.h−1,

distance 30 mm). Les différentes micro-structures obtenues sont présentées en figure 2.5.
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Figure 2.5 – Clichés MEB de la surface des couches minces de LiCoPO4 (10k×) obtenues à 160°C (a) - 200°C (b) - 350°C

(c).

Pour des températures de substrat faibles, la goutte a le temps de s’étaler sur le substrat ce qui conduit

à des morphologies relativement denses et peu rugueuses. Il faut préciser qu’une température trop faible

induit une mauvaise évaporation du solvant qui se retrouve piégé dans la couche, ce qui induit lors du

recuit des fissures dans le film mince à cause de l’évaporation et/ou la combustion de ces solvants. En

revanche, pour des températures plus élevées la goutte sèche rapidement (200°C), voir instantanément

(350°C) lors du contact avec le substrat, ce qui entraîne des morphologies beaucoup plus texturées et

poreuses. On observe fréquemment, pour des températures légèrement supérieures au point d’ébullition

du solvant (i.e. 200°C), des morphologies poreuses (figure 2.5-b). Pour des températures bien au delà du

point d’ébullition du solvant (350°C), on obtient des morphologies assez régulières d’îlots de matière de

200 à 500 nm, séparés par une porosité continue (figure 2.5-c) [216].

2.2.3.2 Inluence du temps de dépôt

Différentes couches minces ont été réalisées en fixant la température du substrat à 165°C et en faisant

varier le temps de dépôt de 1 à 4h. Les différentes morphologies et épaisseurs présentées en figure 2.6 ont

été caractérisées par microscopie électronique à balayage sur un MEB-FEG ZEISS ultra 55.

A faible grandissement, la surface semble assez peu rugueuse et peu poreuse, exceptée pour l’échan-

tillon 4h où la morphologie est sensiblement différente. Une macro-porosité de l’ordre du micromètre est

observable sur tous les échantillons et pourrait correspondre aux bulles de solvant qui s’échappent lors du

recuit, car cette porosité, très peu présente sur le dépôt d’une heure, augmente avec le temps de dépôt. A

plus fort grandissement, de tout petits grains interconnectés de quelques dizaines de nanomètres sont ob-

servés. Cette configuration présente finalement une micro-porosité de l’ordre de quelques nanomètres qui

semble assez importante. Afin d’observer cette porosité et de mesurer l’épaisseur obtenue en fonction du

temps de dépôt, des coupes ont été réalisées sur les différents échantillons. L’image MEB de l’échantillon
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Figure 2.6 – Clichés MEB des surfaces des couches minces de LiCoPO4 déposées sur acier inox à grandissement 500× et

10k× (encarts) (a) 1h, (b) 2h, (c) 3h, (d) 4h de dépôt.

obtenu après une heure de dépôt est présentée en figure 2.7, ainsi que la relation entre temps de dépôt

et gain de masse et d’épaisseur. On observe une taille de grain inférieure à 100 nm ainsi qu’une porosité

de l’ordre de 50 à 100 nm. On remarque également des strates avec une porosité horizontale, reflétant le

balayage du substrat lors du dépôt (voir annexe A.1). Par ailleurs, on observe de façon satisfaisante une

variation linéaire de la masse et de l’épaisseur du dépôt avec le temps. Cela suggère que le dépôt reste à

peu près homogène entre 1 et 4 heures.

2.2.4 Activité électrochimique : EIS, CG

2.2.4.1 Effet d’épaisseur

Nous avons tout d’abord analysé l’influence de l’épaisseur sur les caractéristiques électrochimiques de

nos dépôts. Les tests ont été réalisés en pile bouton avec un électrolyte LP30 (LiPF6 1M dans EC/DMC

1 :1) face à une électrode négative de lithium. Les procédures de cyclage sont détaillées en annexe C.1.2.

Le premier cycle de charge/décharge des échantillons de différentes épaisseurs est présenté en figure 2.8.
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Figure 2.7 – (a) Estimation de l’épaisseur et de la masse en fonction du temps de dépôt ; (b) Clichés MEB en coupe de la

couche mince de LiCoPO4 obtenue après 1h de dépôt (30k×).

Les échantillons affichent des comportements légèrement différents selon l’épaisseur. L’échantillon le plus

fin présente un double plateau assez net lors de la charge, le premier à 4,77 et le deuxième à 4,83 V

vs Li+/Li. Les plateaux sont à peu près équivalents en terme de capacité, mais on remarque que la

polarisation augmente avec l’épaisseur. Lors de la décharge, le premier plateau à 4,7 V vs Li+/Li compte

cette fois pour 2/3 de la capacité restituée alors que le deuxième plateau, localisé vers 4,62 V vs Li+/Li,

ne représente plus qu’un tiers de la capacité. La capacité restituée en décharge, de 80 mAh.g−1 est très

éloignée de la valeur théorique du matériau de 167 mAh.g−1. Elle est aussi très inférieure à la capacité

en charge, avec un rendement faradique de seulement 53 %. En augmentant l’épaisseur de l’électrode, la

polarisation augmente également, tendant à faire disparaître les différents plateaux et à lisser les courbes de

charge-décharge. La capacité de décharge et le rendement sont en revanche améliorés, avec respectivement

95 mAh.g−1 et 68 % de rendement pour les deux échantillons les plus épais.

La figure 2.9 présente la capacité différentielle des trois échantillons les plus fins, lors du deuxième cycle

de charge-décharge. L’échantillon 4h n’est pas présenté, mais son comportement se superpose quasiment

à la courbe de l’échantillon 3h. On distingue clairement les deux pics correspondant au double plateau

en charge et en décharge, cette fois visibles pour tous les échantillons. La présence de plusieurs pics en

capacité différentielle témoigne fréquemment d’un mécanisme de délithiation en plusieurs étapes [83, 84].

Si l’on effectue le rapport d’aire entre le pic D2 et la capacité de décharge totale, on obtient une valeur

comprise entre 0.59 et 0.61 pour les différentes épaisseurs. Ce rapport, globalement constant quelque

soit l’épaisseur, correspond à une stoechiométrie d’environ Li0.6CoPO4, peu éloignée de la stoechiométrie

Li2/3CoPO4. La mesure de l’aire étant effectué sans déconvolution des pics, une marge d’erreur de quelques

77



Chapitre 2. Étude de films minces de matériaux à haut potentiel

Figure 2.8 – Courbes de première charge-décharge des couches minces de différentes épaisseurs de LiCoPO4 sur acier inox

(0.1C, entre 3 et 5.1 V vs Li+/Li).
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Figure 2.9 – Capacité différentielle lors du deuxième cycle de charge/décharge des couches minces 1 à 3h (0.1C, entre 3 et

5.1 V vs Li+/Li).

pourcents est probable, d’autant que le pic 1 est plus large que le pic 2. Ce double pic observé pourrait

donc correspondre au mécanisme biphasé avancé par Strobridge et al. [84] où la délithiation procède en

deux étapes, avec trois composés définis : LiCoPO4, Li2/3CoPO4 et CoPO4. Les différents rapports d’aires

discutés précédemment sont résumés dans le tableau 2.1.

Si l’on effectue le rapport entre l’aire de charge et celle de décharge, on retombe sur le rendement

faradique. Celui-ci s’améliore avec l’augmentation de l’épaisseur. Si l’on effectue le rapport entre l’aire du

pic D1 et du pic C1, on obtient des rendements faradiques supérieurs au rendement total, tandis que le

rapport D2/C2 conduit à un rendement très inférieur au rendement faradique total. Cette différence peut

s’expliquer par l’oxydation de l’électrolyte, plus importante à plus haut potentiel, et donc qui contribue

à la capacité supérieure observée lors de la charge.

La différence de rendement entre les échantillons plus fins et plus épais peut s’expliquer par la différence

de densité de courant imposée : pour être cyclé au régime théorique de 0.1 C, l’échantillon le plus fin subit
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Échantillon 1h 2h 3h 4h

Rapport D2/Dtot 0.6 +
− 0.05 0.6 +

− 0.05 0.6 +
− 0.05 0.61 +

− 0.05

Rapport D1/C1 0.85 0.9 0.95 1

Rapport D2/C2 0.64 0.73 0.9 0.86

Rdt faradique 0.8 0.84 0.92 0.91

Tableau 2.1 – Rapport entre les différentes aires de pics calculées sur la capacité différentielle au 2ème cycle de

charge/décharge.

une densité de courant de 5.1 µA.cm−2 tandis que le plus épais est cyclé à 21 µA.cm−2. Plus le courant

de charge est faible, plus la compétition entre la charge et le mécanisme d’oxydation de l’électrolyte est

forte. Afin d’appuyer cette hypothèse, un courant de corrosion a été extrait des courbes de cyclage grâce à

l’approche simple présentée ci-après. Lors de la charge, la densité de courant j est composée d’une densité

de courant faradique de charge (jFc) et d’une densité de courant de corrosion (jcor) telles que :

jC = jFc + jcor (2.1)

En considérant que la densité de courant de corrosion en décharge est négligeable par rapport à la charge,

jcord << jcorc , on obtient :

jD = jFd (2.2)

avec jFd la densité de courant faradique de décharge.

Enfin si l’on admet que l’on décharge ce que l’on a chargé précédemment, on peut écrire :

jFc · tc = jFd · td = j · td (2.3)

avec tc et td les temps de charge et de décharge respectivement.

On a donc :

jcor = j · (1− td
tc

) (2.4)

L’hypothèse d’un courant de corrosion négligeable à la décharge est discutable car ce dernier est présent

à la décharge également, lorsque le potentiel est supérieur à 4.7 V vs Li+/Li. Cependant cette hypothèse

entraîne une sous-estimation constante de la densité de courant de corrosion, mais l’évolution de ce dernier,

en fonction des effets de textures par exemple, est juste. Donc la comparaison des valeurs de densité de

courant de corrosion obtenus reste tout à fait valide, même si la valeur absolue de cette dernière est

sous-estimée.
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Échantillon 1h 2h 3h 4h

j (A.cm−2) 5.1 · 10−6 1.1 · 10−5 1.6 · 10−5 2.1 · 10−5

tc (h) 5.46 5.91 5.95 5.79

td (h) 4.33 5.03 5.35 5.26

jcor (A.cm−2) 1 · 10−6 1.6 · 10−6 1.6 · 10−6 1.9 · 10−6

jcor/j (%) 20.6 14.9 9.5 9.2

Tableau 2.2 – Valeurs de densités de courant de corrosion calculées et pourcentage du courant fourni dissipé en corrosion,

pour les différentes épaisseurs d’échantillon, au 2ème cycle de charge/décharge.

Le tableau 2.2 regroupe les valeurs de densités de courants de corrosion calculées pour les différentes

épaisseurs d’échantillon. On constate que l’ordre de grandeur du courant de corrosion est le même, il

augmente légèrement avec l’épaisseur de la couche (1 à 1.9 µA.cm−2). Le résultat est logique car nous avons

pu constater que la texturation des couches augmentent avec l’épaisseur, notamment pour l’échantillon

4h, créant ainsi beaucoup plus de surface et donc plus de réaction parasite.

Figure 2.10 – Performances en cyclage des différentes couches minces de LiCoPO4 déposées sur inox, cyclées à 0.1C, entre

3 et 5.1 V vs Li+/Li.

Lors du cyclage galvanostatique, présenté en figure 2.10, une rapide perte de capacité, très marquée

lors des vingt premiers cycles, est observée. Ces résultats sont en accord avec la littérature qui évoque
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une instabilité intrinsèque du matériau [91, 92] et extrinsèque lors de son utilisation avec un électrolyte

fluoré [93, 94, 64].

Figure 2.11 – Évolution de l’impédance de l’échantillon 3h après 0, 10 et 40 cycles de charge-décharge

L’analyse des spectres d’impédance révèle une forte évolution des différentes impédances du système

au cours du cyclage, témoignant de la dégradation à la fois du matériau et des interfaces. Un exemple

caractéristique est donné sur la figure 2.11. On constate une augmentation continue au cours du cyclage

d’une contribution autour de 5 Hz, que l’on a attribué à la cathode (annexe D.1).

2.2.4.2 Effet de la morphologie des couches minces

Nous avons ensuite étudié l’influence des différentes morphologies obtenues. Les résultats sont présentés

sur la figure 2.12. Les impédances des échantillons dense et poreux sont similaires tandis que celle de la

morphologie en îlot est extrêmement élevée. De même, les capacités de décharge obtenues au premier

cycle ne sont pas très différentes pour les morphologies dense et poreuse. En revanche, la morphologie en

îlot possède une capacité de décharge initiale bien plus faible (cf. figure 2.12-b). On peut également voir

de très mauvais rendements au cours des vingt premiers cycles, témoignant de la présence de dendrites

entraînant des "soft" courts-circuits [217]. Les densités de courant de corrosion calculées pour ces deux

échantillons sont de 4,3 et 4,2 µA.cm−2, respectivement. Ces valeurs sont de nouveau cohérentes avec une
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surface développée bien plus importante pour ces deux échantillons. On pourrait même s’attendre à une

densité de courant plus élevée pour l’échantillon en îlot au vu de la surface développée mais, selon la plus

faible capacité restituée pour cet échantillon, de nombreux grains doivent être déconnectés ce qui induit

une surface active bien plus faible que la surface totale.

L’impédance de l’échantillon en îlot est beaucoup plus élevée alors même que l’électrode est encore

à l’état déchargé, et donc à un potentiel où l’oxydation de l’électrolyte n’a pas encore eu lieu. Ce ré-

sultat indique une micro-structure à très faible percolation électronique ce qui entraîne une polarisation

extrêmement élevée. Cette chute ohmique empêche l’électrode d’être chargée avec les bornes de potentiel

habituellement utilisées.

Figure 2.12 – (a) Impédance avant cyclage électrochimique et (b) Capacité restituée en décharge et rendement faradique de

couches minces de LiCoPO4 de différentes morphologies (0.1C, entre 3 et 5.1 V vs Li+/Li).

En conclusion, même si à première vue les capacités obtenues en décharge pour l’échantillon dense

semblent les meilleures, on a finalement une cyclabilité du LiCoPO4 relativement équivalente quelque soit

la texture ou l’épaisseur de l’électrode, tant que la structure est suffisamment percolante. Un effondrement

brutal de la capacité est observé lors des 20 premiers cycles, puis plus lent lors des cycles suivants. Cela

peut s’expliquer par une instabilité intrinsèque de la structure lors de délithiation électrochimique [91, 92].

Cependant, à cette instabilité intrinsèque du matériau s’ajoute des effets marqués de polarisation si la

texture de l’électrode n’est pas optimisée par une bonne percolation électronique et une bonne impré-

gnation de l’électrolyte dans la porosité. L’effet de la morphologie et notamment la surface développée

de l’électrode entraîne une augmentation du courant de corrosion lié à l’oxydation de l’électrolyte à haut

potentiel. Ces réactions peuvent participer à la dégradation de l’interface et de la surface du matériau

[93]. C’est pourquoi nous avons réalisé des tests de protection de surface par dépôts d’une fine couche
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d’oxydes, dans le but de limiter ces réactions parasites et la perte de capacité du matériau.

2.2.5 Protection par dépôt d’oxydes effectué par ALD

Afin de limiter cette chute brutale de capacité, plusieurs solutions ont été proposées dans la littérature

comme nous avons pu le voir dans l’étude bibliographique (partie 1.5.4). Une approche envisagée ici est

de protéger l’électrode par une couche conforme d’oxyde déposée par Atomic Layer Deposition (ALD).

L’échantillon de référence utilisé pour la suite des travaux porte le nom LCPi pour LiCoPO4 sur inox.

Il correspond au dépôt dense de 3h réalisé à 165°C (1,5 mg de matériau). Comme les dépôts effectués

par ESD se font un par un, il existe une certaine dispersion dans les résultats électrochimiques pour des

conditions de dépôt données. Afin de pouvoir comparer de façon univoque les résultats de couches minces

protégées par ALD, et non protégées, les mesures ont été répétées sur 3 échantillons pour générer une

courbe de décharge moyenne et un rendement faradique moyen, avec les barres d’erreurs correspondantes.

Ce sont ces courbes qui seront utilisées pour discuter des résultats de la protection par des couches de

Al2O3 ou de TiO2.

2.2.5.1 Al2O3 par ALD thermique

Afin de réaliser des couches ultra-minces d’alumine par ALD, un précurseur de triméthylaluminium

(TMA) a été utilisé comme source d’aluminium et du N2O a été utilisé comme oxydant. De l’argon est

utilisé à la fois comme gaz vecteur afin d’amener le précurseur d’aluminium au réacteur, mais aussi pour

réaliser les purges permettant d’éliminer les molécules non adsorbées. Le TMA possède une pression de

vapeur saturante élevée (12 mbar à 20°C), il n’est donc pas nécessaire de chauffer le bulleur et la ligne.

Le porte-échantillon, sur lequel sont posés les échantillons de LCP, est chauffé à 200°C afin d’activer

la réaction d’oxydation du TMA par le N2O. La séquence ALD (1 cycle) est constituée d’un pulse de 1

seconde de TMA, 10 secondes de purge, 5 seconde de N2O et à nouveau 10 secondes de purge. La séquence

est répétée N fois pour obtenir une épaisseur théorique de N × Vcroissance, avec Vcroissance l’épaisseur

théorique déposée à chaque cycle. Cette vitesse de croissance est déterminée sur un nombre de cycles

suffisamment important, autorisant ainsi une mesure fiable de l’épaisseur déposée. Les procédures de

calibrages des vitesses de croissance par ALD sont décrites en annexe A.2.4. Une vitesse moyenne de

croissance d’environ 0.07 nm/cycle a été obtenue. Les premiers cycles ALD ne sont pas constants en

terme d’évolution d’épaisseur, à cause des phénomènes de nucléation et d’activation de la surface. De

plus, la surface du matériau utilisée pour la calibration (silicium) étant différente de la couche mince de
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LiCoPO4, autant en texture qu’en chimie, les vitesses de croissance lors des premiers cycles ne peuvent

être déterminés de façon exacte. On parlera donc par la suite du nombre de cycles ALD plutôt que de

l’épaisseur de dépôt. Des dépôts de 5, 10, 20 et 50 cycles ALD d’Al2O3 ont été réalisés sur les couches

minces de LiCoPO4. Les résultats des tests de cyclabilité des couches minces de LiCoPO4 protégées par

l’alumine sont présentés en figure 2.13. Les échantillons 5 et 10 cycles n’ayant pas donné de résultats

significatifs, par clarté ils ne sont pas présentés.

Figure 2.13 – (a) Capacités de décharge d’échantillons de LCP protégés par différentes épaisseurs d’Al2O3 et (b) Rendement

faradique associé.

Les échantillons LCPi recouverts de 20 et 50 cycles ALD d’Al2O3 présentent une tenue en cyclage

légèrement supérieure à l’échantillon brut, cependant la capacité de décharge initiale est fortement affectée

par l’épaisseur d’alumine déposée. Les échantillons recouverts de 20 cycles ALD d’Al2O3 présentent le

meilleur compromis entre cyclabilité et capacité initiale. Pour l’échantillon ayant subit 50 cycles ALD, la

capacité initiale tombe à 50 mAh.g−1, ce qui est sans doute lié au caractère trop isolant d’une couche

épaisse d’Al2O3 [71].

Le rendement faradique au premier cycle suit le comportement de la capacité, c’est-à-dire que plus

il y a d’alumine déposée, moins bon est le rendement. Cependant, le rendement faradique des couches

protégées s’améliore rapidement et dépasse celui des échantillons de référence après 4-5 cycles pour tendre

vers une valeur de 97 %. La protection par Al2O3 semble donc améliorer le rendement faradique en

limitant l’oxydation de l’électrolyte. La protection permet également une meilleure cyclabilité qui peut

s’expliquer par la stabilisation de la SEI à la positive, avec une capacité restituée de 43% après 50 cycles

pour l’échantillon protégé par 20 cycles ALD, contre 17% pour l’échantillon brut. Eftekhari et al. ont
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obtenu des résultats légèrement supérieurs en utilisant des films minces de LCP recouvert d’alumine, le

tout préparé par pulvérisation. Après 50 cycles, 58% de la capacité est restituée pour l’échantillon protégé

contre 10% pour l’échantillon brut.

2.2.5.2 TiO2 par ALD thermique

Afin de réaliser des couches ultra-minces de dioxyde de titane, un précurseur de tetra-isopropoxide de

titane (TTIP) a été utilisé comme source de titane et du N2O a été à nouveau utilisé comme oxydant.

De l’argon est employé comme gaz vecteur afin d’amener le précurseur de titane au réacteur. Le bulleur

contenant l’organo-métallique est chauffé à 50°C afin d’obtenir une phase vapeur, et la ligne est chauffée à

70°C afin d’éviter la condensation du précurseur. Le porte-échantillon est chauffé à 250°C afin d’activer la

réaction d’oxydation du TTIP par le N2O. La séquence ALD utilisée ici consiste en un pulse de 4 secondes

de TTIP, 10 secondes de purge à l’argon, 5 secondes de N2O et 10 secondes de purge. Des dépôts de 2,

5, 10, 20 et 50 cycles ALD de TiO2 ont été réalisés sur les électrodes LCPi. Les résultats des tests de

cyclabilité sont présentés sur la figure 2.14. Les échantillons 2 et 5 cycles n’ayant pas donné de résultats

significatifs, ils ne sont pas présentés pour une meilleure lisibilité.

Figure 2.14 – (a) Capacités à la décharge d’échantillons de LCP protégés par différentes épaisseurs de TiO2 en fonction du

nombre de cycle (b) Rendement faradique selon l’épaisseur de TiO2.

Les échantillons LCPi recouverts de 10 et 20 cycles ALD de TiO2 présentent une tenue en cyclage

nettement supérieure à l’échantillon brut, ainsi qu’une capacité en décharge initiale dans la fourchette

basse du matériau non protégé (≈ 75 mAh.g−1). Il semble exister une épaisseur de film protecteur idéale,

autour de 10 cycles ALD, puisque les échantillons recouverts de 20 et 50 cycles ALD de TiO2 présentent

une capacité initiale de plus en plus faible, ce qui est sans doute lié au caractère trop isolant d’une couche
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Échantillon Référence
Al2O3 10 & 20

ALD
TiO2 10 ALD TiO2 20 ALD

Cycle 10 (jcor en

A.cm−2)
1.1 · 10−6 6.4 · 10−7 7.2 · 10−7 1.1 · 10−6

Cycle 35 7.2 · 10−7 4.8 · 10−7 6.4 · 10−7 7.2 · 10−7

Tableau 2.3 – Valeurs de densités de courant de corrosion calculées au 10ème et 35ème cycle de charge/décharge, pour des

échantillons protégés par ALD d’alumine ou de TiO2.

épaisse de TiO2.

Si l’on s’intéresse au rendement faradique, on s’aperçoit que les échantillons présentant la meilleure

capacité ne sont pas ceux qui présentent le meilleur rendement. L’échantillon 10 cycles ALD de TiO2

présente un rendement faradique similaire aux échantillons de référence tandis que les échantillons plus

épais en TiO2 présentent un rendement supérieur, mais oscillant de manière sinusoïdale avec une amplitude

d’environ 1,5 % (figure 2.14-b). Cet effet sinusoïdal se traduit également sur la capacité de l’échantillon

20 cycles ALD. Nous n’avons pas d’explication pour ce phénomène.

Afin de comparer l’efficacité des protections ALD, le tableau 2.3 résume les valeurs de densité de

courant de corrosion calculées pour les échantillons protégés, au 10ème et 35ème cycle de charge/décharge.

La protection par TiO2 ne semble pas vraiment efficace en terme de limitation d’oxydation de l’électrolyte

puisque les courants de corrosion sont globalement proches de ceux de l’échantillon de référence. La

protection par Al2O3 conduit quand à elle à une amélioration sensible du rendement, témoignant de

réactions parasites limitées à la surface du matériau. En revanche, la cyclabilité est mieux préservée par

une protection de TiO2 que de Al2O3.

2.2.5.3 Conclusion

La création d’une interphase artificielle via le dépôt d’oxydes de TiO2 ou d’Al2O3 par ALD permet

d’améliorer la cyclabilité du matériau en limitant la perte de capacité notamment au cours des 20 premiers

cycles. Que le matériau utilisé soit du TiO2 ou de l’Al2O3, il existe une épaisseur optimale, en fonction du

nombre de cycles ALD et de la nature de l’oxyde utilisé. Pour la protection par TiO2 (semi-conducteur),

l’amélioration de capacité restituée est importante, mais ne semble pas agir notablement sur le rendement

faradique, tandis que pour Al2O3 (isolant), l’amélioration de la cyclabilité est faible, mais le rendement
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faradique est amélioré. L’approche consistant à créer une SEI artificielle à base d’oxydes semble donc

pertinente et efficace pour protéger l’interface matériau/électrolyte, et limiter les réactions parasites à haut

potentiel. Cependant, le gain de cyclabilité apporté par cette protection de surface est très limité. Dans

la littérature, la rapide perte de capacité du LCP a été notamment attribuée à d’importants changements

structuraux mis en évidence par les équipes de Truong et al. [91] et Boulineau et al. [92] : La migration

d’un certain nombre d’atomes de cobalt en site lithium lors de chaque charge bloquerait petit à petit

les canaux de diffusion du lithium ce qui induirait une perte de capacité à chaque cycle. Ce phénomène

semble se produire également sur le LiCoPO4 synthétisé par ESD, ce qui expliquerait la brutale perte de

capacité observée pour tous les échantillons. Malgré sa densité d’énergie élevée et son coût de production

relativement faible [74], et malgré des résultats prometteurs, avec TiO2 notamment, sur la stabilisation

de l’interface, le LiCoPO4 ne pourra fonctionner tant que le verrou de stabilité intrinsèque de la structure

n’est pas résolu ; les protections par ALD mises en place ici ne permettant malheureusement pas de

s’affranchir de ce phénomène intrinsèque au matériau délithié.

2.3 LiNi0.5Mn1.5O4

2.3.1 Synthèse par ESD

Des sels métalliques de nitrates (LiNO3 (pureté = 99 %), Mn(NO3)2 · 4H2O (pureté = 98.5 %) et

Ni(NO3)2 · 6H2O) (pureté = 99 %) ont été utilisés comme précurseurs. Ils sont dissous dans des proportions

stoechiométriques dans un mélange d’eau (50% vol.) et de buthylcarbitol (50% vol.) pour former, après

dissolution complète des sels et homogénéisation, une solution de concentration 0,025 mol.L−1. La solution

prélevée dans une seringue est amenée jusqu’à l’aiguille de pulvérisation avec un débit fixé à 1 mL.h−1.

Une tension de dix kilovolts est appliquée entre l’aiguille et le substrat. La distance séparant ces éléments

a été fixée à 30 mm. La température du substrat a été fixée à 200°C. Des disques d’acier inox 316L (0,5

mm d’épaisseur, 16 mm de diamètre) ont été utilisés comme substrat.

2.3.1.1 Optimisation du recuit

Afin d’obtenir la température de cristallisation la plus basse possible pour limiter la diffusion d’élé-

ments chimiques du substrat d’inox vers le matériau, une expérience de recuit suivie in situ par spectro-

scopie Raman, sous air et sur substrat de platine, a été menée. Les résultats sont présentés dans la figure

2.15-a.
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Figure 2.15 – Spectres Raman de la phase LiNi0.5Mn1.5O4 (a) en fonction de la température de recuit (sous air, substrat

platine) et (b) sur substrat inox après recuit à 600°C sous air.
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Avant 400°C, on n’a aucune signature Raman. A partir de 400°C, deux pics larges apparaissent,

centrées respectivement sur 500 et 630 cm−1. A 500°C le premier pic commence à s’affiner tandis que le

pic à 630 cm−1 garde sa forme patatoïde. C’est à 600°C qu’on obtient le spectre caractéristique du LNMO

en structure spinelle, avec un pic centré sur 480 cm−1 caractéristique du mode de symétrie Eg, et le

deuxième à 630 cm−1, caractéristique du mode Ag. D’après la littérature, la signature Raman obtenue ici

correspondrait plutôt à une structure désordonnée [109, 218] ; cependant une température de recuit entre

600 et 700°C devrait plutôt mener à un spinelle ordonné [218, 106]. Après sélection de la température

à 600°C, le LNMO a été déposé par ESD sur substrat d’acier inox, et donc recuit à 600°C pendant une

heure. Le spectre Raman obtenu est présenté sur la figure 2.15-b. Les pics correspondant aux modes Ag
et Eg sont bien plus fins que lors de l’expérience in situ. La différence observée entre les spectres à haute

température et à température ambiante peut s’expliquer par l’agitation thermique, mais également par

une réorganisation des cations, et donc la présence d’un certain pourcentage de phase ordonnée dans les

échantillons recuits à 600°C [218].

2.3.1.2 Optimisation de l’épaisseur

Des temps de dépôt ESD de 10, 20, 40 et 80 minutes ont été appliqués sur des substrats d’acier inox,

afin d’obtenir des masses de l’ordre de 0.125, 0.25, 0.5 et 1 mg, respectivement. Les images MEB de section

et les courbes correspondantes à la prise de masse et d’épaisseur en fonction du temps de dépôt ESD (à

paramètres de recuit fixes) sont présentées en figure 2.16. Le substrat d’inox subit une légère prise de

masse due à la formation d’oxydes liée aux conditions de recuit utilisées (600°C pendant 1 heure sous air).

Cette prise de masse à été mesurée par ATG sur plusieurs substrats d’inox et se révèle être de l’ordre de

40 µg. Cette valeur a été déduite des pesées effectuées sur les échantillons de LNMO sur acier ; on obtient

une bonne corrélation linéaire entre la prise de masse et le temps de dépôt. L’évolution de l’épaisseur est

également linéaire, mais la dispersion des épaisseurs augmente avec le temps de dépôt (t ≥ 40 min). En

effet, la croissance devient préférentielle au niveau des sommets, entraînant un changement de texture qui

tend vers une structure colonnaire plutôt que dense.

2.3.2 Caractérisations structurales : DRX, Raman

L’analyse par DRX en incidence rasante des dépôts (80 min à 200°C) obtenus sur silicium et recuit

à 600°C confirme les résultats Raman, à savoir que la phase pure de structure désordonnée est obtenue

(figure 2.17-a). La figure 2.17-b présente les résultats de DRX obtenus en géométrie Bragg-Brentano,
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Figure 2.16 – Images MEB en section et évolution de l’épaisseur et de la masse de l’échantillon, corrigée du gain de masse

dû à l’oxydation du substrat, en fonction du temps de dépôt.

pour un dépôt dans des conditions identiques, mais sur un substrat d’acier inox 316L. On observe les

pics relatifs au substrat d’inox, représentés par des flèches sur la figure 2.17-b. Par ailleurs, on observe

la présence d’une phase d’oxyde de fer/chrome, représentée par les astérisques. Dans le cas d’échantillons

massifs, la configuration Bragg-Brentano permet de sonder toujours la même quantité de matière quelque

soit l’angle d’incidence, et donc d’obtenir des intensités de pics cohérentes avec le pourcentage de chaque

phase constituant l’échantillon. Cependant, dans le cas de couches minces, la quantité de matière sondée

va dépendre de l’angle d’incidence. Le pourcentage de la phase d’oxydes par rapport au LNMO peut donc

être estimé grâce au rapport d’intensité des pics, à conditions de prendre des pics très proches. (36.5°

pour LNMO et 35.6° pour l’oxyde mixte). Le rapport des deux donne 14% +
− 4 % d’impureté, ce qui

témoigne d’une diffusion élevée des éléments présents dans l’inox 316L lors des recuits à 600°C. La taille

moyenne des cristallites de LNMO peut-être approximée par l’équation de Sherrer [219], on obtient ainsi

des domaines de cohérence de l’ordre de 17 nm.

2.3.3 Caractérisations morphologiques : MEB, TEM

La morphologie de la couche mince (80 min à 200°C) a été observée par microscopie électronique à

balayage. La surface (figure 2.18-a) est craquelée, composée de plaques de plusieurs dizaines de microns.

Malgré l’apparence décollée de ces plaques, elles sont très adhérentes, probablement grâce au gradient
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Figure 2.17 – (a) Diffractogramme en incidence rasante du LiNi0.5Mn1.5O4 déposé par ESD sur silicium à 200°C pendant

80 min et recuit 1h à 600°C sous air et (b) diffractogramme en géométrie Bragg-Brentano du LiNi0.5Mn1.5O4 déposé dans

les mêmes conditions, mais sur substrat inox 316L.
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de composition à l’interface entre le substrat et le dépôt, qui assure une bonne adhésion de la couche.

A plus fort grandissement (figure 2.18-b), les plaques présentent une rugosité assez faible, avec de petits

grains bien connectés, de l’ordre d’une vingtaine de nanomètres. Cette observation semble donc indiquer

que ces petits grains correspondent à des cristallites, d’après l’estimation établie par DRX. La fissuration

de l’échantillon peut provenir de l’expansion et de la contraction thermique du substrat, ainsi que de

l’évaporation des solvants piégés dans la couche, au cours du recuit à 600°C.

Figure 2.18 – Images MEB-FEG de la surface du film de LNMO obtenu par ESD (dépôt 80 min à 200°C, recuit 600°C 1h),

(a) grandissement 500 X, et (b) 50 kX.

L’utilisation du substrat d’inox 316L conduit à la formation d’une interphase, comme il a été montré

dans la partie 2.2.1.2. Gellert et al. [135], lors de caractérisation de films minces de LNMO sur substrat

d’inox recouvert d’or, ont également observé la formation de cette interphase au moyen d’analyses TOF-

SIMS. Dans leur cas, elle est composée d’oxyde mixte de fer, nickel et chrome, et présente une épaisseur

d’environ 250 nm pour une température de recuit de 600°C. Pour caractériser l’interphase entre le substrat

inox et le LNMO, composé à priori des oxydes mixtes observée par DRX, une lame mince, préparée par

faisceau d’ions gallium focalisé (FIB), a été réalisée sur l’échantillon 80 min (2 µm d’épaisseur) et analysée

par microscopie électronique à transmission (MET). Les résultats sont présentés sur la figure 2.19. Le cliché

MEB en électrons rétro-diffusés de la lame FIB avant amincissement permet tout d’abord d’observer la

porosité de l’échantillon (figure 2.19-g). En partant de la surface, cette dernière est très présente sur environ

un micromètre, avec une macro-porosité de 100 à 500 nm. Ensuite l’échantillon devient beaucoup plus

dense. On observe enfin une interphase entre le substrat et le dépôt, qui présente un contraste chimique

important. Celle-ci semble dense et présente une épaisseur relativement homogène, avec toutefois certaines

zones plus fines. L’épaisseur moyenne de cette interphase peut être estimée à environ 400 +
− 50 nm. On

notera que cette valeur représente 20% de l’épaisseur totale, légèrement supérieure à l’estimation effectuée

par DRX. Cette valeur semble cohérente avec les mesures plus faibles de Gellert et al. [135] puisque leurs
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substrats d’inox sont recouverts d’une couche d’or qui doit agir comme barrière et limiter ainsi la diffusion

des éléments de l’acier. Les figures 2.19-a,b,c,d correspondent à la cartographie EDX des différents éléments

Ni, Cr, Mn et Fe de l’échantillon. La figure 2.19-e est une superposition de ces différents éléments et la

figure 2.19-f correspond au profil de concentration des éléments Ni, Cr, Mn, Fe et O sur une ligne partant

du substrat jusqu’à la surface de l’échantillon (flèche bleue ciel sur la figure 2.19-e). Différentes zones (1,

2, 3, 4 et 5) sont définies sur la figure 2.19-f :

En partant du substrat d’inox (zone n°1), une première couche d’environ 150 nm est observée, composée

principalement d’oxyde de chrome (zone n°2). On a ensuite une couche d’environ 400 nm composée de fer,

manganèse et nickel (zone n°3). Si le nickel est réparti de façon relativement homogène sur l’épaisseur, les

deux autres présentent des gradients. Le gradient de fer décroissant semble être compensé par le gradient

inverse de manganèse, à mesure que l’on se rapproche du coeur du matériau. Le chrome, quand à lui,

n’est que très peu présent dans cette interphase. Vient ensuite le matériau LNMO (zone n°4) qui semble

présenter un gradient décroissant de contamination en fer. La zone n°5 correspond à la porosité, bien

visible sur la figure 2.19-e.

2.3.4 Conductivité électronique

La conduction électronique dans le matériau LNMO est supposée se faire par sauts d’électrons de sites

en sites [102], par exemple entre les NiII et NiIII. Ce processus est appelé transport par saut de polarons.

C’est un processus activé thermiquement, la mobilité augmente donc avec la température [220].

2.3.4.1 Estimation de la conductivité des couches passives sur le substrat inox 316L recuit

Nous avons vu que le recuit à 600°C de l’acier inox sous air entraîne la formation d’une couche passive

d’oxydes en surface composée notamment d’oxydes de chrome, d’environ 200 nm. Afin de décorréler les

différentes contributions, des mesures de conductivité de cette couche ont été réalisées selon la procédure

décrite en annexe C.3.2 et sont présentées sur la figure 2.20. En prenant une épaisseur moyenne de 200

nm, la conductivité obtenue à 25°C (4 · 10−7 S.cm−1) de cette couche est de l’ordre de grandeur de celle

de l’oxyde de chrome Cr2O3. En revanche l’énergie d’activation (0.16 eV) du processus est extrêmement

faible comparée aux valeurs de la littérature [221]. Cependant cette interphase est probablement mal

cristallisée, avec de nombreux défauts et substitutions qui peuvent impacter ses propriétés.
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Figure 2.19 – Images obtenues par STEM-EDX des différents éléments : (a) nickel , (b) chrome , (c) manganèse et (d)

fer ; (e) image obtenue par superposition de a,b,c,d et (f) profil de composition associé avec (1) substrat inox, (2) couche

passive de l’inox, (3) interphase, (4) LNMO et (5) pore. (g) Cliché MEB en électrons rétro-diffusés de la lame FIB avant

amincissement.

2.3.4.2 Estimation de la conductivité du LNMO

Des mesures d’impédances en cellule de conductivité (cf. annexe C.3.2) ont été menées sur les couches

minces de LNMO à différentes températures. Ces mesures, présentées sur la figure 2.21-a, semblent révéler

deux contributions, visibles notamment à basse température. La contribution majoritaire à plus haute

fréquence présente une capacité de 1 · 10−9 F.cm−2, tandis que celle à plus basse fréquence présente une

capacité de 6, 5·10−6 F.cm−2. Les points à plus basses fréquences s’accumulent sur l’axe des réels montrant
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Figure 2.20 – Conductivité en fonction de la température de la couche d’oxydes formée après recuit sous air de l’inox 316L

à 600°C pendant 1h.

que la conduction mesurée est principalement électronique. La première contribution pourrait donc être

attribuée à la conduction électronique dans les grains tandis que la deuxième correspondrait soit à la

conduction dans les joints de grains, soit à l’interface entre l’électrode et les collecteurs. A plus haute

température, il devient délicat de séparer ces deux contributions. Comme cette contribution représente

environ 10% de la résistance totale, on admettra une erreur d’au moins 10% sur les valeurs mesurées. Afin

de vérifier les composantes de conduction ionique et électronique dans le LNMO, la courbe de polarisation

U=f(I) a été tracée (fig. 2.21-b). Celle-ci présente un comportement purement résistif, témoignant d’une

conduction majoritairement électronique. En effet, à courant constant et avec des électrodes bloquantes

(sans transfert de charge), seuls les électrons peuvent traverser, alors qu’en impédance on mesure la

conductivité totale, somme de celle des électrons et de celle des ions. La résistance à 25 °C mesurée par

impédance est de 630 ohms contre 590 ohms pour celle mesurée par polarisation. On peut donc estimer

la conduction ionique à environ 6 % de la conductivité totale pour le LNMO lithié à 25°C. Cette valeur

est inférieure à celle déduite de la même façon par Kunduraci et al. [108], et qui estime à 10-15 % la part

de conduction ionique, à 25°C.

La conductivité du matériau a été évaluée pour deux épaisseurs différentes d’échantillons de LNMO

sur acier inox (recuit à 600°C pendant 1h sous air), afin de valider notre méthode de correction de la

couche passive. Une fois l’épaisseur de la couche passive soustraite de l’épaisseur d’échantillon totale, et

la résistance de la couche passive soustraite de la résistance totale, on obtient des valeurs de conductivité

similaires pour les deux échantillons (cf. figure 2.21-c), soit 1,5 +
− 0, 5 · 10−7 S.cm−1 à 25°C. Cette valeur
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est en bon accord avec celles obtenues par Kunduraci et al. [108] pour la phase ordonnée P4332, mais

inférieure d’un ordre de grandeur aux valeurs mesurées par Amin et Rosenberg et al. [102, 164]. Les

mesures de conductivité réalisées par ces deux équipes ont été faites sur des pastilles de poudre pressée.

La porosité de ces pastilles est comprise entre 15 et 20% avec un contact électronique généralement assuré

par de la laque d’argent. Il n’est pas étonnant que nous obtenions une valeur plus faible au vu de la

forte porosité interne de la couche (cf. fig. 2.19-g). Par ailleurs, la surface de matériau d’électrode en

contact avec le collecteur de courant utilisé pour les mesures de conductivité (fibres de carbone) peut-être

inférieure à la surface réelle du collecteur, ce qui peut diminuer également la conductivité mesurée.

Figure 2.21 – (a) Spectres d’impédance caractéristiques à différentes températures et (b) polarisation à 25°C du LNMO

lithié. (c) conductivité en fonction de l’épaisseur de LNMO et conductivité du matériau partiellement délithié.

Afin de déterminer l’évolution de la conductivité électronique en fonction du taux de délithiation,

l’électrode a été chargée à faible régime (C/20) face au lithium jusqu’à différents stades de délithiation.

Malheureusement, le démontage de la pile bouton induit presque systématiquement des court-circuits qui
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endommagent l’électrode et modifient l’état de charge. Une seule stoechiométrie, équivalente à δ ≈ 0.6

dans LiδNMO, a pu être mesurée avec certitude : après la mesure de conductivité, l’électrode a été

remontée en pile bouton et la tension mesurée correspondait à celle d’avant démontage. Les résultats sont

compilés sur la figure 2.21-c. On voit que la conductivité à 25°C est améliorée d’un ordre de grandeur

pour une stoechiométrie de lithium impliquant la présence de valence mixte du nickel NiII et NiIII. Elle

atteint 1, 2 ·10−6 S.cm−1 à 25°C, avec une énergie d’activation passant de 0.36 eV pour une stoechiométrie

Li1NMO à 0.23 eV pour la stoechiométrie Li0.6NMO. Pour la phase désordonnée et une stoechiométrie

équivalente, Rosenberg et al. [102] obtiennent une conductivité de 2 · 10−3 S.cm−1 à 25°C et 0.3 eV

d’énergie d’activation. Amin et al. [164] obtiennent quand à eux une conductivité de 4 · 10−5 S.cm−1 à

30°C et une énergie d’activation de 0.32 eV pour Li3/4NMO. Même si les évolutions sont comparables,

avec une augmentation importante de conductivité lorsque delta diminue, associée à une diminution de

l’énergie d’activation, la dispersion entre les valeurs obtenues dans la littérature est importante.

2.3.5 Activité électrochimique : EIS, CG

Pour cette partie consacrée à l’activité électrochimique du matériau LNMO, l’échantillon choisi pour la

suite des expériences est la couche mince obtenue après 80 minutes de dépôt ESD sur un substrat inox, et

recuit à 600°C pendant une heure. Elle sera dénotée LNMO-esd. Les échantillons LNMO-esd sont testés en

pile bouton selon la procédure décrite en annexe C.1.2. Les courbes de charge-décharge correspondantes

sont présentées en figure 2.22. La courbe noire représente la capacité normalisée en prenant, pour la

masse de l’échantillon, la différence de masse avant dépôt et après dépôt recuit. La courbe rouge présente

cette fois la capacité normalisée pour cette même masse, corrigée à la fois de la masse due aux couches

passives formées sur l’inox, et de la masse de l’interphase en la considérant d’une densité équivalente à

celle du LNMO (i.e. 20% d’épaisseur d’interphase correspondent à 20% de la masse de la couche). En

effet, l’interphase est considérée comme inactive électro-chimiquement entre 3 et 5 V vs Li+/Li.

Cette correction permet d’obtenir une capacité restituée de 137 mAh.g−1 en décharge, beaucoup moins

éloignée de la valeur théorique et supérieure à plusieurs résultats de la littérature [135, 157, 158, 114].

Les courbes de charge présentent une faible inflexion autour de 4 V vs Li+/Li, synonyme d’une faible

présence d’ions MnIII à l’état initial [118]. Le potentiel augmente ensuite rapidement jusqu’à 4,7 V vs

Li+/Li. Un premier plateau correspondant à l’oxydation des ions NiII en NiIII puis un deuxième plateau

correspondant à l’oxydation des NiIII en NiIV sont nettement visibles [118]. On retrouve ces deux plateaux

en décharge mais un peu plus polarisés. Ce premier cycle présente une capacité irréversible importante

d’environ 18 %.
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Figure 2.22 – Courbe de charge/décharge du LNMO-esd (cycle 1, ≈ C/4, loading = 88µA.cm−2, 3-5 V vs Li+/Li).

De façon similaire aux calculs menés sur LiCoPO4, des densités de courants de corrosion ont pu être

déduits en fonction du régime de cyclage appliqué. Les résultats sont présentés sur le tableau 2.4. Hormis

à fort régime, les valeurs obtenues de densité de courant de corrosion sont très proches de celles obtenues

sur des couches LCP d’épaisseur comparable (échantillon 1h). La valeur élevée de densité de courant de

corrosion à fort régime peut s’expliquer par une augmentation de la polarisation qui favorise la corrosion de

l’électrolyte. Les résultats suggèrent que les réactions parasites et notamment l’oxydation de l’électrolyte

sont pilotées par le potentiel (>4,7 V vs Li+/Li) plutôt que par la nature du matériau actif.

L’impédance du système obtenue avant cyclage électrochimique est présentée sur la figure 2.23-(a).

Régime C/20 C/4 C

j (A.cm−2) 4, 6 · 10−6 18, 3 · 10−6 91, 9 · 10−6

η (%) 78 94.2 97

jcor (A.cm−2) 1 · 10−6 1.1 · 10−6 2, 8 · 10−6

jcor/j (%) 22 6 3

Tableau 2.4 – Valeurs de densité de courant de corrosion calculées au 5ème cycle, et pourcentage du courant fourni dissipé

en corrosion de l’électrolyte, pour les différents régimes appliqués.
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Cette impédance s’avère très élevée. Afin de décorréler les contributions résistives liées à l’électrode né-

gative de lithium (notamment la SEI), ainsi que celle liée à l’oxydation du substrat inox lors du recuit

(présence d’une couche d’oxyde entre le substrat inox et le collecteur de courant-capot de pile bouton),

une cellule Li/inox 316L avec l’acier recuit dans les mêmes conditions que le matériau, a été testée.

L’impédance révèle que la plupart des contributions proviennent des autres éléments que le film mince

de LNMO. La soustraction pour chaque fréquence de ces spectres révèle la présence d’une contribution

supplémentaire pour la cellule contenant le LNMO (figure 2.23-b). La différence pour les fréquences in-

férieures à 500 Hz n’est pas présentée car le spectre résultant ne révèle que du bruit. En admettant que

cette contribution provient uniquement de la résistivité du film mince de LNMO, le calcul de conductivité

associé à cette contribution donne σ = L
RS = 1,6·10−4

(26×1,54) = 4 · 10−6 S.cm−1. Cette valeur est cohérente avec

celles obtenues par Amin et Rosenberg et al. [164, 102] et bien supérieure à celle mesurée précédemment.

Cela s’expliquerait par un bon mouillage de la surface et des porosités de la couche mince par l’électrolyte,

réduisant ainsi l’épaisseur moyenne de la couche. Néanmoins, il faut rester très prudent sur l’interpréta-

tion de cette contribution car il pourrait tout aussi bien s’agir d’une différence liée aux interfaces avec la

présence de l’électrode de LNMO. La capacité de cette contribution peut-être calculée grâce à l’équation

2.5 :

Ceq = Q
1
p ×R( 1

p
−1) (2.5)

où Q est la pseudo-capacité de l’élément à phase constante (CPE) et p le degré de dépression du demi-

cercle de l’impédance (compris entre 0 et 1). Cette capacité vaut 1, 2 +
− 0,1 ·10−6 F. D’après cette valeur,

on peut remonter à la permittivité relative du matériau d’après l’équation 2.6.

εr = Cl

4πSε0
(2.6)

avec ε0 la permittivité du vide, l l’épaisseur du diélectrique, C sa capacité et S sa surface. Ce calcul conduit

à une valeur d’εr d’environ 110, ce qui parait excessivement élevé pour cette classe de matériau.

La courbe de cyclage de la couche mince de LNMO face au lithium et le rendement faradique associé

sont présentés sur la figure 2.24. La cyclabilité de la couche mince n’est pas très bonne avec une rapide perte

de capacité (35% en 100 cycles), notamment entre les cycles 10 et 50. Le rendement faradique s’améliore

durant ces 50 premiers cycles pour atteindre 97 %. Quelques dendrites viennent polluer ce rendement

entre les cycles 70 et 80. Dans la littérature, la cyclabilité des couches minces présente généralement une

rapide perte de capacité [222, 223], cependant d’autres présentent une bonne cyclabilité avec peu ou pas

de perte de capacité sur plus de 100 cycles [157, 114].

Le comportement en puissance de l’électrode LNMO est donné sur la figure 2.25. Cette dernière
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Figure 2.23 – (a) Impédance du système LNMO vs Li (noir) et Inox recuit vs Li (rouge) ; (b) Résultat de la soustraction

série des spectres.

présente de bonnes performances même à haut régime avec 93% de capacité restituée à 2D, ce malgré

l’absence d’additifs conducteurs. Ces performances remarquables sont confirmées dans la littérature : Xia

et al. [114] et Lee et al. [157] obtiennent 92% à 3D et 92 % à 2D de capacité restituée, respectivement.

Ce comportement traduit une conduction électronique et ionique élevée du LNMO tout au long de sa

décharge, ainsi qu’un transfert de charge rapide. Dans l’optique d’étudier quels sont les phénomènes

limitants, les propriétés de transport du matériau ont été sondées. Plusieurs expériences électrochimiques

ont été menées à cet effet, avec notamment de l’impédance à différents degrés de lithiation afin d’étudier

la vitesse du transfert de charge à la surface de l’électrode.

2.3.6 Transfert de charge

Le transfert de charge à la surface des électrodes est un des paramètres gouvernant la cinétique des

réactions électrochimiques dans les batteries ; il peut donc influencer les performances de ces dernières

[224]. Pour les matériaux d’insertion, ce transfert de charge est souvent considéré comme extrêmement

rapide et donc non limitant par rapport à d’autres phénomènes tels que la diffusion du lithium au sein

de la phase solide [225]. Récemment, Amin et al. [164, 165] ont étudié cette problématique et, grâce à

des mesures de diffusivité et de courant d’échange à différents états de charge, ils ont pu conclure que
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Figure 2.24 – Courbe de cyclabilité du LNMO-esd (C/5) corrigée de l’interphase, et rendement faradique associé (grammage

= 88 µA.cm−2).

Figure 2.25 – Courbe de puissance du LNMO-esd (charge effectuée à C/5) (a) Régime théorique et comportement de

décharge pratique. (b) Capacité normalisée restituée après une décharge jusqu’à 3,5 V, en fonction de la densité de courant

appliquée (resp. C/n).

les performances électrochimiques du LNMO sont limitées par la diffusion du lithium dans des états de

charge avancés (LiδNMO) alors que la cinétique de transfert de charge interfaciale pouvait être le facteur
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limitant pour des états de charge plus faible (Li1-δNMO).

Figure 2.26 – (a) Courbe de titration galvanostatique intermittente obtenue à la charge du LNMO-esd, (b) spectres d’im-

pédances caractéristiques mesurés à différents potentiel vs Li+/Li, et (c) circuit électrique équivalent.

Afin de valider ces résultats, la variation de résistance de transfert de charge durant la délithiation a

été mesurée par spectroscopie d’impédance. Pour cela, la couche mince de LNMO a été amenée à différents

états de charge par la technique de titration intermittente.

Brièvement, un pulse de courant constant est appliqué pendant un certain temps ∆t, puis l’électrode est

laissée à l’OCV afin de rejoindre un nouveau potentiel d’équilibre. A ce moment, l’impédance est mesurée

puis la cellule est de nouveau relaxée quelques instants avant d’entamer un nouveau pulse de courant.

La courbe de titration et les impédances caractéristiques réalisées à différents taux de délithiation sont

présentées sur la figure 2.26, avec le circuit équivalent utilisé pour déconvoluer les différentes contribu-

tions. Ce circuit est composé d’une inductance et d’une résistance en série, attribuées aux câbles et aux
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contacts électroniques, respectivement. On a ensuite la résistance d’électrolyte puis 3 R//CPE en série

qui traduisent les différentes couches passives (SEI) aux électrodes positive et négative (cf. annexes D

sur l’étude des cellules symétriques). Un dernier R//CPE est attribué au transfert de charge à l’électrode

positive car l’évolution de cette contribution est directement impactée par le potentiel de l’électrode posi-

tive. La première contribution à haute fréquence (200 kHz) est invariante avec le potentiel. Elle pourrait

correspondre aux SEI natives du lithium. Les deux autres contributions aux moyennes fréquences (100-800

Hz) diminuent en début de charge pour se stabiliser par la suite. Ce comportement est cohérent avec un

mécanisme de formation de dendrites qui abaisse le potentiel de l’électrode négative (cf. annexe D). Enfin,

à plus basse fréquence, l’évolution de la résistance de transfert de charge à l’électrode positive (3 - 0.5 Hz)

en fonction de la stoechiométrie est représentée sur la figure 2.27. Cette résistance évolue fortement avec la

stoechiométrie et présente deux minima locaux qui correspondent à des stoechiométries de δ = 0, 65 et 0,3,

ainsi qu’un maximum local à δ = 0,45. Ce dernier est légèrement décalé par rapport au δ correspondant

à la titration NiII/NiIII → NiIII/NiIV (i.e. 0,5). Par ailleurs, on notera que le transfert de charge associé

au couple NiIII/NiIV (δ = 0, 3) est plus impédant que celui de NiII/NiIII (δ = 0, 65). Cela pourrait être lié

à la corrosion de l’électrolyte qui entraîne une passivation de la surface et donc une augmentation de la

résistance de transfert de charge (cf. partie composite 3.2.6). La capacité équivalente associée au transfert

de charge peut-être calculée à partir de la formule 2.5. Ce calcul conduit à une capacité d’environ 3 · 10−5

F soit 19,5 µF.cm−2. Cette valeur est en très bon accord avec les valeurs de capacités attendues pour une

double-couche à l’interface matériau/électrolyte [226].

Wu et al. [227] ont été parmi les premiers à observer une variation de l’impédance en fonction de l’état

de charge d’électrodes composites de LNMO, avec une résistance de transfert de charge qui diminue à

mesure que le potentiel augmente. Plus récemment, Xu et al. [228] et Zhong et al. [177] ont montré, sur

des électrodes composites de LNMO, des résultats très similaires à ceux obtenus ici. Leurs mesures de

résistances DC, obtenues en mesurant la différence de potentiel avant et après une minute d’interruption du

courant, sont présentés sur la figure 2.27. Elles présentent une variation en "double creux", correspondant

aux titrations NiII/NiIII → NiIII/NiIV avec également un minimum local correspondant au plateau du

manganèse. Ces résultats montrent que le transfert de charge pourrait être limitant en début de charge,

lorsqu’il est le plus résistif, mais également lorsque l’on bascule d’un couple redox à un autre.

Les valeurs de densité de courant d’échange j0 peuvent être estimées grâce à l’équation 2.7 [165] :

J0 = RT

nFSRct
(2.7)

avec R la constante des gaz parfait, T la température, F la constante de Faraday et S la surface de
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Figure 2.27 – (a) Variation du potentiel d’équilibre et de la résistance du transfert de charge en fonction de la stoechiométrie

δ de l’échantillon LiδNMO, obtenue en charge (b) variation de la résistance de la cellule en fonction de la capacité restituée

et du taux de dopage en aluminium d’après [228] et (c) variation de la résistance de cellule en fonction du potentiel et de la

température de recuit d’après [177].

l’électrode soit 1.54 cm2. Comme on peut le voir sur la figure 2.28, la densité de courant d’échange est

maximale pour la stoechiométrie δ = 0,65 et vaut 15 µA.cm−2. Elle est minimale (6,5 µA.cm−2) pour les

stoechiométries δ = 0,93 et 0.05. Ces valeurs sont nettement inférieures à celles mesurées par Amin et

al. [165], qui varient de 0.2 à 6.5 mA.cm−2 pour une stoechiométrie allant de Li1NMO à Li0.6NMO. Elles

sont également bien inférieures aux valeurs habituellement rencontrées dans les matériaux d’insertion tels

que LiCoO2 (∆j0 = 0.025 - 0.11 mA.cm−2) [229] ou les NMC (∆j0 = 0.25 - 24 mA.cm−2) [230]. Il est

possible que la valeur de la surface géométrique prise ici ne corresponde pas à la surface réelle de transfert

de charge. Par exemple des phénomènes tels que la présence de grains mal connectés, ou encore une

orientation des cristallites de surface ne favorisant pas l’intercalation/dés-intercalation et la diffusion du
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lithium, viennent réduire la surface active et impactent le processus de transfert de charge.

Figure 2.28 – (a) Variation de la densité de courant d’échange j0 en fonction de la stoechiométrie δ de l’échantillon LiδNMO,

obtenu en charge. La courbe étant l’inverse de celle présentée en figure 2.27, seuls les points de stoechiométrie remarquable

ont été représentés.

Malgré ces valeurs de densité de courant d’échange faibles, il faut noter que leur variation en fonction

de la concentration en lithium présente un profil en très bon accord avec l’équation 2.8, proposée par

Delacourt et al. [231], reliant la concentration de lithium dans l’électrode positive à la densité de courant

d’échange à la surface de celle-ci :

j0,+ = FS(kapp0,+)(c+,max − c+)αa,+(c+)αc,+ (2.8)

où kapp0,+ est la constante de vitesse de réaction apparente à l’électrode positive, c+,max et c+ sont les

concentrations maximales et à l’interface du matériau d’électrode positive, respectivement. αc,+ et αa,+
sont les coefficients de symétrie cathodiques et anodiques, respectivement. Il faudrait cependant adapter

les concentrations de cette équation pour chaque composé (LNMO/Li0.5NMO et Li0.5NMO/NMO) car

l’équation ne prend pas en compte la transition de phase. Il serait très intéressant d’obtenir les valeurs

de coefficient de symétrie et de constante cinétique mais également la comparaison des cinétiques de

transport de matière par diffusion dans les grains de matière active et de transfert de charge à l’interface

électrolyte/matériau actif pour déterminer le processus limitant. Ce travail n’a malheureusement pu être

réalisé jusqu’à maintenant par manque de temps.
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2.3.7 Estimation du coefficient de diffusion dans la phase LNMO

Dans les systèmes Li-ion actuels, un des paramètres clé gouvernant la vitesse globale de réaction,

et donc la possibilité de charger ou décharger rapidement la batterie, est le coefficient de diffusion du

lithium dans le matériau actif solide de l’électrode [224]. En effet, ce phénomène est souvent celui qui

est limitant, notamment par rapport à la diffusion dans l’électrolyte, le transfert de charge à l’interface

électrode/électrolyte ou encore la conduction électronique au sein de l’électrode [232]. Le but de cette

partie est donc d’étudier la variation du coefficient de diffusion dans cette géométrie simplifiée de couche

mince de LNMO, en fonction du degré de lithiation du matériau, mais aussi en fonction du régime de

décharge de l’électrode positive. La technique classique de titration intermittente galvanostatique (GITT)

est utilisée pour obtenir un coefficient de diffusion correspondant à une stoechiométrie donnée tandis

qu’une approche basée sur le temps de Sand est utilisée pour obtenir un coefficient de diffusion moyen

directement à partir des décharges en puissance.

2.3.7.1 Présentation du modèle

Figure 2.29 – Représentation schématique de la cellule électrochimique.

L’utilisation de film mince d’électrode permet de simplifier le modèle du système en décrivant une dif-

fusion linéaire et uniaxiale (voir figure 2.29). Les hypothèses relatives au modèle utilisé sont les suivantes :

(1) L’électrode est considérée plane et idéale, de surface géométrique S = 1,54 cm2 et d’épaisseur L = 1,6

µm. Cette hypothèse ne reflète pas la morphologie réelle de la surface de la couche qui est très texturée

(figure 2.18). Afin de discuter de cette hypothèse, les calculs de diffusion ont également été effectués avec

une surface "réelle", estimée à 3,85 cm2, afin de prendre en compte la texture de l’électrode (cf. figure

2.18).

(2) La diffusion du lithium dans l’électrolyte est considérée comme infiniment rapide et non limitante.

On considère donc qu’il n’y a jamais d’appauvrissement interfacial. Cette hypothèse est soutenue par

le coefficient de diffusion du lithium censé être largement supérieur dans l’électrolyte que dans la phase

LNMO [232].
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(3) Le changement de volume du matériau actif avec la délithiation est négligé. En pratique, on a tout

de même un changement volumique de l’ordre de 6% entre la phase lithiée et la phase complètement

délithiée.

(4) Le transfert de charge est également considéré comme rapide et non limitant. Cette hypothèse est très

discutable vu les densités de courants d’échange extrêmement faibles obtenues précédemment.

(5) Enfin, la diffusion est considérée homogène en solution solide.

Les différents paramètres sont définis dans le tableau 2.5.

D’après la seconde loi de Fick, l’équation de la diffusion dans le cas d’une diffusion linéaire, peut

s’écrire :
∂c(x, t)
∂t

= D̃(∂
2c(x, t)
∂x2 ) (2.9)

avec comme condition initiale que la concentration est homogène dans le matériau :

c(x, t = 0) = c0 (0 ≤ x ≤ L) (2.10)

Les conditions aux limites sont données par les équations 2.11 et 2.12. Le métal étant imperméable au

lithium, le flux est nul en x=L, soit :
∂c

∂x
|x=L = 0 (2.11)

Le courant I étant fixé, le flux de matière à la surface de l’électrode s’écrit :

D̃
∂c(x, t)
∂x

|x=0 = I

nFS
(2.12)

2.3.7.2 Technique de titrage galvanostatique intermittent (GITT)

La procédure GITT consiste en une série d’impulsions de courant constant pendant un temps t, cha-

cune suivie d’un temps de relaxation pendant lequel aucun courant ne circule à travers la cellule. Au cours

d’une impulsion de courant, le potentiel E de la cellule rejoint instantanément une valeur proportionnelle à

la chute ohmique. Ensuite, le potentiel augmente plus lentement, en raison de la variation de composition

interfaciale du matériau actif. Lorsque la pulsation de courant est interrompue, la composition au sein du

matériau actif s’homogénéise par diffusion des espèces mobiles. La composition de surface de l’échantillon,

et donc la tension de la cellule, retombe vers une nouvelle valeur de tension d’équilibre, correspondant à

une nouvelle activité du lithium dans l’échantillon à la suite du changement de stoechiométrie causé par

le titrage. Ensuite, une nouvelle impulsion galvanostatique est appliquée, suivie d’une nouvelle période de

relaxation. Ces séquences d’impulsion/relaxation sont répétées jusqu’à atteindre la charge complète de la

batterie.
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ci concentration de particule i dans le solide (cm−3)

c0 concentration initiale de l’espèce diffusive (cm−3)

cmax concentration maximale de lithium dans l’échantillon (mol.cm−3)

CLiel concentration de lithium dans l’électrolyte (mol.cm−3)

D̃ coefficient de diffusion apparent (cm2.sec−1)

DLi coefficient de diffusion du lithium à dilution infini (cm2.sec−1)

E potentiel du matériau actif vs Li+/Li (V)

F constante de Faraday (A.sec)

I courant appliqué (A)

j densité de courant (A.cm−2)

L épaisseur de l’échantillon (cm)

Mi masse molaire de l’espèce i (g.mol−1)

NA nombre d’Avogadro (mol−1)

mi masse de l’espèce i (g)

q charge élémentaire (A.s)

S aire de contact entre l’échantillon et l’électrolyte (cm2)

t temps (sec)

VM volume molaire du matériau d’électrode (cm3.mol−1)

zi valence de l’espèce i

W coefficient d’activité (ou facteur) thermodynamique

δ stoechiométrie en Li dans le matériau actif (0 ≤ δ ≤ 1)

ρi masse volumique de l’espèce i (g.cm−3)

τs
temps de Sand pour atteindre la saturation de la surface de l’électrode

(s)

Tableau 2.5 – Liste et définition des paramètres utilisés dans le modèle
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La stoechiométrie initiale est connue (δ=1 dans LiδNMO) et la cellule électrochimique est en équilibre

thermodynamique (concentrations des espèces homogènes dans l’électrode), correspondant à une tension

de cellule E0. Lorsque l’on applique un courant I, un gradient de concentration se forme dans l’électrode

à la limite de phase avec l’électrolyte (en x = 0) selon l’équation 2.12. Pour calculer la variation de la

tension E en fonction du temps t pendant lequel le courant est appliqué, la dépendance de la concentration

de lithium à l’interface (x=0) en fonction du temps doit être déterminée en résolvant l’équation 2.9. La

solution de l’équation 2.9 avec les conditions 2.10, 2.11, 2.12 a déjà été résolue et peut s’écrire sous la

forme suivante pour x=0 [233] :

c(x = 0, t) = c0 + 2 I
√
t

S z q
√
D̃

+
∞∑
n=0

(
ierfc

[
nL√
D̃t

]
+ ierfc

[
(n+ 1)L√

D̃t

])
(2.13)

avec

ierfc(λ) =
[
π1/2exp(−λ2)

]
− λ+ [λ · erf(λ)] (2.14)

Pour de faibles valeurs de D̃t/L2, on peut approximer au premier terme (n=0) l’équation 2.13 [234]. Ainsi,

pour des temps relativement courts par rapport à la distance de diffusion du lithium (t << L2/D̃), on

obtient simplement pour la variation de c en fonction de
√
t :

∆c(x = 0, t)√
t

= 2 I
S z q

√
D̃π

(2.15)

L’hypothèse (3), où l’on admet une variation de volume d’électrode négligeable, permet de relier la

variation de concentration en lithium dans la phase LiNi0.5Mn1.5O4 à la stoechiométrie du matériau par

la relation :

∆cLi = NA

VM
∆δ (2.16)

avec d’après la loi de Faraday

∆δ = I tMNMO

zLimNMO F
(2.17)

En injectant l’équation 2.16 dans l’équation 2.15 et en développant par ∆E, on obtient l’expression

du coefficient de diffusion apparent D̃ en fonction de la variation de potentiel et de stoechiométrie :

D̃ = 4
π

( VM
zLiSF

)2
[
I0

(∆E/∆δ)
(∆E/

√
t)

]2

(2.18)

La courbe de GITT du LNMO vs Li est à nouveau présentée en figure 2.30-a. Différentes zones 1, 1’,

2, 3 et 4 sont définies sur la courbe de GITT. Les figures 2.30-b, c et d correspondent aux impulsions

caractéristiques de chaque zone, avec le fit linéaire utilisé pour déterminer la pente ∆E/
√
t. Sur la figure
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2.30-c, correspondant à la zone n°2, sont également indiqués les potentiels de pseudo-équilibre avant et

après impulsion, qui permettent de déterminer la pente ∆E/∆δ. Sur la figure 2.30-b, correspondant aux

zones 1 et 1’, la variation de potentiel n’est pas tout à fait linéaire, ou présente deux pentes différentes

dans la même impulsion. De façon similaire sur la figure 2.30-d, on observe une déviation de linéarité de

l’évolution du potentiel en fonction de
√
t.

Ces déviations à la linéarité peuvent-être dues à plusieurs facteurs, notamment un coefficient de dif-

fusion trop élevé par rapport à l’épaisseur du film mince (t ≈ L2/D̃) ou une variation importante de ce

coefficient de diffusion sur l’intervalle de temps de l’impulsion. Dans le cas présent, le rapport L2/D̃, en se

basant sur une épaisseur d’échantillon de 1,6 µm et un coefficient de diffusion compris entre 10−10 et 10−13

cm2.s−1 [116, 114, 115], conduit à un temps de 300 secondes à plusieurs dizaines d’heures. Sachant que le

courant est appliqué par impulsion de 30 minutes, dès lors que le coefficient de diffusion est supérieur à

2 ·10−11 cm2.s−1, la condition de linéarité (t << L2/D̃) peut être perdue et l’approximation de l’équation

2.15 n’est plus parfaitement valide.

Dans le cas des zones 1 et 1’, le potentiel évolue fortement sur l’intervalle de temps t. Cette variation

peut-être due à une évolution importante du mécanisme d’insertion ou du coefficient de diffusion apparent

au cours du temps t, qui ne peut être considéré comme constant sur cet intervalle de temps.

La zone n°3 correspond à l’apparition du composé intermédiaire Li0.5NMO. Autour de cette stoechiomé-

trie, le potentiel n’évolue pas de façon linéaire en fonction de
√
t. Le modèle ne prend pas en compte le

changement structural donc la variation observée ici n’est pas vraiment interprétable par le modèle (figure

2.30-d).

Le domaine n°4 (figure 2.30-d, courbe rouge) correspond au composé biphasé Li0.5NMO/NMO. En théo-

rie, on ne devrait pas avoir d’évolution de potentiel sur un composé biphasé, donc ∆E/∆δ devrait être nul

(front de diffusion). On s’aperçoit que malgré tout le potentiel évolue et donc ∆E/∆δ 6= 0. La question se

pose sur la validité du modèle de diffusion semi-infinie pour des situations où l’intercalation procède au

moins partiellement à travers un déplacement de front de phase. McKinnon et Haering [235] ont constaté

qu’il n’y avait pas de différences majeures entre deux modèles de diffusion différents ; l’un basé sur la for-

mation de solution solide et l’autre sur la formation de deux phases. Cette problématique a également été

discutée par Levi et al. [236], dans le cas d’un composé biphasé avec une limite distincte entre les phases.

L’injection de lithium déplace cette limite vers l’intérieur de l’électrode, le coefficient de diffusion apparent

mesuré reflète dans ce cas les interactions entre les sites d’intercalation dans cette fine couche. Nous avons

finalement appliqué le modèle pour l’ensemble des impulsions menant à la délithiation, conscients que

les zones de changements structuraux et de comportement biphasé ne sont pas prise en compte et/ou
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Figure 2.30 – (a) Courbe de titration du LNMO-esd (I=4 µA) et évolution du potentiel en fonction de
√
t (b) pour une

stoechiométrie proche de δ = 0 et δ = 1 (c) pour une stoechiométrie comprise entre 0.85 et 0.55 (solution solide) (d) pour

une stoechiométrie Li0.5NMO (noir) et pour le composé bi-phasé Li0.5NMO/NMO (rouge).

adaptées pour le modèle.

Les résultats de calcul de coefficient de diffusion en fonction de l’avancement de la délithiation sont
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Figure 2.31 – (a) Évolution du coefficient de diffusion apparent D̃ en fonction de la stoechiométrie δ de l’échantillon LiδNMO

et (b) Évolution du coefficient d’activité (facteur) thermodynamique W.

présentés sur la figure 2.31. Le coefficient de diffusion apparent varie de 7 · 10−10 cm2.s−1 pour une

composition Li0.98NMO, à 3 · 10−12 cm2.s−1 pour une composition Li0.3NMO, et prend des valeurs de

minima locaux aux milieux des plateaux, et de maxima locaux lors des transitions entre chaque couple

redox. On peut estimer grossièrement une valeur moyenne sur l’ensemble de la délithiation, de 3 · 10−11

cm2.s−1. Si l’on tient compte de la texture de l’électrode (avec S estimé à 3,85 cm2 au lieu de 1,54 cm2),

on obtient une valeur moyenne de 5 · 10−12 cm2.s−1.
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Ces valeurs varient de façon plus importante que celles de la littérature sur couches minces. En effet

Mohamedi et al. [116] ont mesuré par spectroscopie d’impédance une variation comprise entre 7 · 10−11

et 2 · 10−12 cm2.s−1 tandis que Xia et al. [114] obtiennent une valeur maximale de 4 · 10−11 cm2.s−1 pour

une stoechiométrie riche en lithium, et minimale de 2 · 10−12 cm2.s−1 pour Li0.4NMO.

D’après l’équation 2.18, le coefficient de diffusion est dépendant de la variation de potentiel ∆E entre

chaque pulse. Cette valeur est déduite des potentiels mesurés après retour à l’équilibre lors de l’OCV.

Cependant, la valeur mesurée va être dépendante du temps de relaxation, fixé ici à 30 min. Il est diffi-

cile pour ce matériau d’obtenir une valeur la plus proche possible de l’équilibre thermodynamique car,

comme nous allons le voir dans la partie 3.2.8.2, le matériau subit une auto-décharge due à la corrosion

de l’électrolyte lorsque le potentiel est supérieur à 4,7 V vs Li+/Li. On n’atteint donc jamais un potentiel

quasi-stationnaire, les valeurs mesurées sont donc des potentiels de pseudo-équilibre, et ne sont pas exac-

tement égales au potentiel thermodynamique d’équilibre. Une erreur systématique est donc commise sur

les valeurs de ∆E. De plus, le modèle n’est théoriquement applicable que pour une solution solide continue

donc, dans notre cas, pour le premier plateau de délithiation. Cependant, les valeurs obtenues pour la

partie biphasée évolue de manière cohérente avec la partie solution solide ; on peut donc admettre que,

comme discuté par Levi et al. [236], ces valeurs ne sont pas aberrantes mais elles reflètent plus les phéno-

mènes d’interaction entre les limites de phases Li0.5NMO et Li0NMO, qu’une réelle valeur de coefficient

de diffusion.

Il est intéressant de noter que le coefficient de diffusion diminue lors de la délithiation. Intuitivement

on pourrait s’attendre à ce qu’il augmente grâce à la libération de sites lithium et donc la création de

groupes de lacunes, favorisant le saut de lithium. Cependant, ce mécanisme reconnu pour les spinelles

[237], n’est effectif que si le lithium est intercalé en site octaédrique (LixTiS2 par ex.). Dans le cas du

LNMO, le lithium en site tétraédrique doit passer par une lacune octaédrique faiblement coordonnée par

les sites lithium (cf. partie 1.6.2.2 et [113, 114]). La libération de sites lithium à mesure de la délithiation

ne permet pas d’abaisser la barrière énergétique du saut de lithium. Cela explique pourquoi le coefficient

de diffusion n’augmente pas et le fait qu’il diminue peut s’expliquer par de nombreux phénomènes tels

que :

— Une diminution des phénomènes répulsifs entre Li+ à mesure que leur nombre diminue dans la

phase.

— La diminution du volume du matériau (6% entre phase lithiée et phase délithiée), qui peut aug-

menter la barrière énergétique du saut de lithium [238, 239].

— Il peut y avoir un effet de la valence des métaux de transition avoisinant le site médiateur octa-
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édrique (site par lequel le lithium saute de site tétra en site tétra). En effet, un nickel au degré

+III aura probablement un effet plus répulsif qu’un NiII et donc augmentera la barrière d’énergie

du saut.

— Enfin, il peut également y avoir une diminution de la barrière d’énergie du saut grâce à une

déformation de la structure par effet Jahn-Teller (JT). En effet, nous avons vu dans la partie

1.6.3.1 que l’effet JT peut se produire avec les complexes octaédriques MnIIIO6. Cet effet est

également marqué sur les complexes NiIIIO6. En revanche il est absent pour les complexes NiIIO6

et dépend du spin pour les complexes NiIVO6.

Ces différents phénomènes ont probablement un effet plus ou moins marqué sur le coefficient de diffusion.

Cependant, les données expérimentales acquises ici ne sont effectivement valides que pour la partie solution

solide et ne permettent pas de juger de la contribution d’un des phénomènes par rapport aux autres. Il

faudrait pour cela réaliser différentes simulations qui dépassent largement le cadre de cette thèse.

Le coefficient de diffusion (noté D̃) mesuré ici est un coefficient Fickien défini pour un gradient de

concentration d’espèces. Comme le montre l’équation 2.19, ce coefficient de diffusion peut être relié à

un coefficient de diffusion thermodynamique, nommé DLi, ou coefficient d’auto-diffusion du lithium. Ce

dernier correspond au cas idéal où le lithium est infiniment dilué dans la matrice de sites vacants. W

correspond au facteur thermodynamique et prend en compte l’activité des espèces en fonction de leur

concentration dans la phase. Il peut être considéré comme une mesure de la déviation du potentiel chimique

du lithium par rapport à un potentiel thermodynamique idéal. Lorsque les lithium sont en faible quantité

dans la phase NMO, les interactions entre eux sont négligeables et donc le facteur thermodynamique

devrait s’approcher de l’unité. Le lecteur est invité à se référer au papier de Weppner et Huggins [233] où

son origine est très bien détaillée.

D̃ = DLi ·
(

1 + dlnγLi
dlnCLi

)
= DLi ·W (2.19)

avec γLi le coefficient d’activité du lithium et CLi la concentration de lithium dans la phase. W peut être

déterminé d’après la relation de Nernst (équation 2.20 [114]).

W = − F

RT
δ

∆E
∆δ (2.20)

Dans la littérature, on peut trouver cette équation définie en fonction de δ(1−δ) [240], qui est plus adaptée

pour un système biphasé. Dans notre cas, où la délithiation procède par solution solide puis en biphasé,

il faudrait utiliser l’équation adaptée pour chaque plateau. Cependant, comme on peut le voir en annexe

C.2, les valeurs obtenues avec l’une ou l’autre des équations sont assez proches pour la partie biphasée.

Nous avons donc choisi cette définition du facteur thermodynamique, adaptée à un système monophasé,
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pour calculer le facteur thermodynamique tout au long de la délithiation.

Le calcul du facteur thermodynamique avec l’équation 2.20 montre qu’il impose une variation de plu-

sieurs ordres de grandeur au coefficient de diffusion apparent avec la délithiation (figure 2.31-b). Il vaut

0,6 pour Li0.3NMO et 200 pour Li0.95NMO. D’après l’équation 2.20, la variation du facteur thermodyna-

mique est dépendante notamment de la variation de potentiel ∆E. Comme ce ∆E est basé sur les valeurs

de potentiel de pseudo-équilibre, et non sur un réel équilibre thermodynamique, les valeurs calculées ici

peuvent être éloignées de la réalité. Néanmoins, la variation de ce coefficient d’activité sur la stoechio-

métrie 0.55-0.8 semble pertinente car le modèle est adapté, et celle mesurée pour le biphasé ne semble

pas aberrante par rapport au comportement obtenu sur la partie solution solide. En revanche, les valeurs

mesurées pour la stoechiométrie liée à la transition de phase n’ont pas vraiment de sens physique. En fin

de délithiation, W tend bien vers 1 lorsque δ tend vers 0, comme devrait le faire un mélange idéal (peu

de lithium dans une matrice de sites vacants).

On peut déduire le coefficient d’auto-diffusion DLi du lithium d’après l’équation 2.19. La variation

de ce coefficient est présentée sur la figure 2.32. Ce dernier évolue peu sur l’intervalle de composition

0.2 ≤ δ ≤ 0.8, variant entre 3 · 10−12 et 1 · 10−11 cm2.s−1. Il fluctue pour les stoechiométries 0.45-0.55 ce

qui montre bien que le modèle n’est pas adapté pour la transition de phase.

En résumé, cette expérience de GITT appliquée au LNMO présente de nombreuses difficultés autant

expérimentales (auto-décharge à partir de 4,7 V vs Li+/Li) que de traitement par le modèle de diffusion

en solution solide (présence d’un changement structural, délithiation en solution solide puis en biphasé,

hypothèse de surface idéale et de transfert de charge infiniment rapide discutables). Néanmoins, nous

avons dans la mesure du possible, tenté d’estimer le coefficient diffusion apparent du lithium au sein de

ces couches minces, notamment sur la partie solution solide de la délithiation (premier plateau), où le

modèle utilisé est approprié. Le coefficient de diffusion apparent semble très variable selon la composition

en lithium. Il semble fortement affecté par l’activité des espèces présentes (interactions des lithium avec la

charpente anionique). Différents phénomènes tels que l’augmentation du degré d’oxydation des métaux de

transition, la diminution de la répulsion électrostatique entre lithium à mesure que leur nombre diminue,

la déformation de la structure par effet Jahn-Teller, peuvent être responsables de la variation observée

du coefficient de diffusion. Pour confirmer ces hypothèses, il faudrait coupler ces expériences à différentes

simulations de diffusion qui dépassent le cadre de cette thèse.
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Figure 2.32 – Évolution du coefficient d’auto-diffusion du lithium en fonction de la stoechiométrie δ de l’échantillon LiδNMO.

2.3.7.3 Détermination d’un coefficient de diffusion moyen par analyse des données en puis-

sance

Le but de cette approche est de déterminer un coefficient de diffusion apparent moyen grâce aux

mesures de décharges de l’électrode en puissance (c.f. figure 2.25). Lors de ces tests, on impose I et on

mesure le pourcentage de capacité restitué en fonction de la densité de courant appliquée. A faible densité

de courant, la surface de l’électrode n’est jamais saturée avant l’utilisation complète de l’électrode car

la diffusion est suffisamment rapide pour évacuer les lithiums vers le coeur du matériau. Lorsque cette

densité de courant est suffisamment élevée (supérieure à une densité de courant de Sand), la surface de

l’électrode va être saturée alors même qu’il reste encore des sites d’intercalation libres dans le volume du

matériau. Cette saturation de surface induit une divergence du potentiel qui atteint la borne basse fixée.

La capacité restituée est alors inférieure à la capacité théorique. La figure 2.33 représente schématiquement

ces différents cas : le degré d’utilisation d’un grain de matière active en fonction de son rayon diminue

avec l’augmentation du courant. La zone hachurée au dessus de la courbe représente le pourcentage de

capacité non restituée. Le temps τs, ou temps de Sand, requis pour atteindre, à un courant donné, la

saturation de la surface du grain est donc proportionnel au coefficient de diffusion.
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Figure 2.33 – Schéma représentant les profils de concentration de lithium dans un grain de matière active de rayon r en

fonction du courant de décharge imposé.

La définition de ce temps τs est similaire à la relation de Sand, qui définit un temps pour lequel

la diffusion des espèces actives en solutions n’est pas assez rapide, par rapport au courant imposé à

l’électrode, pour approvisionner la surface de l’électrode. La concentration de surface tombe donc à zéro

pour ce temps de Sand, ce qui permet d’écrire après dérivation de la loi de Fick [241] :

Iτ
1/2
s

CLiel
= nFSD1/2π1/2

2 (2.21)

Pour cette approche, les hypothèses sont les mêmes que celles définies dans la partie précédente

(2.3.7.1). Ainsi, le coefficient de diffusion estimé ici correspond à un coefficient de diffusion apparent

moyen sur l’ensemble de la délithiation. On le notera D̃m. La concentration maximale en lithium pour

une stoechiométrie δ = 1 vaut cmax = 24429 mol.m−3 pour le LNMO. Il est possible de surlithier l’électrode

à une stoechiométrie δ > 1, mais nous fixons ici des bornes de potentiels qui empêchent d’atteindre une

telle stoechiométrie. Dans notre géométrie, cmax correspond donc au nombre de sites libres et non de

sites occupés. Si l’on écrit la relation de Sand avec τs en fonction de 1
I2 et cmax la concentration en sites

d’intercalation disponibles, on obtient :

τs =

π1/2D̃m
1/2
cmaxFS

2

2

· 1
I2 (2.22)

Le temps de Sand est calculé à partir du temps théorique de décharge selon :

τs = Capacité théorique
|I imposé| · η (2.23)
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Figure 2.34 – Courbe représentant le temps de Sand en fonction de l’inverse du carré du courant appliqué.

Avec η le pourcentage de capacité restituée au courant imposé.

En nous appuyant sur les données de la figure 2.25, nous avons représenté sur la figure 2.34 la variation

de τs en fonction de 1/i2. Le coefficient directeur P de la pente est proportionnel à D̃m tel que :

D̃m = 4P
πS2c2

maxF
2 (2.24)

τ = f(1/I2) ne varie pas de façon linéaire, mais les points obtenus à plus forts régimes, qui correspondent

au modèle de concentration interfaciale saturée, le sont beaucoup plus. Ce sont ces mesures qui témoignent

des limites diffusives. La pente mesurée entre ces points (cf. fig. 2.34) vaut 2, 2 · 10−4 A2s. Il est dommage

que nous n’ayons pas plus de points à fort régime ce qui aurait permis d’affiner la valeur de cette pente.

S est prise dans un premier temps telle que la surface géométrique idéale (S=1, 54 · 10−4 m2).

En utilisant l’équation 2.24, on obtient un coefficient de diffusion apparent moyen D̃moy de 2, 1 · 10−11

cm2.s−1.

Si l’on utilise cette fois la surface "réelle", en tenant compte de la texture de surface (S = 3, 85 · 10−4 m2),

on obtient D̃moy = 3, 4 · 10−12 cm2.s−1.

Il est intéressant de noter que ces deux valeurs sont en bon accord avec à la fois les valeurs moyennes

obtenues par GITT ( ˜DmoyGITT ≈ 3 · 10−11 cm2.s−1), et avec celles de la littérature [116, 114, 115]. Ainsi
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cette approche très simple permet de déterminer avec un accord satisfaisant le coefficient de diffusion ap-

parent moyen du lithium. Nous verrons également l’application de cette méthode dans le cas des électrodes

composites.

2.3.8 Étude de la perte de capacité en cyclage

2.3.8.1 Influence du temps à haut potentiel

Dans la littérature, la cyclabilité du LNMO est presque systématiquement présentée en fonction du

nombre de cycles [173, 175, 179]. Cependant un régime de cyclage élevé permet d’accomplir beaucoup de

cycles en peu de temps, à condition bien sûr que la structure résiste bien aux changements volumiques

et structuraux liés à la délithiation/re-lithiation, ce qui semble admis pour le LNMO [242]. Cependant,

d’autres phénomènes tels que la réactivité de l’électrolyte avec le LNMO, ou encore la dissolution en

surface de métaux de transition, peuvent induire une baisse de capacité progressive. Ainsi, pour analyser

ces différents aspects, nous avons comparé l’influence sur l’électrode de LNMO du temps passé à haut

potentiel. Trois électrodes ont été cyclées à des régimes respectifs de C/D, C/5-D/5 et C/20-D/20. La

capacité restituée en décharge en fonction du temps de cyclage, ainsi que le rendement faradique associé

sont présentés sur la figure 2.35. Le temps de cyclage présenté ici est compris entre 250 et 600h. Au

niveau du rendement faradique, on peut voir que les électrodes cyclées à C et C/5 sont presque égales

(aux problèmes de dendrites près). En revanche la capacité restituée est bien plus faible pour l’échantillon

cyclé à C, témoignant de limites diffusives du lithium à ce régime. Les corrélations linéaires des pertes

de capacité ont quasiment la même pente (A et A’). L’échantillon cyclé à C/20 présente quand à lui

un rendement faradique bien inférieur témoignant d’une oxydation de l’électrolyte accrue. Ce rendement

tend à s’améliorer avec le temps, grâce probablement à une certaine passivation de l’électrode au cours

du temps. La perte de capacité est bien plus marquée à ce faible régime (A”), même si elle aussi tend à

diminuer à mesure que le rendement s’améliore. Le LNMO supporte donc plutôt bien des régimes élevés

impliquant de rapides changements structuraux, en revanche il supporte mal un temps important passé à

haut potentiel. Cela est dû à l’impact des réactions parasites avec l’électrolyte, comme nous avons pu le

montrer dans la partie 2.3.5. Ainsi ces mesures montrent combien les cyclage lents sont dommageables à

long terme sur la cyclabilité, en raison probablement des changements structuraux en surface de l’électrode

et de la dissolution des métaux de transition, comme souligné par Lin et al. [136]. Ces processus semblent

corrélés à l’oxydation de l’électrolyte à haut potentiel.
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Figure 2.35 – (a) Comparaison de la capacité de décharge de LNMO cyclés à différents régimes entre 3.5 et 5V vs Li+/Li

(b) Rendement faradique associé.

2.3.8.2 Influence de la nature de l’électrolyte

Comme nous avons pu le voir dans la littérature [194, 130], une des raisons fréquemment avancée par

la communauté scientifique pour expliquer les pertes de capacité en cyclage des matériaux haut potentiel

est la dégradation des sels fluorés, et notamment LiPF6. Leur dégradation peut mener en particulier à

la formation de HF, bien connu pour sa capacité à dissoudre les oxydes [243]. Afin d’évaluer l’impact de

ce composé sur la cyclabilité du LiNi0.5Mn1.5O4, nous avons préparé un électrolyte contenant les mêmes

solvants (EC/DMC 1 :1 vol.) et remplacé le sel LiPF6 par le LiClO4 (1M également). On s’affranchit

ainsi de toutes sources de fluor dans la batterie, puisque les électrodes ne contiennent pas de PVDF. Une

batterie de référence contenant le LiPF6 a été cyclée dans des conditions rigoureusement identiques. Les

premiers cycles de charge/décharge ainsi que les tests d’impédance des deux systèmes après montage et

après 1 cycle sont présentés sur la figure 2.36.

Tout d’abord, on remarque que l’impédance du système avec l’électrolyte à base de LiClO4 est beau-

coup moins élevée. On a un décalage important de la résistance haute fréquence qui traduit vraisemblable-

ment une meilleure imprégnation de l’électrolyte dans le séparateur et la cathode. Cette observation, bien

que confirmée par plusieurs répétitions, est étonnante car ces deux électrolytes ont globalement la même

mouillabilité à cette concentration (1M dans EC/DMC 1 :1) [244]. La résistance attribuée à la formation

de la SEI sur le lithium est également drastiquement inférieure (environ 80 ohms contre 3000 pour LiPF6).

Cette différence se traduit par une polarisation bien plus importante lors du premier cycle pour le système

contenant le LiPF6. En revanche, l’électrolyte contenant le LiClO4 subit une oxydation irréversible très
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Figure 2.36 – Comparaison de l’impédance (a) et de la cyclabilité (b) d’électrodes LNMO vs Li contenant un électrolyte

avec LiPF6 (noir) ou LiClO4 (rouge) ; 0.1C, entre 3.5 et 4.85V vs Li+/Li.

marquée au delà de 4,8 V vs Li+/Li. Des tests supplémentaires (annexe C.1.3.1) ont montré qu’il n’était

pas possible de dépasser 4,9 V vs Li+/Li car le LiClO4 ne permet pas la formation à la positive d’une

SEI stable et protectrice, et l’électrolyte est consommé indéfiniment au-delà de ce potentiel. Ces résultats

sont en accord avec ceux de He et al. [245] notamment. Afin de s’affranchir de cette irréversibilité, les

deux systèmes ont été cyclés entre 3,5 et 4,85 V vs Li+/Li. On obtient une capacité restituée légèrement

inférieure à celles obtenues précédemment dans le cas du LiPF6. La capacité restituée par le système

LiClO4 est cependant encore inférieure, témoignant d’une compétition importante à haut potentiel entre

l’oxydation du matériau (charge) et celle de l’électrolyte.

La cyclabilité et le rendement faradique des deux systèmes sont présentés sur la figure 2.37. La perte

de capacité évolue de façon sensiblement linéaire. Le coefficient directeur de la droite reflète la cinétique

de perte de capacité. On peut voir que ces cinétiques sont très proches avec un coefficient de 0.25 et 0.21

mAh.g−1 de capacité perdue par cycle, pour respectivement le LiPF6 et le LiClO4. L’écart de 20 % (0,04

mAh.g−1) entre les deux valeurs peut-être statistique ou lié a la formation du HF. Le rendement faradique

et la capacité en décharge du LNMO avec le LiClO4 sont inférieurs, ce qui témoigne de la compétition

entre les mécanismes oxydatifs discutés précédemment. Dans tous les cas, on s’aperçoit que la perte de

capacité est importante et similaire pour les deux systèmes.

Afin de confirmer que la formation de HF n’est pas la raison principale de la perte de capacité, nous

avons effectué un dosage par ICP-MS (Spectroscopie de masse à plasma à couplage inductif) des métaux

de transition réduits sur le lithium. La procédure est décrite en annexe B.3. Le nickel et le manganèse ont

été dosés après 100 cycles de charge-décharge. La quantité de métaux de transition dissoute et réduite sur
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Figure 2.37 – Comparaison de la cyclabilité (1) et du rendement faradique (2) d’électrodes LNMO vs Li contenant un

électrolyte avec LiPF6 (noir) ou LiClO4 (rouge) ; 0.1C, entre 3.5 et 4.85 V vs Li+/Li

le lithium est supérieure pour le système contenant le LiClO4. On prouve donc que la perte de capacité

est bien associée à une dissolution des métaux de transition, mais que celle-ci n’est pas pilotée par la

présence de fluor dans l’électrolyte. On peut donc conclure que, de façon similaire au LiMn2O4, une

solubilité et/ou une instabilité de l’interface matériau/électrolyte induit des changements structuraux en

surface qui dégrade la réversibilité du LNMO. Par ailleurs, nous avons également montré que le temps

de résidence à haut potentiel (>4,8 V vs Li+/Li) affecte fortement la cyclabilité du matériau. Ainsi, il

existe une corrélation entre la dégradation des performances et l’oxydation de l’électrolyte et/ou une

solubilité plus importante du matériau partiellement chargé. Nous reviendrons sur ces points dans la

partie concernant l’électrode composite.

2.3.9 Protection par dépôt d’oxydes effectué par ALD

2.3.9.1 TiO2 par PE-ALD

Des dépôts de 50, 130 et 360 cycles ALD de TiO2 ont été réalisés sur des couches minces de LNMO

par ALD assistée par plasma (PE-ALD, voir annexe A.2.2). D’après l’étalonnage effectué sur silicium

(cf annexe A.2.4), ces dépôts devraient correspondre à des épaisseurs de TiO2 d’environ 4, 10 et 30 nm,

respectivement, en supposant une vitesse de croissance sur les surfaces d’électrodes équivalente à celle sur

silicium, ce qui ne peut-être assuré. La figure 2.38 présente l’analyse par STEM-EDX de la couche mince

de LNMO recouverte par 50 cycles ALD de TiO2. La zone sombre sur la figure 2.38-c correspond au
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platine déposé pour la fabrication de la lame mince tandis que les zones claires sont des pores. Le dépôt

de TiO2 est visible à la surface de l’échantillon, mais également dans les porosités ouvertes et même sur

les "plafonds" de ces pores. Cela témoigne d’une bonne conformité du dépôt ALD, qui est donc adéquat

pour protéger des électrodes texturées ou à facteur de forme (hauteur/épaisseur) élevé.

Figure 2.38 – Images obtenues par STEM-EDX des différents éléments (a) Titane (b) Oxygène et (c) image obtenue par

superposition de (a) et (b).

La figure 2.39-a présente la capacité différentielle obtenue au premier cycle pour les différents échan-

tillons. L’échantillon de référence se superpose globalement à l’échantillon 50 cycles, il n’est pas présenté

pour une meilleure lisibilité. Un fait étonnant est que plus le dépôt de TiO2 est épais, plus faible est

la polarisation. On peut donc penser que le dépôt de TiO2 améliore l’interface électrode/électrolyte en

réduisant l’épaisseur du film passivant, tout en assurant une très bonne conduction ionique/électronique.

Dans la littérature, la modification de surface par TiO2 a déjà été envisagée, notamment pour préve-

nir la dissolution des cations et la décomposition de l’électrolyte [63, 159, 246]. Cependant il n’y a pas,

à notre connaissance, d’étude sur les mécanismes de conduction ionique du lithium à travers ces fines

couches de TiO2. Il est possible qu’il se forme une phase amorphe Li-Ti-O pendant la lithiation, analogue

à celle formée lors de la lithiation de films de Al2O3, et décrite par Liu et al. [247]. Dans cette étude, des

nano-fils d’aluminium naturellement oxydés en surface (4-5 nm d’Al2O3) subissent une lithiation suivie

par TEM in situ. La lithiation démarre sur la couche d’alumine par la formation d’une phase Li-Al-O

avant de former un alliage LiAl avec l’aluminium de coeur. Il s’avère que la couche amorphe de Li-Al-O
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résiste à l’expansion volumique de 100 % dû à la formation de l’alliage, en s’élargissant par déformation

élastique et plastique, agissant ainsi comme un électrolyte solide avec une haute robustesse mécanique et

une conduction ionique exceptionnelle.

Les résultats de cyclabilité et le rendement faradique associé sont présentés sur la figure 2.39-b. La

cyclabilité n’est pas améliorée quelle que soit l’épaisseur de TiO2 déposée, et le rendement est moins bon

pour les échantillons protégés. Ces expériences témoignent ainsi de l’inefficacité de la protection ALD

par TiO2 pour limiter la dégradation de l’électrolyte et la perte de capacité du LNMO. En revanche, le

dépôt de TiO2 n’altère pas la conduction ionique/électronique à l’interface électrode/électrolyte, celle-ci

semble même améliorée pour une épaisseur importante de TiO2. Dans la littérature, seul Cho et al. [159]

présentent un effet bénéfique de couches nanométriques (11 cycles, ≈ 0.4 nm) de TiO2 sur des électrodes

constituées de nano-fils de LNMO. Le rendement faradique est amélioré tandis que la dissolution du

manganèse est fortement limitée, ce qui résulte en une meilleure cyclabilité et tenue en puissance. Il est

possible que sur leur géométrie d’électrode, où la surface est décuplée (env. 43 cm2 soit 28 fois plus que le

LNMO-esd), la protection permette de limiter un certain pourcentage d’oxydation parasite et de corrosion

du matériau.

2.3.9.2 Al2O3 par ALD thermique

Des dépôts de 50 et 100 cycles ALD de Al2O3 ont été réalisés sur des couches minces de LNMO par

ALD thermique (cf. annexe A.2.1). D’après l’étalonnage effectué sur silicium, ces dépôts devraient corres-

pondre à des épaisseurs d’Al2O3 d’environ 4 et 8 nm, respectivement. Les résultats des tests de cyclage

galvanostatique sont présentés sur la figure 2.40. La cyclabilité et le rendement faradique ne sont pas amé-

liorés pour les échantillons protégés par l’alumine, et ce quelle que soit l’épaisseur de matériau déposée.

Dans la littérature, certaines équipes ont eu plus de succès grâce à cette approche [159, 248, 137, 249].

Par exemple Fang et al. [248], en modifiant directement la surface d’électrodes composites, ont observé

une amélioration de la cyclabilité qu’ils ont attribué à une suppression des réactions indésirables entre

l’électrolyte et l’électrode. Kim et al. [137] et Cho et al. [159] montrent non seulement une amélioration

du rendement faradique et de la rétention de capacité, mais aussi la limitation de l’auto-décharge et la

dissolution des métaux de transition. Il faut cependant noter que le gain de cyclabilité est faible et la

dissolution des métaux de transition n’est pas supprimée mais limitée.

Ces expériences de protection de l’interface du LNMO n’ont pas permis d’améliorer le rendement

faradique et donc de limiter l’oxydation de l’électrolyte. Elles n’ont également pas abouti à la protection
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Figure 2.39 – (a) Capacité différentielle au premier cycle de charge/décharge et (b) cyclabilité et rendement faradique associé

de couches minces de LNMO protégées par dépôt de TiO2 par PE-ALD (régime C/5, 3-5 V vs Li+/Li).

de l’interface et à l’amélioration de la cyclabilité du matériau. Il est assez étonnant que malgré des dépôts

ALD d’oxydes d’une épaisseur conséquente (jusqu’à 30 nm de TiO2), il n’y ait pas eu plus de répercussion

électrochimique (positive ou négative) sur le rendement faradique et la cyclabilité du LNMO protégé. Le

dépôt est bien présent, comme le montre la figure 2.38, mais il est possible que l’adhérence de la couche

soit très faible sur ce matériau, et donc qu’elle soit rapidement et/ou en grande partie dissoute lors des
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Figure 2.40 – Cyclabilité et rendement faradique associé de couches minces de LNMO protégées par dépôt d’Al2O3 par

ALD thermique (régime C/5, 3-5 V vs Li+/Li).

tests électrochimiques en présence de l’électrolyte liquide. Dans la littérature, certaines équipes présentent

un réel effet protecteur de cette couche d’oxyde, mais qui reste très limité pour le moment. Cette stratégie

semble donc prometteuse mais manque pour le moment de maturité. Pour son développement, elle va

nécessiter de nombreuses études fondamentales sur la compréhension des mécanismes impliqués lors du

cyclage électrochimique de ces couches et du matériau d’électrode en dessous. De plus, cette stratégie de

protection ALD est pour l’instant essentiellement limitée aux oxydes mais de nouvelles chimies peut-être

plus pertinentes devront également être testées.
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2.4 Étude préliminaire de cellules complètes LiNi0.5Mn1.5O4/Li4Ti5O12

2.4.1 Élaboration de couche mince de Li4Ti5O12 par ESD

2.4.1.1 Synthèse du Li4Ti5O12 par ESD

Des sels métalliques de nitrates (LiNO3, pureté = 99 %), et de titane (Ti(OC4H9)4) ont été utilisés

comme précurseurs, et dissous dans un mélange d’eau (H2O, 50% vol.) et de buthylcarbitol

(CH3(CH2)3OCH2−CH2OH, 50% vol.) pour former une solution de concentration 0.025 mol.L−1. Après

dissolution complète des sels et homogénéisation, la solution est prélevée dans une seringue de 10 mL. Cette

solution est amenée jusqu’à l’aiguille au moyen d’un pousse seringue (KDS100 Infusion Pump), avec un

débit fixé à 1 mL.h−1. Elle est ensuite pulvérisée par un champ électrique (tension de 10 kilovolts), appliqué

entre l’aiguille et le substrat. La distance séparant ces éléments a été fixée à 30 mm. La température du

substrat est fixée à 220°C. Des disques d’acier inox 316L (0,5 mm d’épaisseur, 16 mm de diamètre) ont

été utilisés comme substrat. Le choix de la température de dépôt (220°C) a été dicté par l’accroche de la

couche sur le substrat. Le matériau est ensuite recuit à 600°C pendant 1h. La masse de matériau obtenue

est déduite par soustraction de la masse de substrat pesé avant dépôt et après dépôt et recuit. Elle est de

2.25 mg, soit une capacité de 0,39 mAh en considérant la capacité théorique du LTO à 175 mAh.g−1.

2.4.1.2 Caractérisation structurale

Le diffractogramme de diffraction des rayons X présenté sur la figure 2.41 nous permet de caractériser

la phase LTO obtenue, en structure Fd3m, ainsi que des impuretés attribuées à du TiO2 et de l’oxyde

de fer, ce dernier étant probablement localisé au niveau de l’interphase, comme nous l’avons vu sur les

matériaux précédents. Les pics les plus intenses correspondent au substrat d’inox et sont marqués d’un

astérisque. Le rapport d’intensité des pics principaux des impuretés par rapport au pic principal de la

phase LTO nous permet d’estimer ces contaminations à environ 5% pour le TiO2 et 8% pour le Fe2O3. Ce

total de 13% d’impuretés est cohérent avec les résultats obtenus sur le LNMO pour ces durées, atmosphères

et températures de recuit. En corrigeant de ce pourcentage la capacité théorique, on obtient une capacité

de 0,34 mAh pour cette couche mince. L’équation de Scherrer appliquée au premier pic, le plus intense,

conduit à estimer une taille de cristallites de l’ordre de 75 nm.
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Figure 2.41 – Diffractogramme d’une couche mince de Li4Ti5O12 obtenue par ESD sur acier inox.

2.4.1.3 Caractérisation morphologique

La morphologie de la couche obtenue a été caractérisée par microscopie électronique à balayage (figure

2.42). A faible grandissement on remarque une morphologie en îlot, qui semble dense, mais très texturée

en surface. A plus fort grandissement, la morphologie est composée de grains inférieurs ou égaux à la

centaine de nanomètres, très bien facettés. Ces tailles de grains semblent cohérentes avec la taille de

cristallites moyenne obtenue par DRX.

2.4.1.4 Comportement électrochimique du LTO vs Li

La cyclabilité du matériau est testée contre une électrode de lithium (figure 2.43). La cyclabilité et

le rendement faradique (>99%) de l’électrode sont excellents (passé le premier cycle) ; en revanche la

capacité du matériau semble très affectée par le régime de courant. Ce résultat peut s’expliquer par de

mauvaises propriétés de conduction électronique [40]. La capacité obtenue même à faible régime est très

basse. En effet, en tenant compte des impuretés décelées par DRX, une capacité théorique de 0,34 mAh
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Figure 2.42 – Clichés MEB de surfaces d’échantillon de LTO grandissement 100x. Encart 75kx.

est attendue et nous n’obtenons que 0,22 mAh à C/10, soit 64% de la caleur théorique. Il est possible

qu’une plus grande partie de la couche de LTO soit rendue inactive électrochimiquement lors du recuit,

ou encore qu’une partie des grains soit rendue inactive à cause de problèmes de percolation électronique.

2.4.2 Cellule complète

La cellule complète a été conçue de façon à être limitée par la cathode LNMO ; en effet la capacité de

l’anode de LTO est de 0.17 mAh à 16.2 µA/cm2 contre 0.11 mAh à 18 µA/cm2 pour l’électrode de LNMO.

La cyclabilité de la cellule complète est présentée sur la figure 2.44. On peut voir la capacité s’améliorer

au cours des 20 premiers cycles jusqu’à atteindre 0.107 mAh, proche de la valeur pratique obtenue avec le

LNMO vs Li. Le comportement est ensuite un peu chaotique avec des oxydations parasites survenant vers

2,7 V vs LTO ( 4,2 V vs Li+/Li) qui entraînent une polarisation plus importante et moins de capacité

restituée. Ces phénomènes peuvent s’expliquer par des interactions électrode/électrode où les produits

d’oxydation et les métaux de transition dissous à la cathode LNMO migrent et sont réduits à l’anode de

LTO [250]. Le système se stabilise après 15 cycles de plus pour atteindre un régime de perte de capacité

entièrement dicté par la cathode LNMO, comme le montre le démontage/remontage de l’électrode LNMO

face au lithium.

Cette expérience montre pour la première fois la faisabilité d’une batterie complète composée d’élec-

trodes synthétisées par ESD et dépourvues d’additifs. Cependant, il faut noter que la faible conductivité

électronique du LTO limite les capacités en puissance tandis que l’instabilité du LNMO limite la durée
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Figure 2.43 – (a) 1er cycle et cycles suivants à différents régimes de charge décharge du LTO vs lithium et (b) Cyclabilité

de l’échantillon de LTO vs Lithium, C/5 puis C/10, entre 1 et 2 V vs Li+/Li.

de vie de la batterie.

131



Chapitre 2. Étude de films minces de matériaux à haut potentiel

Figure 2.44 – (a) 20e cycle de charge/décharge de l’échantillon LNMO versus LTO, (8,1 µA.cm−2 entre 1 et 3.5V vs

LixTO/LiyTO) et (b) Cyclabilité à différents régimes (16.2 puis 8.1 µA.cm−2) et démontage-remontage de l’électrode LNMO

vs Li (8.1 µA.cm−2).

2.5 Étude préliminaire en micro-batterie tout solide LNMO/LIPON/Li

L’intérêt d’un matériau comme le LNMO réside dans le gain d’énergie spécifique, d’un facteur envi-

ron 1,5 par rapport aux matériaux classiques type LiCoO2. L’utilisation du LNMO en micro-batteries,
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où l’énergie volumique est un axe primordial de développement, permettrait de réduire la taille de ces

batteries, où d’embarquer plus d’énergie pour un même volume. Une micro-batterie complète, composée

de LNMO synthétisé par ESD, d’une couche de LiPON réalisée par PVD et enfin d’une couche de lithium

évaporé, a été réalisée. Le contact sur le lithium évaporée a été repris avec une feuille de lithium et une

cale d’inox 316L. L’échantillon de LNMO utilisé est le même que ceux précédemment réalisés ; le dépôt

de LiPON et l’évaporation de lithium ont été réalisés au CEA-LETI (Grenoble). 6 µm de LiPON, sur

un diamètre de 14 mm, ont été déposés afin de lisser la forte rugosité de l’échantillon de LNMO. Pour

s’affranchir de court-circuits en bord d’échantillon, le lithium a été évaporé avec un masque de 12 mm,

centré au milieu du dépôt LNMO/LiPON. La capacité pratique des échantillons de LNMO fabriqués par

ESD et testés en électrolyte liquide est en moyenne de 0.11 mAh pour un diamètre d’électrode de 14

mm. En utilisant un diamètre de 12 mm, on réduit théoriquement la capacité de l’électrode positive d’un

facteur 0,73, ce qui donne une capacité théorique de 0.08 mAh.

L’impédance du système LNMO/LiPON/Li avant cyclage est présentée sur la figure 2.45. La principale

contribution (440 ohm, C = 7, 3 · 10−10 F) provient de l’électrolyte LiPON. Le calcul de conductivité à

25°C conduit à σLiPON = 1, 2 ·10−6 S.cm−1, en très bon accord avec la littérature pour ce matériau [251].

Une plus faible contribution à plus haute fréquence (65 ohm, C= 7, 5 · 10−9 F) pourrait correspondre au

matériau LNMO. Le calcul de conductivité conduit à σLNMO = 2·10−6 S.cm−1, valeur peu éloignée de celle

déduite en partie 2.3.5. La courbe de charge-décharge au dixième cycle, ainsi que l’impédance associée, sont

également présentées sur la figure 2.45. L’impédance du système a fortement évolué avec des contributions

résistives interfaciales très élevées. L’attribution de la contribution la plus résistive au transfert de charge

à la positive a été déduite d’après les fréquences caractéristiques obtenues en électrolyte liquide, et grâce

aux références [231, 252]. Cette contribution constitue la principale source de polarisation de la batterie,

et évolue fortement en cyclage, conduisant à une perte rapide de capacité. Yada et al [253], dans des

géométries semblables (LNMO/LiPON/Li), ont également observé cette impressionnante résistance de

transfert de charge. Ils attribuent son apparition à la grande différence de potentiel entre le LNMO et le

LiPON, créant un champ électrique important à l’interface. On notera que les premiers cycles de charge-

décharge ont conduit à une oxydation parasite très marquée entre 2 et 4V, qui peut également expliquer

la formation d’une mauvaise interface. Cela peut être dû à la présence de contaminant dans le procédé de

synthèse ou lors de l’assemblage en boite à gants ou encore à la trop grande rugosité de la couche ESD

qui induit de fortes contraintes interfaciales. Toujours est-il que ces interfaces jouent un rôle crucial dans

la cyclabilité du matériau, qui s’en trouve extrêmement affectée : seulement 17% de capacité restituée en

décharge par rapport à la valeur théorique de 147 mAh/g et une cyclabilité qui s’effondre rapidement à
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mesure que la résistance de transfert de charge s’accroît (cf. figure 2.46).

Ces travaux ont permis de montrer la faisabilité d’une micro-batterie LNMO/LiPON/Li. Il faudra

Figure 2.45 – (a) Impédance avant cyclage (noir) et après le dixième cycle de charge-décharge (rouge) et circuit électrique

équivalent. Les carrés de couleurs correspondent aux fréquences des différents processus. (b) Dixième cycle de charge-décharge

d’une micro-batterie LNMO/LiPON/Li (régime C/10, entre 3.5 et 5V vs Li+/Li).
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Figure 2.46 – (1) Cyclabilité de la micro-batterie LNMO/LiPON/Li (régime C/10, entre 3.5 et 5V vs Li+/Li) et rendement

faradique associé. (2) Évolution des différentes résistances extraites grâce au circuit électrique équivalent présenté en figure

2.45.

cependant stabiliser les interfaces LNMO/LiPON et LiPON/Li pour espérer obtenir une capacité et une

cyclabilité acceptables. Il est certain que le procédé utilisé ici peut-être grandement amélioré, notamment

en utilisant des couches minces de LNMO réalisées par pulvérisation cathodique, afin de s’affranchir de

l’interphase et d’obtenir une surface lisse. Coté anode, la reprise de contact avec une feuille de lithium

plaquée sur le lithium évaporé induit également des interfaces probablement mal définies et rugueuses. Li

et al. [251] ont récemment montré qu’il était possible de réaliser ce type de micro-batteries : Le collecteur

de platine (100 nm), le LNMO (1 µm) et le LiPON (env. 1.5 µm) ont été déposés par pulvérisation

cathodique sur un substrat d’alumine. Enfin, le lithium (500 nm) et le cuivre (100 nm) ont été évaporés

afin de former respectivement l’anode et le collecteur de courant. Ce système a montré une cyclabilité

remarquable (90% de capacité restitué après 10000 cycles) avec une capacité initiale de 120 mAh.g−1, et un

rendement faradique proche de 1. Les auteurs attribuent l’excellente stabilité du système à l’impossibilité

de dissolution des métaux de transition du LNMO, ainsi qu’à des interfaces très stables (évolution de 3%

de l’impédance du système en 1000 cycles).

2.6 Conclusion

Cette étude menée sur des couches minces de LCP et LNMO a permis dans un premier temps de

montrer que la cyclabilité du matériau LCP peut être améliorée par une modification de la surface de ce

dernier, au moyen de couches nanométriques d’oxydes de TiO2 etAl2O3. Cependant l’instabilité intrin-
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sèque du matériau ne peut être résolue par ces protections de surface. Il faudra arriver à stabiliser la phase

délithiée avant de pouvoir envisager ce matériau comme électrode haut potentiel. La même méthodologie

a été appliquée au LNMO mais n’a montré aucun résultat significatif malgré différentes chimies et l’utili-

sation de différents réacteurs ALD. Malgré cela, de nombreux paramètres thermodynamiques et cinétiques

gouvernant le transport du lithium dans le matériau LNMO et à l’interface ont pu être extraits et discutés

par rapport à la littérature. La perte de capacité du matériau a été reliée à l’oxydation de l’électrolyte

à haut potentiel, et nous avons notamment montré que la formation de HF dans les électrolytes fluorés

n’a que peu d’impact sur la perte de capacité du LNMO. La prochaine partie vise à étudier le LNMO en

électrode composite et comparer les valeurs de transport obtenues dans ces électrodes à celles déterminées

ici.
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Chapitre 3

Étude d’électrodes composites de

matériaux à haut potentiel

3.1 Introduction

Ce chapitre est centré sur l’étude d’électrodes composites fonctionnelles et s’appuiera sur les résultats

obtenus dans le chapitre précédent. En effet, la compréhension des cinétiques d’insertion du lithium et de

la réactivité de l’interface électrode/électrolyte, acquise lors de l’étude sur électrodes en couches minces

modèles, sera reprise et adaptée pour étudier le matériau d’intercalation LNMO mis en forme en électrode

volumique composée de poudre de matériau actif avec un liant polymère et du carbone. Ainsi, l’effet de

l’hétérogénéité de la structure et le caractère volumique de l’électrode sur les propriétés fonctionnelles de

l’électrode positive de type LNMO sera évalué, et une stratégie permettant la stabilisation de la cyclabilité

de l’électrode sera proposée et discutée.

3.2 LiNi0.5Mn1.5O4

Après étude des deux matériaux LiCoPO4 et LiNi0.5Mn1.5O4 sous forme de couches minces, il semble

que le LiCoPO4, de par son instabilité structurale intrinsèque lors de sa délithiation [91, 92], représente

un véritable challenge en chimie du solide pour stabiliser la structure, et donc semble trop éloigné d’une

application industrielle prochaine. En revanche le LNMO est un candidat prometteur puisque la cyclabilité
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de ce dernier est très bonne [181] et la structure délithiée ne semble pas présenter d’instabilité particulière

[254]. C’est pourquoi cette partie de l’étude sera entièrement menée sur des électrodes composites à base

de poudres de LiNi0.5Mn1.5O4.

3.2.1 Synthèse de poudres de LiNi0.5Mn1.5O4

Afin de comparer les performances de LiNi0.5Mn1.5O4 en fonction de la morphologie des poudres de

matériau actif, trois voies de synthèse différentes ont été testées.

3.2.1.1 Synthèse flash

Cette synthèse s’appuie sur les travaux de Kong et al. [255]. Elle repose sur l’utilisation de sels de ni-

trates et d’acétates en quantité équivalente. Ainsi, les précurseurs LiNO3 (pureté = 99 %), Li(CH3COO) · 2H2O

(pureté = 99+ %), Mn(CH3COO)2 · 4H2O (pureté = 98 %), Mn(NO3)2 · 4H2O (pureté = 98.5 %),

Ni(CH3COO)2 · 4H2O (pureté = 99+%) et Ni(NO3)2 · 6H2O (pureté = 99 %) (0,5 :0,5 :0,75 :0,75 :0,25 :0,25

ratio molaire) sont pesés (mtot = 6,53 g) pour viser 2g de LiNi0.5Mn1.5O4. Les sels sont placés dans un

creuset d’alumine et dissous dans 5 mL d’eau distillée, puis directement recuits à 600°C pendant 3h. Le

refroidissement est effectué selon l’inertie du four. La poudre obtenue est broyée et pesée. 1,9 g de produit

est obtenu (η = 95%). Le LNMO ainsi obtenu sera dénoté LNMOf (ou LNMO flash) du fait du traitement

thermique immédiat à haute température.

3.2.1.2 Synthèse ultrasonique

Les précurseurs LiNO3 (pureté = 99 %), Mn(NO3)2 · 4H2O (pureté = 98.5 %) et Ni(NO3)2 · 6H2O

(pureté = 99 %) sont pesés en quantité stoechiométrique pour viser une composition finale LiNi0.5Mn1.5O4.

Les poudres sont placées dans un creuset d’alumine. 5 mL d’eau distillée sont ajoutés pour une dissolution

complète des sels. Le pH est ajusté à 7.5 par ajout d’ammoniaque, puis la solution est placée dans un

bain à ultrasons pendant 5h à 80°C. Après évaporation partielle de l’eau, la mélasse obtenue est placée

dans un four et subit un traitement thermique à 800°C pendant 24h. La rampe de chauffe est équivalent à

celle de refroidissement : 5°C/min. La poudre obtenue est broyée et pesée. Le rendement de cette synthèse

est de l’ordre de 99%. Le LNMO produit ici sera dénoté LNMOs (ou LNMO sonic) de par l’utilisation

d’ultrasons dans la synthèse.
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3.2.1.3 Synthèse ultrasonique optimisée

La synthèse présentée ici est une version évoluée de la synthèse précédente. Le traitement thermique

est effectué à 900°C sous air pendant 12h, puis la poudre est broyée et un nouveau traitement thermique à

700°C pendant 2h sous air est appliqué, suivi d’un refroidissement lent (env. 2°C/min). La poudre obtenue

est de nouveau broyée et pesée. Le rendement de cette synthèse est de 98.5 %. Le LNMO obtenu ainsi sera

dénoté LNMOso (ou LNMO sonic-optimisé). Cette synthèse est inspirée des travaux de Kim et al. [106] :

Le but de ce double traitement thermique est d’obtenir des particules primaires micrométriques avec des

cristallites de taille conséquente afin de réduire la surface spécifique de la poudre, tout en apportant des

domaines d’ordre entre le nickel et le manganèse. Le premier recuit à haute température vise donc une

croissance importante des grains tandis que le deuxième recuit à 700°C permet d’ordonner une partie de

la structure et de réduire le taux de défauts.

3.2.2 Caractérisation structurale

Figure 3.1 – Diffractogramme des LNMO obtenus par synthèse flash (LNMOf, noir) et synthèse ultrasonique (LNMOs,

rouge). Les flèches indiquent la position des impuretés LixNiO.

Les phases cristallines du LNMO flash et sonic sont identifiées par diffraction des rayons X (géométrie
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P4332 Fd-3m

2 thêta

(Cu)

intensité

relative
h k l

2 thêta

(Cu)

intensité

relative

15,34 8 1 1 0 - -

18,79 999 1 1 1 18,81 999

36,43 417 3 1 1 36,46 421

44,29 464 4 0 0 44,33 457

58,64 140 5 1 1 58,69 145

64,44 214 4 4 0 64.49 214

Tableau 3.1 – Table des principales raies et intensités relatives correspondant aux structures P4332 [256] et Fd-3m [257].

Bragg-Brentano, fentes automatiques, 14.4°/min) et présentées sur la figure 3.1. Pour ces 2 poudres, tous

les pics peuvent être attribués à la structure Fd−3m, avec la présence d’une phase secondaire de type

LixNiO, représentée par les flèches noires. Les poudres sonic optimisé ont quand à elles été analysées

dans une géométrie Bragg-Brentano en fente fixe (avec un pas de 0.0167°, à 0.45°/min), dans le but de

faire un affinement Rietveld pour estimer la proportion de phase ordonnée. Cependant, comme on peut

le voir sur la la figure 3.2, aucun pic de surstructure ne se démarque du bruit de fond, il a donc été

impossible d’affiner les deux structures. Néanmoins, afin de confirmer la présence de la phase ordonnée

dans l’échantillon sonic-optimisé, la poudre a été analysée dans des conditions d’acquisition DRX avec une

statistique augmentée (0.04°/min), afin d’observer les pics de surstructure liés à la présence de la phase

P4332 [132]. Comme on peut le voir dans le tableau 3.1 correspondant à la liste des raies principales de

la structure ordonnée, la plupart des pics se superposent à ceux de la structure Fd−3m. Il nous faut donc

aller sonder la zone 14-20°, afin d’observer le pic d’indice 110 (intensité relative 0,8%) qui est spécifique

de la phase P4332 (insert de la figure 3.2). On peut voir qu’autour de 15,3°, un pic se détache du bruit

de fond, confirmant ainsi la présence de phase ordonnée ; cependant la résolution ne permet pas d’estimer

correctement la proportion de cette phase par rapport à l’autre. En revanche l’impureté de NiO a pu être

estimée à 3 +
− 1 %.

Ces synthèses conduisent toutes trois à la formation du composé LiNi0.5Mn1.5O4, cependant on notera

une largeur de pic plus importante sur l’échantillon flash. Cet élargissement de pic peut être lié à une
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Figure 3.2 – Diffractogramme du LNMO sonic optimisé (0.45°/min). L’insert présente un diffractogramme spécifique centré

sur la zone 14-20° (0.04°/min).
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Taille (nm) Micro-contraintes (%)

Flash 37 0.08

Sonic 72 0.02

Sonic optimisé 119 0

Tableau 3.2 – Estimation de la taille des cristallites et des micro-contraintes par la méthode de Williamson-Hall, pour les

différentes synthèses.

taille de cristallites inférieure pour l’échantillon flash, due au temps de recuit inférieur à plus basse

température. Afin d’estimer la taille de cristallite, l’équation de Williamson-Hall [258] a été appliquée aux

pics principaux des trois structures après correction de la fonction instrumentale obtenue dans les mêmes

conditions expérimentales (cf. figure 3.3). Pour plus de détails, se référer à l’annexe B.1.2.

Figure 3.3 – Diagramme de Williamson-Hall des différentes synthèses.

L’échantillon Flash serait composé de petits cristallites d’une trentaine de nm. L’échantillon Sonic

présenterait des cristallites de l’ordre de 70 nm de longueur de cohérence tandis que l’échantillon So-
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nic optimisé présenterait des cristallites d’environ 120 nm. On peut observer que les micro-contraintes

semblent augmenter lorsque la taille des cristallites diminue ce qui peut être mis en relation avec un traite-

ment thermique à plus basse température. Celui-ci ne permet probablement pas de relaxer les contraintes

internes.

Afin de confirmer l’attribution de la structure à une phase Fd−3m, les poudres de LiNi0.5Mn1.5O4

ont été analysées par spectroscopie Raman. Les résultats sont présentés dans la figure 3.4. La forme

globale des spectres confirme l’appartenance à une structure majoritairement désordonnée [218], cependant

l’affinement des pics du LNMO Flash et Sonic optimisé indique l’amélioration de la mise en ordre à courte

distance.

Figure 3.4 – Spectres Raman des trois différentes synthèses de LNMO : Flash, sonic et sonic optimisé.

3.2.3 Caractérisation morphologique

Les morphologies des différentes poudres ont été observées par microscopie électronique à balayage,

et sont présentées dans les figures 3.5, 3.6 et 3.7.

Les synthèses Flash et Sonic conduisent à des morphologies très différentes : La poudre Flash est com-

posée de particules secondaires en forme de plaquettes pouvant atteindre plusieurs microns. La dispersion

de taille de ces particules secondaires est très importante, et varie de 0,2 à 5 µm. Elles sont elles même

composées de petits grains inférieurs à la cinquantaine de nanomètres. La poudre Sonic est composée
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Figure 3.5 – Image MEB-feg du LNMO flash, grandissement 10kX, et 50kX (encart).

Figure 3.6 – Image MEB-feg du LNMO sonic, grandissement 10kX, et 50kX (encart).
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Figure 3.7 – Image MEB-feg du LNMO sonic-optimisé, grandissement 10kX, et 50kX (encart).

d’agglomérats de particules primaires de l’ordre de la centaine de nanomètres. Ces agglomérats, plus ou

moins sphériques, varient de moins d’un micron à plus de 10 micromètres de diamètre. Enfin, la poudre

Sonic-optimisé présente une morphologie similaire d’agglomérats de particules primaires, avec des grains

assez bien facettés d’environ 200 nm. On a donc une assez bonne corrélation entre taille de grain et

cristallites.

Il est par ailleurs utile de déterminer la surface spécifique des poudres, qui pourra être assimilée à la

surface électro-active dans le cadre des analyses électrochimiques menées dans la suite du chapitre. Deux

approches différentes ont été appliquées à cet effet sur le LNMOso :

- La première, par mesure de la surface spécifique par adsorption de gaz N2 (méthode Brunauer, Emmett

et Teller ou BET [259]) de la poudre de matériau actif. Une surface de 0,8 m2.g−1 a ainsi été déterminée.

- La deuxième méthode, par le calcul, en considérant que la poudre est constituée de sphères identiques

d’environ 2 µm de diamètre (voir figure 3.7). S est calculé d’après l’équation suivante :

S = 6
ρLNMO ·Dp

= 6
(4, 45 · 106 × 2 · 10−6) = 0.67 m2.g−1 (3.1)

Avec ρLNMO la densité du matériau et Dp le diamètre moyen des particules.

3.2.4 Activité électrochimique

Ces poudres ont été testées comme matériaux d’électrodes. Des électrodes composites ont été fabriquées

suivant la procédure référencée en annexe C.1.1. Les capacités surfaciques obtenues sont similaires pour

les échantillons Flash et Sonic optimisé, respectivement 0.2 et 0.25 mAh.cm−2, tandis que l’enduction de
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l’échantillon LNMOsonic, dont l’encre devait être plus visqueuse, a conduit à un grammage d’environ 0.6

mAh.cm−2 (dénoté LNMOs1). Une nouvelle encre a été réalisée avec la poudre Sonic afin d’obtenir un

grammage de 0.36 mAh.cm−2, plus comparable aux autres échantillons (dénoté LNMOs2). La figure 3.8

présente les clichés MEB des composites Flash et Sonic-optimisé. La géométrie en plaquette des particules

secondaires de l’échantillon Flash ne semble pas favorable à la formation d’un mélange intime, avec une

mauvaise dispersion de ces particules dans la matrice polymère/carbone, ce qui peut entraîner une faible

percolation électronique. Pour l’échantillon LNMOso, les particules semblent bien mieux dispersées dans

la matrice polymère avec le carbone bien réparti autour des particules. Il en est de même pour l’échantillon

Sonic (non présenté).

Figure 3.8 – Image MEB-feg des électrodes composites LNMO flash (a) et LNMO sonic-optimisé (b), grandissement 5kX.

Les électrodes ainsi obtenues ont été testées en pile bouton selon la procédure décrite en annexe C.1.2.

Les trois premiers cycles de charge-décharge sont toujours effectués à régime lent (C/5, D/5) afin de

mettre en forme les électrodes et leurs interfaces [260]. Cela laisse également le temps à l’électrolyte de

bien imprégner l’électrode et les séparateurs [261].

Les courbes de charge-décharge des différentes électrodes sont présentées en figure 3.9. Les courbes de

charge des trois échantillons présentent une première inflexion autour de 4 V vs Li+/Li, correspondant à

l’oxydation des ions MnIII en MnIV, puis le potentiel augmente rapidement jusqu’à 4,7 V vs Li+/Li, cor-

respondant à l’oxydation des ions NiII en NiIII puis NiIV [118]. On distingue nettement deux plateaux sur

l’échantillon LNMOsonic1, correspondant aux différents états d’oxydation du nickel. Les comportements

en décharge sont similaires pour les deux échantillons Sonic. L’échantillon Flash est bien plus polarisé à la

charge et à la décharge, avec une capacité restituée plus faible. Ce comportement est très probablement

attribuable à la texture défavorable de l’électrode composite (figure 3.8). Les principales caractéristiques

des différents échantillons sont résumées dans le tableau 3.3.
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Figure 3.9 – Profil de charge-décharge des différentes poudres de LNMO (10ème cycle, régime C/3-D/2, entre 3.5 et 5 V vs

Li+/Li).

Ces courbes de charge/décharge permettent de discuter de plusieurs points. Tout d’abord la géométrie

des particules influence la qualité de la manufacture des électrodes. Les plaquettes de la poudre flash

entraînent une sédimentation et une dispersion peu homogène entre grains et carbone, conduisant à une

polarisation importante, même avec un grammage faible et de petits cristallites. Par ailleurs, l’optimisation

du recuit de l’échantillon LNMOso, afin de réduire les lacunes d’oxygènes et la présence de Mn3+ [106],

permet effectivement de diminuer légèrement le plateau d’oxydation à 4 V vs Li+/Li, et donc de légèrement

gagner en densité d’énergie.

Les performances en puissance des différents LNMO sont présentées en figure 3.10. A grammage

équivalent, tous les échantillons ne montrent pas la même tenue en puissance. L’échantillon flash perd

rapidement de la capacité tandis que les autres maintiennent plus de 90% de capacité jusqu’à 1 mA.cm−2

( ≈3C). Pour l’échantillon Sonic, les performances sont dépendantes du grammage de l’électrode. Par

exemple, à 2 mA.cm−2, 80 % de la capacité de l’électrode ayant une capacité surfacique de 0,6 mAh.cm−2

sont restitués, tandis que pour l’électrode grammée à 0,36 mAh.cm−2, 95 % de la capacité sont restitués à

ce régime. Deux phénomènes peuvent se produire sur des électrodes épaisses, qui peuvent conduire à une

diminution des performances : certains grains sont mal connectés à la matrice carbonée et donc induisent
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Échantillon

capacité

surfacique

(mAh.cm−2)

épaisseur

(µm)

Capacité

décharge

(mAh/g)

%

théorique
Polarisation

oxydation

Mn3+/Mn4+

Flash 0.2 14 126 85.7 élevée 4.5 %

Sonic1 0.6 - 132.5 90.1 faible 9 %

Sonic2 0.36 - 133 90.4 faible 9 %

Sonic

optimisé
0.25 15.5 143 97.2 faible 7 %

Tableau 3.3 – Principales caractéristiques électrochimiques des différentes composites.

une polarisation locale très élevée ou encore une tortuosité élevée au sein de la cathode, avec des zones

de l’électrode mal irriguées en électrolyte liquide.

On constate ici l’importance de l’optimisation de l’électrode si l’on veut regarder les limites intrinsèques du

matériau, et non des effets liés à la microstructure et à la qualité générale de l’électrode [262]. Ainsi, lorsque

ces effets sont limités au maximum (électrode fine, porosité importante, pourcentage de carbone élevé),

on peut comparer les performances des deux échantillons Sonic faiblement grammés. Les performances

légèrement inférieures de l’échantillon optimisé peuvent provenir des tailles de cristallites plus importantes

de ce dernier, et donc d’une limite purement diffusive au sein du matériau [115]. Les résultats des tests

en puissance sont comparables avec ceux présentés dans la littérature. Par exemple, Chemelewski et al.

[161] présentent, pour des électrodes grammées à 5 mg.cm−2, des capacités restituées de l’ordre de 90 %

à 10D pour différentes morphologies. Rosenberg et al. [102], pour des électrodes également grammées à 5

mg.cm−2, présentent des capacités restituées à 10D variant de 80 à 25 % selon le temps de recuit de la

poudre de LNMO, et donc du pourcentage d’ordre dans la structure.

Les tenues en cyclage (régime C/3 et D/2) et les rendements faradiques associés sont présentés sur

la figure 3.11. L’efficacité coulombique est proche des 98% pour les deux échantillons Sonic tandis qu’elle

diminue rapidement pour l’échantillon flash. Pour ce dernier, l’apparition de dendrites créant de micro

courts-circuits explique ce rendement chaotique et confirme l’hétérogénéité de l’électrode. La perte de

capacité moyenne par cycle est forte pour l’échantillon flash (247 µAh.g−1 par cycle). L’échantillon sonic

optimisé présente une perte de capacité de 121 µAh.g−1 par cycle, tandis que l’échantillon Sonic est celui

qui présente la plus faible perte de capacité avec environ 63 µAh.g−1 par cycle, soit 0.05 % / cycle, à
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Figure 3.10 – Pourcentage de capacité normalisée restituée à la décharge en fonction du régime appliqué pour les différents

LNMO (charge en C/3).

C/3 D/2. Cette valeur reste deux fois trop élevée puisque la viabilité commerciale (au moins 80% de la

capacité initiale restituée après 1000 cycles) est autour de 30 µAh.g−1/cycle pour ce matériau. Entre les

échantillons flash et sonic, la différence de perte de capacité peut s’expliquer par la différence de taille de

cristallites due à la température de recuit inférieure : L’échantillon flash possède une plus grande surface

spécifique et donc plus d’interface électrode/électrolyte, ce qui expliquerait la perte de capacité accentuée

[218]. Il est intéressant de noter que la perte de capacité de l’échantillon LNMO flash (247 µAh.g−1 par

cycle) est peu éloignée de la perte de capacité observée sur les couches minces de LNMO (250 µAh.g−1

par cycle (cf. partie 2.3.8.2). Rappelons que ces couches minces, aussi synthétisées à 600°C, présentent des

cristallites d’environ 17 nm contre 30 nm pour le LNMOflash, et une structure partiellement ordonnée.

Il est donc possible que la présence d’ordre aggrave également la perte de capacité. Ce dernier point

est discuté en comparant les deux échantillons sonic : L’échantillon sonic optimisé présente de plus gros

cristallites et devrait donc, en théorie, présenter une meilleure cyclabilité or il n’en est rien. La différence

de cyclabilité entre les deux structures réside donc probablement dans l’organisation des cations au sein
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Figure 3.11 – (a) Évolution de la capacité restituée à la décharge lors de cyclage long, et (b) évolution du rendement

faradique pour les différents LNMO (régime : C/3, D/2 ; loading : env. 0.3 mAh.cm−2).

de la structure. Ces résultats sont cohérents avec la littérature puisqu’il semble que l’augmentation de

l’arrangement entre les cations dans la structure diminue la cyclabilité de cette dernière [102, 263, 264].
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Cet effet, bien que couramment observé, est peu discuté dans la littérature. Kim et al. [132] suggèrent

que le LNMO ordonnée subit une dégradation plus importante en cyclage due aux contraintes générées

par les deux transitions de phase entre les composés Li1NMO, Li0.5NMO et NMO tandis que le LNMO

désordonné, qui procède en solution solide entre Li1NMO et Li0.5NMO, ne subit qu’une transition de

phase entre Li0.5NMO et NMO. D’après les résultats obtenus au cours de ces travaux de thèse, nous

pouvons proposer également une autre interprétation : sachant qu’il existe une forte corrélation entre

la dégradation de l’électrolyte et la perte de capacité du matériau actif (cf. partie 3.2.8 notamment), il

est possible que la déstructuration de la surface de l’électrode soit plus néfaste et/ou prononcée lorsque

la structure est plus ordonnée. Il faudrait cependant réaliser des analyses TEM de surface d’électrodes

ordonnées et désordonnées ayant subi un cyclage prolongé pour appuyer cette hypothèse.

Afin de mieux comprendre les différences de proportion de capacité restituée en fonction du poten-

tiel, une analyse de la capacité différentielle obtenue à différents potentiels d’arrêt, a été menée sur des

électrodes LNMOso. Pour cela, une batterie a subi deux cycles de formation à C/15 entre 3.5 et 5 volts,

puis cette batterie a été cyclée plateau par plateau à C/15, c’est à dire en ne faisant travailler qu’un seul

couple redox. Le bilan de ces tests est présenté sur la figure 3.12. En cyclant seulement sur le manganèse,

entre 3 et 4,37 V vs Li+/Li, on obtient une capacité parfaitement réversible (plus de 99% de rendement

faradique). En revanche, en cyclant sur les plateaux du nickel, le rendement faradique diminue avec 90 et

84 % pour les couples NiII/NiIII (plateau 1 entre 4,3 et 4,746 V vs Li+/Li) et NiIII/NiIV (plateau 2 entre

4,705 et 5 V vs Li+/Li), respectivement. Le plus faible rendement du couple NiIII/NiIV s’explique par

son potentiel plus élevé qui favorise l’oxydation de l’électrolyte. En comparant ces résultats aux cycles

complets effectués à C/15, on remarque principalement une proportion supérieure de réduction à 4V, avec

un rendement largement supérieur à 100% (144 %). Ce résultat prouve que des espèces oxydées à plus

haut potentiel subissent une réduction électrochimique autour de 4 V vs Li+Li, et participent de fait à la

capacité de décharge obtenue. Par ailleurs il apparaît que c’est principalement le potentiel du deuxième

plateau qui induit une dégradation de l’électrolyte et un abaissement du rendement faradique. Ainsi, à

25°C, il semble que la limite de stabilité de l’électrolyte se situe vers 4,7 V vs Li+/Li. Dans la littérature,

ce potentiel est estimé à 4,6 V vs Li+/Li [265].

Le rendement faradique a également été étudié en fonction du régime de cyclage appliqué, et un

courant de corrosion moyen a été estimé grâce à ces rendements, comme cela a été proposé avec les

couches minces de LCP et LNMO dans le chapitre précédent. Les résultats sont résumés dans le tableau

3.4. On peut voir que la diminution du rendement faradique est directement liée au temps de charge de

la batterie et donc au courant de charge appliqué. Un aspect satisfaisant de notre approche est que le
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Figure 3.12 – Rendement faradique en fonction du/des couple(s) redox impliqué(s) (LNMOso, loading env. 0.3 mAh.cm−2).

I (A) ; Régime Rendement faradique (%) Courant de corrosion icor (A)

20 · 10−6 ; C/15 87,8 2, 44 · 10−6

50 · 10−6 ; C/6 95,3 2, 35 · 10−6

97, 8 · 10−6 ; C/3 97,3 2.65 · 10−6

Tableau 3.4 – Valeurs des rendements faradiques et courants de corrosion calculées en fonction du courant appliqué (LN-

MOso, loading env. 0.3 mAh.cm−2).
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courant de corrosion est globalement constant avec comme valeur moyenne icor ≈ 2,5 +
− 0,2 µA (soit 2,15

µA.cm−2 en considérant la surface géométrique de l’électrode). Cette valeur est également très proche des

valeurs calculées pour les couches minces de LNMO (1,6 µA, cf partie 2.3.5).

Pour conclure, on peut comparer les valeurs de courant de corrosion à celles de perte de capacité par

cycle : on peut estimer une capacité de corrosion correspondant à une charge à C/3, ce qui donne environ

3,7 mAh.g−1/cycle (avec 2mg de matière active). Si l’on compare cette valeur à la perte de capacité par

cycle du matériau (50-300 µAh−1/cycle selon la morphologie de la poudre de matière active et le régime

appliqué), on s’aperçoit que cette dernière ne représente qu’une faible partie du courant de corrosion

(entre 2 et 8%). Le rendement comprend donc deux composantes, une majoritaire correspondant à la

corrosion de l’électrolyte, et une minoritaire correspondant à la corrosion du matériau actif.

3.2.5 Potentiels thermodynamiques et hystérésis

Plusieurs expériences ont permis de sonder les propriétés du matériau LNMO, notamment sur l’échan-

tillon Sonic-optimisé : Celui-ci a été préparée dans l’optique de s’affranchir des effets d’électrode poreuse

(faible épaisseur, porosité importante) afin de se placer dans des conditions idéales pour observer les

limites intrinsèques du matériau.

Tout d’abord une première cellule a été amenée au milieu du deuxième plateau, soit au potentiel de 4.77

V vs Li+/Li (Li0.3NMO) puis relaxée pendant une heure (Veq = 4.743 V vs Li+/Li). La cellule a ensuite

été analysée par spectroscopie d’impédance à différentes températures afin d’extraire les effets d’activation

thermique sur les différents processus observés. La figure 3.13 présente les spectres obtenus et le circuit

équivalent utilisé pour décomposer les différentes contributions. La détermination de ce circuit équivalent a

pu se faire grâce à l’étude de cellules symétriques cathode/cathode et lithium/lithium, présentée en annexe

D. Comme nous l’avons vu dans le chapitre précédent, le circuit équivalent est composé notamment d’une

résistance d’électrolyte, de 3 R//CPE en série qui traduisent les interfaces à la négative et à la positive,

et d’un quatrième R//CPE attribué au transfert de charge à la positive. Vient enfin un élément Warburg

pour la diffusion du lithium dans l’électrode. Dans la figure 3.13-b, l’évolution du logarithme de l’inverse

des résistances est exprimée en coordonnées d’Arrhenius. On peut voir que l’électrolyte suit parfaitement

un processus activé thermiquement avec une énergie d’activation de 0.11 eV. Il en est de même pour la

résistance de transfert de charge jusqu’à 25°C avec une énergie d’activation de 0.47 eV, concordante avec

la littérature [218, 164]. Au delà de cette température, la linéarité est perdue, probablement à cause de la

dégradation de l’électrolyte fortement activée en température. Les contributions des SEI ont été sommées
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mais, pour les mêmes raisons, cette grandeur ne suit pas une loi d’Arrhenius.

Figure 3.13 – (a) Spectres d’impédances à 0°C (noir), 10°C (rouge), 25°C (bleu) et 40°C (vert). (b) Évolution des principales

résistances en coordonnées d’Arrhenius.

Nous avons ensuite réalisé, sur deux cellules en parallèle, des mesures de GITT à différentes tempéra-

tures, couplées à de la spectroscopie d’impédance. Brièvement, un pulse de courant constant est appliqué

pendant un temps donné ce qui amène la cellule vers un nouveau potentiel, puis ce pulse est stoppé,

donc la cellule relaxe et tend vers un potentiel d’équilibre correspondant à une certaine stoechiométrie

en lithium. Une spectroscopie d’impédance est réalisée à ce potentiel d’équilibre, puis la cellule est de

nouveau relaxée quelques minutes.

Ce cycle est répété jusqu’à la charge ou la décharge complète de la batterie. Cette expérience permet
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de remonter à plusieurs paramètres cinétiques et thermodynamiques tels que le coefficient de diffusion

du lithium, la résistance de transfert de charge (RTC), le potentiel de pseudo-équilibre en fonction de

l’avancement de la délithiation, et enfin les énergies d’activation des différents processus.

Figure 3.14 – Résultats caractéristiques des expériences de GITT obtenues à différentes températures et spectres d’impé-

dances caractéristiques obtenus à 25°C.

La figure 3.14 présente les résultats caractéristiques obtenus lors des expériences de GITT couplées à

l’impédance, en charge et pour 3 différentes températures, avec les impédances caractéristiques obtenues à

différents potentiels d’équilibre (à 25°C). Un premier fait marquant est le décalage en temps de l’expérience

à 25°C par rapport aux expériences à 0 et 10°C. On pourrait penser que les batteries à 0 et 10°C

ont été moins chargées, or les capacités de décharge obtenues après ces GITT sont égales pour les 3

155



Chapitre 3. Étude d’électrodes composites de matériaux à haut potentiel

échantillons, à +
− 0,3 mAh/g. Il s’agit donc uniquement d’un rendement faradique nettement moins bon

pour l’expérience à 25°C, qui ne peut s’expliquer que par une oxydation de l’électrolyte fortement aggravée

à cette température. Le calcul de ces rendements faradiques conduit à des rendements de 104 +
− 0.5 %

pour les températures 0 et 10°C. Cela semble s’expliquer par le fait que le cycle précédent la décharge

en GITT est effectué à D/5, régime où il n’y a visiblement pas 100% de la capacité restituée, tandis que

la décharge suivant la charge en GITT est effectuée à ≈ D/7. Pour l’échantillon à 25°C, le rendement

faradique tombe à 83 +
− 0.5 %. Il semble donc que l’oxydation de l’électrolyte soit quasi-nulle dès lors que

la température de fonctionnement est abaissée de 15°C. Cette observation importante nous a conduit à

effectuer de nouvelles expériences à basse températures qui seront présentées en section 3.2.8.2.

La figure 3.15 présente l’évolution de la capacité incrémentale (∆x/∆ Eeq) obtenue à différentes

températures, lors des charges en GITT. Le graphique est centré sur la zone de potentiel correspondant à

l’oxydation du nickel. On retrouve une symétrie de polarisation entre les différentes courbes. Les potentiels

E1 et E2 de chaque plateau, déterminés pour un ∆x de 0.5 (i.e. au maximum des pics en ∆x/∆ Eeq),

évoluent de façon linéaire avec la température, comme le montre la figure 3.15-b. Ces potentiels de plateau

diminuent tous deux avec l’augmentation de la température, et tendent à s’écarter en potentiel (pentes

différentes). Néanmoins, nous n’avons que 3 points et d’autres températures seraient nécessaires pour

préciser cette mesure. En extrapolant à 0 K, les potentiels des deux couples redox semblent quasi-égaux.

En considérant l’équation de Nernst 3.2, on peut déterminer le potentiel E0(T) vs Li+/Li correspondant

à l’équilibre global redox suivant LiNMO −−→ LixNMO + xLi :

E = E0(T ) + RT

F
ln( x

1− x) = E0(T )|(x=0,5) (3.2)

Or

E0(T ) = −∆G0(T )
nF

= −∆H0

nF
+ T∆S0

nF
(3.3)

Grâce à ce jeu d’équations, nous obtenons une variation d’enthalpie de -463.1 et -464.1 kJ.mol−1 et une

variation d’entropie de -27.5 +
− 0.1 et -22.5 +

− 0.1 J.mol−1.K−1 pour la transformation NiII en NiIII et NiIII

en NiIV, respectivement.

La figure 3.16 représente la variation du potentiel d’équilibre à 0°C lors de la charge et de la décharge

en GITT, ainsi que la variation différentielle du potentiel. On peut voir qu’il existe un hystérésis important

de potentiel d’équilibre entre les deux courbes ce qui implique que les chemins de transformation au cours

de la charge et de la décharge ne sont pas équivalents. On remarque également qu’en décharge, les plateaux

sont moins bien définis, avec une plus grande évolution du potentiel sur ces derniers. Cela se traduit par

des pics moins bien résolus en capacité incrémentale (figure 3.16-b).
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Figure 3.15 – Évolution de la capacité incrémentale ∆x/∆ Eeq lors de charges à différentes températures, et (b) Évolution

du potentiel E1 (NiIII/NiII) et E2 (NiIV/NiIII) pour la composition correspondant à la moitié de chaque plateau (i.e. au

maximum de chaque pic en ∆x/∆ Eeq), en fonction de la température.

Les hystérésis de potentiel sont fréquemment observés dans différents matériaux d’électrode comme

LiFePO4 [266], LiCoO2 [267] ou encore TiO2 [267]. L’origine de ces hystérésis est en discussion dans la

littérature. Ils sont notamment attribués à des phénomènes thermodynamiques liés au potentiel chimique
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Figure 3.16 – (a) Évolution du potentiel d’équilibre en fonction du degré de lithiation lors de la charge et de la décharge

effectuées en GITT à 0°C et (b) capacité incrémentale correspondante.

de chaque particule constituant l’électrode composite [267], ou à des contraintes mécaniques liées à la

coexistence de phase riche et pauvre en lithium au sein d’une même particule, comme le proposent Zhu

et al. [268].

Nous avons vu dans le chapitre bibliographique que la délithiation du LNMO désordonné procède par

solution solide pour le couple NiIII/NiII et en biphasé pour le couple NiIV/NiIII [102, 108]. Il est intéressant

de noter qu’ici, l’hystérésis semble plus marqué sur le plateau lié au comportement biphasé (14 mV) que
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sur celui de la solution solide (8,5 mV), ce qui pourrait appuyer le mécanisme proposé par Zhu et al [268].

Il nous faut toutefois rester prudents car l’importance de l’hystérésis est probablement accentuée par un

temps de relaxation en potentiel relativement court (45 min), qui ne permet pas au système d’atteindre

un parfait équilibre thermodynamique. Cependant, du fait de l’existence de ces deux mécanismes pour

un même matériau, apparaissant successivement en charge (solution solide puis biphasé) et en décharge

(biphasé puis solution solide), cela doit favoriser l’apparition d’un hystérésis dû probablement à des micro-

contraintes différentes.

On remarque également, sur la figure 3.16-a, une différence importante sur le saut de potentiel lié

au composé intermédiaire Li0.5NMO, lors de la transition entre les deux couples redox du nickel. Grâce

à la représentation différentielle (3.16-b), on peut estimer cette différence. En charge, une barrière de

potentiel de 24 mV correspond à cette évolution structurale de solution solide à biphasé, tandis qu’elle

n’est que de 18 mV lors de la décharge (biphasé vers solution solide). Cela pourrait également être lié à

des distributions de micro-contraintes différentes pour le passage par ce composé intermédiaire selon qu’il

s’agisse de la charge ou de la décharge. Toutes ces observations confirment la complexité des mécanismes

mis en jeu lors du cyclage électrochimique du LNMO, et promettent de nombreuses études dépassant le

cadre de nos travaux pour bien comprendre ces différents phénomènes.

3.2.6 Transfert de charge

Comme indiqué sur la figure 3.14, des analyses d’impédance ont été réalisées après chaque retour au

potentiel d’équilibre lors de la charge en GITT pour les 3 températures étudiées. Pour cette partie de

l’étude, le même circuit équivalent que celui présenté précédemment (figure 3.13), a permis de décomposer

tous les diagrammes.

Les résistances associées aux SEI ont été sommées et présentées dans la figure 3.17. A 25°C, la somme

des résistances de SEI augmente avec le potentiel. A 10°C, cette somme de résistances est globalement

constante tandis qu’elle diminue assez fortement entre 4,7 et 4,76 V vs Li+/Li à 0°C. Globalement,

ces contributions semblent affectées par le temps passé à un potentiel supérieur à celui de stabilité de

l’électrolyte (phénomènes de dégradation/passivation à 25°C), et/ou par la modification de la texture

de la négative de lithium (création de lithium frais et de dendrite, formation de nouvelles SEI). Comme

précédemment, la valeur moyenne de résistance de SEI obtenue aux différentes températures ne suit pas

un processus activé thermiquement, car les couches ne subissent pas les mêmes évolutions en température.
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Figure 3.17 – Évolution des résistances de SEI au cours de la charge en GITT en fonction du potentiel à différentes

températures : 0, 10 et 25°C.

L’évolution, lors de la charge, de la résistance de transfert de charge en fonction de la composition

LixNMO aux trois températures testées est présentée sur la figure 3.18-a. D’abord complètement bloquante

à bas potentiel, l’électrode devient passante dès que l’on atteint le potentiel du couple MnIV/MnIII (4 V vs

Li+/Li) , avec une résistance de transfert de charge d’environ 1800 ohms à 0°C, et une énergie d’activation

associée de l’ordre de 0,55 eV (fig. 3.18-b). Une fois tous les MnIII convertis en MnIV, l’électrode devient

à nouveau bloquante jusqu’à atteindre le potentiel du couple NiIII/NiII (4,72 V vs Li+/Li), où elle chute

d’un ordre de grandeur. La résistance de transfert de charge est minimale pour x = 0,75 (125 ohms

à 0°C), avec une énergie d’activation de 0,53 eV. La résistance augmente ensuite constamment avec la

délithiation, alors que l’énergie d’activation du processus diminue jusqu’à 0,43 eV pour x = 0,1. On

constate que l’énergie d’activation varie de façon linéaire de x=0,8 (0,53 eV) à x =0,1 (0,43 eV). Dans la

littérature, des variations similaires de la résistance de transfert de charge ont été observées par différent

groupes [116, 269, 165], mais l’énergie d’activation de ces processus n’a, à notre connaissance, jamais été

mesurée.

On peut toutefois se demander si le transfert de charge n’est pas impacté, notamment à 25°C, par les

produits de dégradation de l’électrolyte, par exemple la formation de composés qui gêneraient le transfert

de charge. Afin de vérifier cette hypothèse, une électrode a été maintenue au potentiel de 4,74 V vs
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Li+/Li pendant 120 heures à 25°C. Des spectres d’impédance ont été mesurés régulièrement au cours

du temps. Les résultats sont présentés sur la figure 3.19. La somme des résistances de SEI augmente de

façon globalement linéaire au cours du temps, avec une pente associée de 0.37 ohm/h. La résistance de

transfert de charge augmente également, mais en suivant une loi en
√
t. Il y a donc bien un impact des

produits de dégradation de l’électrolyte sur la résistance de transfert de charge à l’électrode positive, à

25°C. Cependant, les durées des GITT et notamment celles correspondant au temps passé à haut potentiel

ne représente qu’un tiers du temps de cette dernière mesure (soit une variation de RTC de 15 ohms). De

plus, les mesures ont d’abord été réalisées à 25°C puis 10° et 0°C. On peut donc considérer (effet de

trempe) que les valeurs de RTC n’ont pas été trop impactées par l’évolution ultérieure des SEI.

Pour aller plus loin, nous avons décidé de nous concentrer sur le GITT à 0°C, qui est moins perturbé

par les réactions parasites de dégradation d’électrolyte à l’électrode positive. Le GITT a cette fois été

effectué en décharge après une charge effectuée à C/5. Les variations des résistances de SEI et de transfert

de charge à l’électrode positive sont présentées sur la figure 3.20. Les résistances associées aux SEI ne

varient que peu dans la gamme de composition 0 ≤ x ≤ 0.7 ; ensuite, elles augmentent rapidement une

fois passée la composition Li0.7NMO. Cet impact très fort de la composition sur les résistances de SEI

peut être dû, comme étudié en annexe D, à l’accessibilité du lithium. En effet, en nous appuyant sur

l’analyse proposé par Wood et al. [270] sur des cellules symétriques Li/Li, lors de la charge précédente,

une partie du lithium actif a été déposée sur le lithium originel sous forme de dendrite, et une certaine

quantité a été consommée par les réactions parasites. Ainsi, lors de la décharge, la quantité de lithium

dendritique facilement accessible ne serait plus que d’environ 70%. Afin de compléter la décharge, il faut

extraire de la négative du lithium protégé par les couches natives de SEI, ce qui induirait une polarisation

supplémentaire.

La résistance associée au transfert de charge à l’électrode positive suit le même comportement que celui

obtenu dans le cas des couches minces, c’est à dire une valeur plus élevée pour le couple redox NiIV/NiIII

(200 ohms) que pour le couple NiIII/NiII (140 ohms). Passé la composition Li0.7NMO, la détermination

précise de RTC devient très délicate à cause du recouvrement avec les RSEI . On peut de nouveau la

mesurer pour le couple redox du manganèse notamment, car la constante de temps associée au processus

MnIV/MnIII est plus basse que pour le nickel. La valeur alors associée à ce processus est d’environ 1800

ohms. On peut noter de façon très satisfaisante que les valeurs de résistance de transfert de charge

obtenues en décharge sont bien cohérentes avec celles obtenues lors de la charge à 0°C, dans la gamme

de composition où il n’y a pas de recouvrement avec la SEI. Cela implique une très faible modification

des interfaces à cette température, notamment de celle de l’électrode positive, due à la dégradation de
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Figure 3.18 – Évolution (a) des résistances de transfert de charge, obtenues au cours de la charge en GITT, en fonction de

x (δ) à différentes températures 0, 10 et 25°C, et (b) variations des résistances de transfert de charge à x=0,1 ; 0,75 et 0,98

en coordonnées d’Arrhenius.

l’électrolyte à haut potentiel. Nous reviendrons sur ce point dans la partie 3.2.8.2.
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Figure 3.19 – Évolution au cours du temps et à 25°C des résistances de transfert de charge et de SEI, lors de maintien en

potentiel à 4,72 V vs Li+/Li.

Enfin, la densité de courant d’échange j0 peut être calculée grâce aux valeurs mesurées de RTC , en

linéarisant la formule de Butler-Volmer [271] en considérant les potentiels à l’équilibre :

j0 = RT

nFARTC
(3.4)

avec A l’aire de l’électrode et n=1. Dans la littérature [230], on peut trouver des valeurs de j0 ainsi cal-

culées à partir d’électrode composite, mais ces derniers utilisent l’aire géométrique de l’électrode (env.

1,5 cm2 pour des électrodes en pile bouton). Les valeurs ainsi obtenues sont de l’ordre du mA.cm−2. Il

semble plus approprié de définir l’aire de l’électrode comme la surface totale électro-active de l’électrode

composite, comme proposé par Heubner et al. [229]. Pour la poudre LNMOso, cette surface est de 0,8

m2.g−1 (déterminée en partie 3.2.3). Sachant que l’électrode composite (diamètre 12 mm) contient 2 mg

de matériau actif, on obtient une surface électro-active de 16 cm2, soit 14 fois la surface géométrique. Les

valeurs de densité de courant d’échange ont été calculées à 25°C afin de comparer ces valeurs à la litté-

rature et aux valeurs obtenues sur couches minces. Le courant d’échange est maximum pour Li0.76NMO,

correspondant au couple NiIII/NiII, et vaut 0,16 mA.cm2. Pour le couple redox MnIV/MnIII, il tombe

à 1, 3 · 10−2 mA.cm2. Ces valeurs sont comparables avec celles obtenues par Heubner et al. [229] sur le

LiCoO2 (j0 compris entre 0.025 et 0.11 mA.cm−2). Elles sont cependant plus faibles que les valeurs de

courant d’échange obtenues par Amin et al. [165], qui varient de 0.2 à 7 mA.cm−2 pour une stoechiométrie
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Figure 3.20 – Évolution des résistances (a) de SEI et (b) de transfert de charge en fonction de la fraction de lithium x lors

de la décharge en GITT à 0°C.
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Couple redox -

stoechiométrie δ

dans LiδNMO

i0/SBET
(mA.cm−2)

i0/Sgeo
(mA.cm−2)

j0 (mA.cm−2)

selon [165]

j0 sur LiCoO2

(mA.cm−2) selon

[229]

MnIV/MnIII -

0.98
0.013 0.19 0.2 0.025

NiIII/NiII - 0.76 0.16 2.23 3.8 (Li0.7NMO) 0.055 (Li0.7CoO2)

Composé

intermédiaire -

0.47

0.09 1.28 7 (Li0.5NMO) 0.11 (Li0.5CoO2)

NiIV/NiIII - 0.26 0.06 0.9 7 (Li0.4NMO) -

Tableau 3.5 – Comparaisons des valeurs de densité de courant obtenues en prenant la surface géométrique ou la surface

électro-active totale, et comparées aux valeurs obtenues par Amin et al.[165] selon la stoechiométrie du LNMO. Les valeurs

obtenues sur LiCoO2 d’après [229] sont également présentées.

variant de Li1NMO à Li0.4NMO. Il faut cependant noter qu’Amin et al. ont effectué leurs mesures sur

des pastilles de poudre frittée de LNMO, et ont donc utilisé l’aire géométrique. Cependant leurs pastilles

présentent une porosité de 15 à 20 %, avec certainement une partie de cette porosité ouverte, ce qui

rend probablement la surface active bien supérieure à celle estimée. A l’inverse, il est possible que notre

méthode surestime la surface totale réellement disponible pour le transfert de charge. Cela pourrait expli-

quer en partie la différence entre nos valeurs et celles d’Amin et al. Pour une meilleure représentation, le

tableau 3.5 compare les valeurs de densités de courant d’échange obtenues à différentes stoechiométries,

en prenant la surface géométrique et la surface électro-active totale. Ces valeurs sont comparées à celles

obtenues par Amin et al.

En résumé, l’analyse d’impédance à différents états de charge et différentes températures nous a

permis :

— De montrer une forte dépendance de la résistance de transfert de charge avec la composition en

lithium et donc avec le degré d’oxydation des métaux de transition du LNMO et ainsi d’extraire

des valeurs de densité de courant d’échange pour les différents couples redox du matériau LNMO,

ainsi que les énergies d’activation associées à ces différents processus.

— De déterminer l’impact de la dégradation de l’électrolyte sur le transfert de charge à la positive et

sur les résistances de SEI à 25°C. Nous reviendrons sur ce dernier point à la fin du chapitre.
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— De confirmer le fort impact de l’interface lithium/électrolyte sur les résistances de SEI, selon qu’il

s’agit de lithium frais ou passivé.

3.2.7 Estimation du coefficient de diffusion dans la phase LNMO sonic-optimisé

De façon similaire au travail réalisé sur les couches minces (chap. 2), le coefficient de diffusion du

lithium dans la phase LNMO a été déterminé, au moyen du GITT et de l’analyse des courbes de puissance,

pour des électrodes composites. Dans la littérature, plusieurs études [272, 273, 274] utilisent directement

les équations de la diffusion dérivées par Weppner et Huggins [233] pour une géométrie plane, sur des

électrodes composites. Nous avons également appliqué directement ces équations au GITT effectué sur une

cellule électrochimique constituée d’une électrode composite de LNMOso à la positive et d’une électrode

négative de lithium. La dérivation de Sand [241] a également été appliquée aux mesures en puissance,

comme pour la partie couche mince.

3.2.7.1 Traitement du GITT par le modèle plan

La courbe de GITT obtenue à 25°C est à nouveau présentée sur la figure 3.21, avec des zooms sur

différentes impulsions caractéristiques. De façon équivalente aux résultats obtenus sur couches minces,

le traitement des impulsions (∆E en fonction de
√
t) n’est pas linéaire en tout point du GITT. Trois

zones (1, 2, 3) peuvent être définies et sont présentées sur la figure 3.21. La zone n°1 correspond à un

temps compris entre 5 et 14h, au début du premier plateau, avec une évolution moyenne de potentiel

d’équilibre entre chaque pulse de courant. La zone n°2, correspondant à un temps compris entre 14 et

62 heures, présente de très faibles variations de potentiel d’équilibre entre chaque impulsion tandis que

la zone n°3 correspond aux domaines où la variation de potentiel ∆E est très importante par rapport au

temps t. La courbe caractéristique de variation de ∆E en fonction de
√
t (n°3) présente plusieurs domaines

de linéarité. Dans ces cas, la pente retenue est mesurée en début d’impulsion (10 ≤ t ≤ 150). Dans la

zone n°1, la courbe ∆E=f(
√
t) devient linéaire après un temps t≈100 secondes. La pente est obtenue à

partir de ce temps. Dans la zone n°2 qui correspond à la majeure partie de la délithiation, la courbe

∆E=f(
√
t) ne présente pas de domaine vraiment linéaire. Les équations de la diffusion dérivées pour une

géométrie d’électrode plane ne sont donc pas, à priori, parfaitement applicables ici. Néanmoins, le but de

cette partie étant de comparer la pertinence de ce modèle pour des électrodes composites, les différentes

courbes ∆E=f(
√
t) ont toutes été fittées de façon linéaire, comme présentées sur la figure 3.21.

Avant de discuter des résultats, il est important de préciser qu’il existe, comme discuté dans la partie
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Figure 3.21 – Résultats caractéristiques de l’expérience de GITT obtenus sur électrode composite et exemples de différents

traitements de l’impulsion.

couche mince, une dépendance importante du coefficient de diffusion à la mesure de ∆E. A nouveau, la

valeur mesurée va être dépendante du temps de relaxation, fixé ici à 45 min. Les valeurs mesurées sont donc

approximatives lorsqu’il y a eu une variation importante du potentiel pendant le cycle galvanostatique

précédent. La mesure de ∆E pose également problème lorsque le potentiel évolue très peu entre deux

pulses. Par exemple, au milieu des plateaux, le ∆E mesuré peut être inférieur à 100 µV, dans les limites

de résolution de l’appareil de mesure. Une erreur importante peut donc être commise dans ces différentes

zones. En revanche, la mesure de ∆E/
√
t, qui varie globalement entre 0.03 et 1 · 10−4, apporte peu

d’incertitude sur le calcul de diffusion. Il nous a semblé pertinent de prendre les valeurs de pentes à partir

de 60 secondes pour que le gradient de concentration mesuré soit bien celui du grain de matière active, et
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non des effets liés à la diffusion dans les pores et dans la SEI. Les derniers points (t > 400 secondes) ont

également été exclus des fits car la condition de linéarité (t < L2/D̃) devient discutable, notamment dans

les plus petits grains. En effet, en considérant un coefficient de diffusion de 10−11 cm2.s−1, les premiers

lithium atteignent le centre d’un grain de 400 nm de rayon en 400 secondes.

La formule utilisée pour calculer le coefficient de diffusion, d’après Weppner et Huggins [233], est

rappelée :

D̃ = 4
π

(
VM
SF

)2
[
I

(∆E/∆δ)
(∆E/

√
t)

]2

(3.5)

Un des paramètres qui diffère de l’expérience GITT en couche mince est la valeur de surface utilisée. Dans

le cas des couches minces, la surface électro-active correspond à la surface géométrique si l’on s’affranchit de

toute rugosité et/ou courbure de l’échantillon. Dans le cas d’électrodes composites, composées de grains de

matériau actif, la surface développée est bien plus importante que dans le cas de couches minces. Il paraît

donc raisonnable d’utiliser la valeur de surface électro-active [272], comme cela a été fait précédemment

(S=16 cm2).

La figure 3.22-a présente les potentiels d’équilibre extraits du GITT en fonction de la composition du

LNMO, ainsi que les coefficients de diffusion calculés pour ces différentes stoechiométries. Ce dernier varie

sur 3 ordres de grandeurs. Il est maximal pour la composition Li1NMO (2 · 10−10 cm2.s−1) et minimal

pour la composition Li0.68NMO (3 · 10−13 cm2.s−1). La valeur moyenne est d’environ 5 · 10−12 cm2.s−1,

en bon accord avec les résultats obtenus en couches minces (cf. partie 2.3.7).

La variation du coefficient de diffusion en fonction de la concentration en lithium a été reportée par

différentes études [116, 276, 114, 124] et via différentes techniques électrochimiques (GITT, PITT, EIS,

CV). Les résultats de la littérature présentent généralement une variation d’un à deux ordres de grandeur.

En revanche, l’équipe d’Ito et al. [277] observe une variation du coefficient de diffusion de 3 ordres de

grandeur, de 2 · 10−10 cm2.s−1 à 3 · 10−13 cm2.s−1 pour respectivement Li1NMO et Li0.72NMO, avec une

forme de courbe très proche de celle que nous avons obtenue (cf. figure 3.22-a).

Comme ce qui a été fait sur les couches minces (cf. partie 2.3.7), le facteur thermodynamique est

calculé grâce à la courbe de potentiel à l’équilibre. Son évolution, selon la composition, est présentée sur

la figure 3.22-b. Ce dernier évolue sur 4 ordres de grandeur si on tient compte des valeurs en début de

charge. Il est maximal pour la composition Li1NMO (= 836) et minimal pour Li0.4NMO (= 0,064). Le

coefficient d’activité du lithium dans la phase LNMO a été simulé par Seyyedhosseinzadeh et al. [275]

grâce aux équations de Henry. Le résultat, présenté en figure 3.22-d, est en excellent accord avec nos
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Figure 3.22 – (a) Évolution du coefficient de diffusion apparent D̃, (b) du facteur thermodynamique et (c) du coefficient

d’auto-diffusion DLi en fonction de la composition de l’électrode composite de LixNMO. (d) Coefficient d’activité en fonction

de la concentration de lithium dans la phase LNMO, selon [275].

données (figure 3.22-b), avec une valeur maximale de 900 pour x=1, deux minimums locaux à Li0.4NMO

et Li0.6NMO et un maximum local ≈ 10 pour Li0.5NMO. Comme pour les couches minces, lorsque l’on

calcule le coefficient d’auto-diffusion du lithium DLi, ce dernier est relativement constant sur l’intervalle

de composition 0, 1 ≤ x ≤ 0, 8 avec une valeur moyenne DLi ≈ 3 · 10−12 cm2.s−1 (figure 3.22-c). On

remarque également que ce coefficient fluctue dans la zone correspondant à la transition de phase.

Le coefficient de diffusion apparent a été évalué pour les 3 températures (figure 3.23-a) et pour la

charge et la décharge à 0°C (figure 3.23-b). Les zones en début et fin de charge sont très impactées par

l’erreur commise sur le ∆E et par la condition de linéarité. En revanche, pour une stoechiométrie comprise

entre 0.2 et 0.9 et même si ces mesures devraient présenter des barres d’erreurs importantes, une tendance

se dégage avec une diminution importante du coefficient de diffusion apparent avec l’abaissement de la

température, et ce aux stoechiométries correspondant au milieu des plateaux. Lors de la décharge à 0°C,
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le coefficient de diffusion apparent garde une évolution en W mais avec beaucoup moins d’amplitude. Ce

résultat est logique car, comme observé sur la figure 3.16, la variation de potentiel d’équilibre est plus

importante lors d’une impulsion GITT de décharge, ce qui a pour effet de "lisser" les valeurs de coefficient

de diffusion obtenues. Vu les disparités dans les valeurs obtenues de coefficient de diffusion entre la charge

et la décharge d’une même électrode, on comprend qu’il faut être prudent sur les valeurs annoncés et

conscient de la barre d’erreur importante que présente ces mesures. Néanmoins, la tendance générale

montre une diminution du coefficient de diffusion avec la délithiation, ainsi qu’avec la température.

Enfin, l’utilisation du modèle plan pour calculer le coefficient de diffusion du lithium dans le LNMO

au sein d’une électrode composite semble relativement cohérente si l’on compare les valeurs obtenues ici

à celles de la littérature [277, 124] et en particulier celles obtenues sur couches minces [116, 114], où le

modèle est plus adapté. Une valeur moyenne de 5 · 10−12 cm2.s−1 a été obtenue par GITT sur couche

mince (en considérant la texture de la surface) et électrode composite, et de 3.4 · 10−12 cm2.s−1 grâce

à la méthode du temps de Sand sur couche mince (à nouveau en considérant la texture de l’électrode).

Ces valeurs sont donc plutôt cohérentes entres elles. L’utilisation d’un modèle de diffusion sphérique, plus

conforme à la géométrie de nos systèmes, pour fitter les impulsions du GITT et les décharges en puissance

a été initié, dans le but de comparer la pertinence des deux modèles. Nous nous sommes basés sur les

travaux réalisés par Delacourt et al. [278] pour le traitement du GITT en sphérique, de White et al. [279]

qui proposent une solution approximée pour la diffusion dans une particule sphérique, et enfin d’Atlung

et al. [280, 225], pour le traitement des courbes de puissance. Malheureusement ce travail n’est pas encore

assez abouti pour être présenté ici.

3.2.7.2 Détermination d’un coefficient de diffusion moyen par traitement de données en

puissance

La même approche que celle réalisée sur les couches minces de LNMO est appliquée sur les données

obtenues sur des électrodes composites. On rappelle l’expression du temps de Sand [241] :

τs =
(
πD̃mC

2
maxF

2S2

4

)
· 1
I2 (3.6)

Les données utilisées pour le calcul du coefficient de diffusion dans une électrode LNMOso sont présentées

dans le tableau 3.6.

La figure 3.24 présente l’évolution du temps de Sand en fonction de l’inverse du carré du courant
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Figure 3.23 – Évolution du coefficient de diffusion apparent D̃ (a) en fonction de la température en charge et (b) en fonction

de la charge ou de la décharge, à 0°C.

imposé. Celle-ci n’évolue pas de façon linéaire sur l’ensemble de la gamme de courant. La pente est

mesurée entre les 3 points à plus forts régimes car ce sont pour ces mesures que l’hypothèse du modèle, à

savoir la saturation en lithium de la surface, est vérifiée. La valeur de la pente obtenue à ces courants est
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Régime

Pourcentage de

capacité restituée

η (%)

|I| appliqué (A) τs (s)

D 99.7 294 · 10−6 3590

2D 98.7 588 · 10−6 1777

5D 93.8 1, 47 · 10−3 675

10D 78.2 2, 94 · 10−3 281

20D 23.68 5, 88 · 10−3 43

Tableau 3.6 – Valeurs utilisées pour le calcul du coefficient de diffusion apparent moyen.

Figure 3.24 – Évolution du temps de Sand en fonction du courant imposé (LNMOso, 25°C).

de 2, 38 · 10−3 A2.s. Cmax vaut 24429 mol.m−3 et S est considérée comme la surface électro-active totale

soit 16 cm2. En utilisant l’équation 3.6, on obtient un coefficient de diffusion D̃moy égal à 2, 13 · 10−12

cm2.s−1. Cette valeur, qui reflète un coefficient de diffusion moyen sur l’ensemble de la décharge, est en

très bon accord avec les valeurs de coefficient de diffusion obtenues par GITT. Elle est également en bon

172



3.2. LiNi0.5Mn1.5O4

accord avec les valeurs obtenues sur couches minces lorsque la texture de surface est prise en compte,

et avec celles de la littérature [115, 116, 114, 124]. Cette approche nous a permis à nouveau d’extraire

rapidement un coefficient de diffusion moyen à partir de données en puissance, en assez bon accord avec

la valeur attendue. Une fois encore, le modèle de diffusion plan semble adapté pour estimer la diffusion

dans une électrode composite. Il serait intéressant d’étendre ce modèle à d’autres composés d’insertion

pour en vérifier la robustesse.

3.2.8 Étude de la perte de capacité en cyclage

Après avoir analysé les propriétés cinétiques et thermodynamiques de la phase LNMO, nous avons tenté

de comprendre les phénomènes menant à la perte de capacité observée en cyclage. Pour cela, l’influence

de différents électrolytes et de la température a été étudiée.

3.2.8.1 Influence de la nature de l’électrolyte

Afin de confirmer les résultats obtenus sur couches minces, nous avons monté deux électrodes provenant

de la même enduction LNMO sonic, l’une avec le sel LiPF6 (dénommée LNMOpf) et l’autre avec le LiClO4

(dénommée LNMOcl). Les batteries ont été cyclées à C/5, D/5. Les bornes de potentiel basses ont été

fixées à 3,5 V vs Li+/Li tandis que les bornes hautes ont été fixées à 4,9 et 4,85 V vs Li+/Li pour les

cellules à base de LiPF6 et de LiClO4, respectivement. Ce choix a été dicté par l’oxydation irréversible

subit à plus haut potentiel par le LiClO4 [245] (cf. annexe C.1.3.1). Les tests d’impédance des deux

systèmes après montage et après 80 cycles sont présentés sur la figure 3.25.

Tout d’abord, on remarque que l’impédance initiale du système LNMOcl est beaucoup moins élevée.

On a un décalage important de la résistance haute fréquence qui traduit vraisemblablement une meilleure

imprégnation de l’électrolyte dans le séparateur et la cathode. Cette observation est tout à fait analogue à

celle faite sur les couches minces. La résistance attribuée à la formation de SEI est également drastiquement

inférieure (environ 60 ohms contre 600 ohms pour LiPF6). Cette différence se traduit par une polarisation

bien plus importante lors du premier cycle pour la cellule LNMOpf. Cependant, au cours des cycles

suivants l’impédance de SEI s’effondre avec l’électrolyte contenant le LiPF6 et les impédances à moyennes

fréquences deviennent du même ordre de grandeur.

La figure 3.26 représente le 30ème et le 80ème cycle de charge-décharge des deux systèmes. On peut

voir que la borne de potentiel supérieure de la cellule LNMOpf permet d’obtenir plus de capacité de
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Figure 3.25 – Comparaison de l’impédance de cellules LNMO vs Li assemblées avec un électrolyte à base de LiPF6 (noir)

ou à base de LiClO4 (rouge) avant cyclage (carrés) et après 80 cycles (disques).

décharge. La perte de capacité est plus marquée sur la cellule LNMOcl. Elle est de 0,2%/cycle pour

LNMOcl contre 0.07%/cycle pour LNMOpf. Cette dernière valeur est cohérente avec la perte de capacité

de 0,05%/cycle observée sur le LNMO sonic à un régime de cyclage de C/3 D/2 (cf. partie 3.2.4). En

revanche, la perte de capacité de l’échantillon LNMOcl est bien supérieure, même à celle observée sur

couches minces (≈ 0.15%/cycle). Il est possible que, comme discuté par He et al. [245], la décomposition

à haut potentiel de l’électrolyte contenant le LiClO4 induise des fissures dans l’électrode composite et

de la perte de matière active. Nous n’avons malheureusement pas fait de microscopie post mortem pour

confirmer cette hypothèse, mais les deux électrodes démontées après cyclage ont été photographiées (fig.

3.27). Alors que l’électrode contenant le LiPF6 semble relativement peu endommagée, l’électrode contenant

le LiClO4 semble beaucoup plus déstructurée, avec notamment de la matière active présente sur le Celgard.

Ce dernier présente également une couleur bleutée qui témoigne vraisemblablement de modifications

chimiques importantes. Cette couleur bleutée à également été observée en démontant la cellule couche

mince avec le LiClO4. En revanche, il ne semblait pas y avoir de matériau présent sur le Celgard.
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Figure 3.26 – 30eme (trait plein) et 80eme (pointillé) cycle de charge/décharge pour les cellules assemblées avec l’électrolyte

contenant LiPF6 (noir) ou LiClO4 (rouge) (C/5, D/5)

Figure 3.27 – Photos des électrodes contenant soit le sel LiPF6 (gauche), soit LiClO4 (droite), démontées après 80 cycles

de charge/décharge.

Afin de confirmer que la possible formation de HF avec les sels fluorés n’est pas la raison principale

de la perte de capacité, nous avons effectué un dosage par ICP-MS (Spectroscopie de masse à plasma à
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couplage inductif, cf. annexe B.3) du manganèse réduit sur le lithium après 80 cycles de charge/décharge.

La quantité de manganèse observée est trois fois supérieure pour le système contenant le LiClO4. Cette

approche confirme donc les premiers résultats obtenus sur couches minces, et remet en cause un phénomène

couramment admis dans la littérature [194, 130], à savoir que le HF est le principal responsable de

la dissolution des métaux de transition. En revanche, nos résultats démontrent l’existence d’une forte

corrélation entre l’oxydation de l’électrolyte et la perte de capacité du matériau actif LNMO. Les produits

de décomposition de l’électrolyte, et pas que le HF, seraient donc les moteurs de la déstructuration de

surface et de la dissolution des métaux de transition du LNMO. Pour aller plus loin dans cette analyse,

nous avons étudié ces processus à plus basse température.

Figure 3.28 – Pourcentage massique de Mn reduit sur le lithium avec le LiClO4 (gris) et avec le LiPF6 (rouge) après 80

cycles de charge-décharge.

3.2.8.2 Influence de la température

D’après les observations réalisées dans la section 3.2.5, il semblerait qu’une température de travail

comprise entre 0 et 10°C permette de limiter fortement la dégradation de l’électrolyte. Dans la littérature

[183, 144, 281, 130], de nombreux travaux décrivent l’impact d’une élévation de la température (généra-

lement comprise entre 40 et 60°C) sur la dégradation de l’électrolyte et du matériau actif, mais aucune,

à notre connaissance, n’étudie l’impact d’une faible température sur la dégradation de l’électrolyte et la

cyclabilité du matériau LNMO. On peut cependant noter les travaux menés par Xia et al. [282] en 1997,
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qui ont montré une meilleure rétention de capacité du LiMn2O4 cyclé à 0°C. C’est pourquoi, de façon

complémentaire aux mesures effectuées à 0 et 10°C dans la partie 3.2.5, nous avons comparé la cyclabilité,

l’auto-décharge et les performances en puissance d’électrodes LNMOso à 5°C.

Figure 3.29 – Courbes d’auto-décharge d’électrodes de LNMO vs Li à 5°C (noir) et 25°C (bleu).

Pour comparer l’auto-décharge du matériau, deux électrodes, l’une à 5°C et l’autre à 25°C, ont été

complètement chargées et amenées à 4,9 V vs Li+/Li puis laissées à l’OCV avec un suivi du potentiel. Les

résultats de cette expérience sont présentés sur la figure 3.29. L’électrode à 25°C subit une auto-décharge

relativement rapide puisqu’en 70 heures l’électrode atteint la fin du premier plateau, correspondant à

une stoechiométrie Li0.5NMO. On peut donc estimer le courant d’auto-décharge pour ce plateau à du

C/140 soit 1,7 µA. Cette valeur est tout à fait concordante avec notre estimation du courant de corrosion

(cf. partie 3.2.4). L’électrode est complètement déchargée en 193 heures, soit 127 heures pour l’auto-

décharge du deuxième plateau. Cela confirme au passage notre hypothèse que les courants de corrosion

sont fortement impactés par le potentiel puisqu’il passe de 1,7 µA à 4,73 V vs Li+/Li, à 0.8 µA à 4,71 V

vs Li+/Li.

En parallèle, l’électrode maintenue à 5°C ne subit qu’une auto-décharge minime puisque le potentiel

est toujours de 4,733 V vs Li+/Li après 716 heures d’OCV. La stoechiométrie correspondante a pu être
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estimée grâce à la courbe de potentiel d’équilibre en décharge à 0°C (figure 3.16), et correspondrait à

environ Li0.25NMO, soit un courant de l’ordre de 0.08 µA. Cette expérience et celles réalisées sur le

GITT en partie 3.2.5 prouvent qu’il y a une augmentation de la fenêtre de stabilité électrochimique de

l’électrolyte LP30 lors de son utilisation à basse température.

Figure 3.30 – (a) Cyclabilité et rendement faradique d’une cellule LNMO vs Li à 5°C (≈ C/5 ; entre 3.5 et 4.9 V vs Li+/Li)

et (b) comparaison avec la cyclabilité d’une cellule identique à 25°C.

Une autre électrode LNMOso a été cyclée à 5°C à régime constant (≈ C/5), entre 4,9 et 3,5 V vs Li+/Li.
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La capacité de décharge et le rendement faradique associé sont présentés sur la figure 3.30-(a). Sur les 10

premiers cycles, la capacité de décharge ainsi que le rendement faradique sont faibles mais s’améliorent

rapidement. Cela peut être dû à un moins bon mouillage de l’électrolyte à 5°C qu’à 25°C, qui prend un

certain temps pour atteindre toutes les porosités. Passé le dixième cycle jusqu’au vingtième, la capacité

et le rendement faradique s’améliorent encore pour atteindre 0,28 mAh et 99,2%, respectivement. Aucune

perte de capacité n’est observée sur les cycles suivants. Cette cyclabilité a été comparée à une électrode

cyclée à 25°C, à un régime de C/3 et D/2 (figure 3.30-b). On peut voir qu’en 550 heures de cyclage la

batterie à 25°C a perdu 10 % de sa capacité de décharge alors que la batterie à 5°C n’a rien perdu. Ainsi,

il apparaît clairement que l’amélioration du rendement faradique et la cyclabilité sont directement liées à

la diminution de l’oxydation de l’électrolyte. On peut donc conclure clairement que la perte de capacité

est directement corrélée à la réactivité de l’électrolyte à la surface du matériau actif. Cette réaction étant

fortement ralentie à 5°C, le matériau d’électrode ne subit presque pas de corrosion et donc ne perd pas

de capacité en cyclage.

Par analogie à ce qui a été fait sur le LiCoPO4, des courants de corrosion et d’auto-décharge ont pu

être calculés. Le tableau 3.7 répertorie les principales différences de fonctionnement à 5°C et 25°C. On

peut voir qu’à 5°C, le rendement est de 99,2 % à C/5 ce qui implique la présence d’un faible courant

de corrosion. Entre 25 et 5°C, ce courant de corrosion est diminué d’un facteur 7, tandis que le courant

d’auto-décharge est diminué d’un facteur supérieur à 12. Il aurait été particulièrement intéressant de

quantifier la dissolution des métaux de transition après cyclage long à 5°C. Malheureusement, cela n’a pu

être fait par manque de temps. Il serait également intéressant d’observer les effets de faible température

sur des batteries complètes LNMO/graphite, en espérant obtenir une plus faible consommation de lithium

actif et donc un gain de cyclabilité.

Au cours du cyclage long, on peut voir que la capacité maximum de décharge de la batterie à 5°C

est presque égale à la capacité initiale de décharge à 25°C. Cependant, la batterie à 5°C est cyclée à plus

faible régime (C/5 contre C/3, D/2). Afin d’étudier l’influence de la température sur les performances

de la batterie, des tests en puissance ont été menés (figure 3.31). Une plus faible température affecte

négativement les performances en puissance de la batterie, comme on pouvait s’y attendre. A 1 mA.cm−2,

soit environ 4D, la capacité restituée est de 95 % à 25°C contre seulement 60 % à 5°C. A 2mA.cm−2 (env.

8D), la batterie à 5°C ne peut pas restituer de capacité tandis qu’à 25°C, celle-ci est toujours de 85 %.

Grâce à ce jeu de données en puissance, la méthode du temps de Sand a de nouveau été appliquée

pour calculer le coefficient de diffusion. La figure 3.32 présente l’évolution du temps de Sand en fonction
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Température 25°C 5°C

Rendement faradique

moyen (%)
95.3 (C/5) 99.2 (C/5)

Courant de corrosion

(µA)
2.35 0.47

Courant

d’auto-décharge (µA)
1.25 ≤ 0.1

Rapport du courant

d’auto-décharge sur

courant de corrosion

≈ 0.5 ≈ 0.2

Tableau 3.7 – Comparaison des réactions parasites à 5 et 25°C sur des cellules LNMO vs Li.

Figure 3.31 – Performances en puissance de cellules LNMO vs Li à 5°C (noir) et 25°C (rouge) entre 3.5 et 4.9 V vs Li+/Li,

charge en ≈ C/5.

de l’inverse du carré du courant. Le fit linéaire réalisé pour des rendements inférieurs à 75 % est très

satisfaisant. La pente obtenue est de 5, 66 · 10−4 A2.s, ce qui conduit, grâce à l’équation 3.6, à une valeur

de D̃moy égale à 5, 06 ·10−13 cm2.s−1. Cette valeur est 4 fois inférieure à celle obtenue à 25°C (2, 13 ·10−12

cm2.s−1). La température affecte donc les propriétés de transport en abaissant notamment le coefficient de
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Figure 3.32 – Évolution du temps de Sand en fonction du courant imposé (LNMOso, 5°C).

diffusion du lithium dans la phase solide, cependant les performances remarquables du matériau LNMO

à 25°C permettent de restituer une capacité acceptable lors d’utilisation en puissance à 5°C.

3.3 Conclusion

En conclusion, nous pouvons confirmer que le matériau LiNi0.5Mn1.5O4 est un excellent candidat

pour mettre au point des batteries à haute densité d’énergie. Ses très bonnes propriétés intrinsèques de

conduction ionique et électronique lui valent un attrait tout particulier pour des applications en puissance.

Dans le cas d’électrode composite, le courant d’échange à la surface du matériau avec un électrolyte type

LP30 semble suffisamment élevé pour ne pas être limitant, sauf peut-être avec l’utilisation d’un matériau

de taille de grain nanométrique. En revanche, l’utilisation d’électrolyte à un potentiel supérieur à leur

fenêtre de stabilité génère une réactivité interfaciale nocive pour le matériau et la cyclabilité de la batterie.

Nous avons pu montrer que la perte de capacité du matériau en cyclage est entièrement due à la

réactivité de l’électrolyte et à la génération de produits de dégradation. L’acide fluorhydrique souvent cité

comme responsable de cette perte de capacité ne semble pas avoir un effet particulièrement marqué. La

fenêtre de stabilité de l’électrolyte peut être augmentée en abaissant la température de fonctionnement de

la batterie. Lorsque la dégradation de l’électrolyte est limitée, celle du matériau aussi, ce qui prouve que
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la structure du matériau LNMO ne présente pas d’instabilité particulière en cyclage. Cette diminution de

la température affecte les propriétés de transport du matériau, mais elles restent acceptable même à 5°C.

D’un point de vue pratique, les résultats montrent que pour des applications en conditions relativement

froides, le couple LNMO/LP30 serait pertinent.
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Le développement des travaux présentés dans ce mémoire s’est articulé en deux parties principales :

— L’étude systématique de couches minces de matériaux à haut potentiel, le LiCoPO4 et le LiNi0.5Mn1.5O4,

fabriquées par pulvérisation électrostatique

— L’étude systématique d’électrodes composites fonctionnelles de LiNi0.5Mn1.5O4.

Les matériaux LiCoPO4 et LiNi0.5Mn1.5O4 exempts d’additifs ont été déposés avec succès par pulvérisation

électrostatique. La structure et la morphologie des couches minces obtenues ont été caractérisées par

diffraction des rayons X, microscopie à balayage et spectroscopie Raman. La présence d’interphase entre

les couches minces et le substrat d’acier inox, survenant lors des recuits à haute température, a été

observée et évaluée par microscopie STEM-EDX. Les électrodes ont ensuite été assemblées en pile bouton

avec un électrolyte composé de LP30 (LiPF6 1M dans EC/DMC 1 :1), et l’activité électrochimique par

rapport au lithium des différents matériaux à été caractérisée par spectroscopie d’impédance et cyclage

galvanostatique.

Une approche très simple basée sur la séparation des courants faradiques et des courants parasites nous

a permis d’extraire, à partir des rendements faradiques lors de cyclage à différents régimes, un courant de

corrosion. Ce courant s’avère être non négligeable lorsque le potentiel de la cellule atteint 4.7 V vs Li+/Li

dans un électrolyte type LP30, et semble peu dépendant de la nature chimique de l’électrode positive. En

revanche, il semble directement proportionnel à la surface électro-active du matériau. Cette corrosion à

également été mise en lien avec la perte de capacité observée lors de cyclage long du matériau actif. Cette

dernière semble représenter entre 2 et 8 % du courant de corrosion dans le cas d’électrodes composites

de LNMO. Le rendement faradique comprend donc deux composantes. La première, majoritaire, est liée

à l’oxydation de l’électrolyte et la deuxième, minoritaire, à la corrosion du matériau actif. Il a également

pu être démontré par l’utilisation d’un électrolyte sans fluor, que la formation de HF dans le LP30,

souvent cité comme responsable de la perte de capacité, n’est pas le phénomène prédominant menant à la
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dégradation des performances. Cette dernière résulte plus vraisemblablement de la corrosion du solvant qui

entraîne une déstabilisation de l’interface du matériau actif. Nous avons enfin pu montrer qu’en diminuant

la température de fonctionnement, l’électrolyte ne subit presque plus de corrosion à haut potentiel, ce qui

résulte dans un gain de cyclabilité du matériau actif, avec un rendement de 99,3 % sur 50 cycles.

Les résultats obtenus sur couches minces et électrodes composites sont globalement bien corrélés, et

notamment les processus de dégradation qui sont clairement attribuables à l’instabilité de l’électrolyte

et non intrinsèques à la structure du LNMO. D’après ces résultats, nous pouvons proposer une nouvelle

interprétation quand à la différence de cyclabilité entre les structures spinelle désordonnées et ordon-

nées. Il est possible que la déstructuration de la surface de l’électrode soit plus néfaste et/ou prononcée

lorsque la structure présente des domaines ordonnées (chemins de diffusion rendus moins accessibles et/ou

changements structuraux facilités avec le spinelle ordonné.)

Afin de protéger les interfaces des matériaux actifs, nous avons tenté de produire des SEI artificielles

par dépôt de couches nanométriques d’oxydes par Atomic Layer Deposition. Cette stratégie a montré des

résultats encourageants sur le LiCoPO4. En effet, le dépôt d’alumine ou de TiO2 a permis d’améliorer

le rendement, donc de limiter la corrosion de l’électrolyte, ce qui a permis de gagner en cyclabilité. En

revanche cette stratégie a été appliquée sans succès sur le LNMO. En effet, malgré différentes chimies et

épaisseurs déposées, la protection de l’interface n’a permis ni d’améliorer le rendement, ni de changer la

cyclabilité du matériau actif. Il est possible que la nature chimique de la couche déposée sur LCP ou sur

LNMO ne soit pas identique et conduise donc à ces résultats différents.

Une étude détaillée de l’impédance des cellules à différents états de charge a été réalisée. Afin d’attri-

buer de manière univoque les différentes contributions des éléments de la cellule à l’impédance totale, des

cellules symétriques d’électrodes Li/Li et positive/positive ont d’abord été caractérisées. A partir de ces

données, un circuit électrique a pu être proposé, et nous a permis d’analyser tous les spectres d’impédance

obtenus. Grâce à cela, une étude approfondie des cinétiques interfaciales du matériau LNMO a été menée

à différentes températures, et à différents degrés de lithiation. Cette étude a permis de montrer une forte

dépendance de la résistance de transfert de charge avec la composition en lithium, et ainsi d’extraire des

valeurs de densité de courant d’échange pour les différents couples redox du matériau LNMO, ainsi que

les énergies d’activation associées à ces différents processus, mais également de déterminer l’impact de la

dégradation de l’électrolyte sur le transfert de charge à la positive et sur les résistances de SEI à 25°C.

Les processus diffusionnels ont pu être estimés grâce aux techniques de titration intermittente galvano-
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statique. Le modèle couramment utilisé est explicité en détail, et notamment les limites de son application

sont discutées, dans le cas d’électrodes composites. Il s’avère que la robustesse du modèle permet de prédire

assez justement les différentes valeurs thermodynamiques, même lorsqu’il est appliqué sur des systèmes

dont la géométrie n’est pas celle pour laquelle il a été conçu. Nous avons pu montrer que les phénomènes

d’attraction/répulsion électrostatique, traduits par le coefficient d’activité thermodynamique, influent sur

la dynamique de mobilité du lithium, selon l’état de charge globale du matériau (nombres de lithium

dans la phase). Une fois ces effets soustraits, le coefficient de diffusion thermodynamique a pu être estimé.

Il semble globalement constant sur la majorité de la délithiation (0.2 ≤ δ ≤ 0.8), avec comme valeur

moyenne 5 +
− 3 ·10−12 cm2.s−1, déterminée à la fois sur couche mince et composite.

Enfin, une approche très simple, basée sur le temps de Sand et les décharges en puissance, est proposée

pour déterminer un coefficient de diffusion apparent moyenné sur l’ensemble de la délithiation. Ce modèle

prédit assez justement un coefficient de diffusion qui reflète l’ensemble des processus limitants de la cellule.

Les perspectives qu’offre ce travail de thèse sont nombreuses, autant en terme d’études fondamentales

que d’amélioration des performances, avec notamment :

— Calculer un coefficient de symétrie et une constante réactionnelle associés au courant d’échange

dans le cas des couches minces et des électrodes composites.

— Appliquer le modèle du temps de Sand à d’autres matériaux actifs, différents grammages et diffé-

rentes tailles de grain afin d’en vérifier la robustesse.

— Appliquer un modèle de diffusion sphérique aux mesures de GITT sur électrodes composites pour

comparer avec les valeurs obtenues ici en géométrie plane.

— Caractériser la stabilité interfaciale apportée par une diminution de la température de fonctionne-

ment de la cellule, et déterminer la température critique où la dégradation de l’électrolyte, et par

conséquent du matériau actif, devient notable.

— Tester une cellule haut potentiel complète (LNMO vs graphite) à basse température pour voir si

cette stratégie permet également de limiter la consommation de lithium actif.

— Développer de nouveaux électrolytes/additifs pour augmenter la fenêtre électrochimique et/ou

limiter la corrosion de ces derniers.

— Tester d’autres matériaux de SEI artificielle que TiO2 ou Al2O3 afin de stabiliser les interfaces.
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Annexe A

Techniques de dépôts

A.1 Dépôt de couche mince par pulvérisation électrostatique (Elec-

trostatic Spray Deposition ou ESD)

Le principe de base du spray électrostatique consiste en la génération d’un aérosol à partir d’une

solution de précurseurs partant d’une aiguille vers un substrat chauffé, quand une haute tension est

appliquée entre ces deux derniers. La solution est constituée d’un mélange de sels inorganiques dissous dans

un mélange de solvants organiques. A cause de la différence de potentiel appliquée, l’aérosol, composé de

gouttelettes électriquement chargées, est attiré par le substrat chauffé et relié à la masse. Ensuite, plusieurs

étapes se succèdent telles que le transport, l’étalement, le séchage et la décomposition des gouttelettes

sur le substrat chauffé. Le schéma du dispositif expérimental est représenté sur la figure A.1

A.1.1 Description de la technique ESD

La formation d’un aérosol par un champ électrique est appelée l’électro-nébulisation. Ce processus est

gouverné par les propriétés physiques du liquide telles que la tension de surface, la viscosité, la densité

et la conductivité électrique. Il dépend aussi du diamètre de l’aiguille, de la force électrostatique, et du

débit de la solution. Ainsi, lorsqu’une différence de potentiel est appliquée entre le substrat métallique et

la pointe de l’aiguille métallique, le champ électrique Ec à la pointe de l’aiguille peut être calculé grâce à

l’équation A.1 :

Ec = Vc

rcln
4d
rc

(A.1)
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Figure A.1 – Schéma de la technique de spray électrostatique avec en rouge les paramètres de dépôt tels que débit (Q),

température (T), distance aiguille-substrat (d) et en bleu les paramètres physico-chimiques de la solution avec la concentration

(C), la conductivité (σ) et la tension superficielle (γ).

où Vc est la différence de potentiel appliquée entre l’aiguille et le substrat, rc est le rayon de l’aiguille

et d la distance entre l’aiguille et le substrat. Cette tension fournit le gradient électrique nécessaire pour

produire une séparation de charges à la surface du liquide.

Lorsque les espèces ioniques dans la solution émergent de la pointe de l’aiguille, elles suivent un

mouvement électrophorétique en réponse au champ électrique imposé. Les ions de polarité opposée au

champ électrique migrent vers l’intérieur de l’aiguille, tandis que les ions de même polarité que le champ

s’éloignent de la pointe de l’aiguille, i.e., vers le substrat. Par conséquent les ions de même polarité

sont enrichis à la surface du liquide sortant de l’émetteur. Le champ électrique qui pousse les ions est

contrebalancé par la tension superficielle du liquide (γ). Lorsque le champ électrique est suffisamment

fort, la solution liquide fait saillie à la pointe de l’aiguille pour former un cône dynamique, appelé « cône

de Taylor ». Le cône de Taylor idéal présente un angle de 49,3° (figure A.2).

Le champ électrique E0 nécessaire pour débuter l’électro-nébulisation est donné par l’équation A.2 :

E0 = 2γcos(49, 3)
ε0rc

1/2
(A.2)

où ε0 est la permittivité du vide.

A l’apex du cône de Taylor, le potentiel tend vers l’infini ce qui à pour conséquence l’allongement du
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Figure A.2 – Schéma du phénomène de nébulisation électrostatique.

cône et la formation d’un fin jet. Celui-ci finit par se détacher et se disperse sous forme des gouttelettes

primaires. Ganan-Calvo et al. [283] ont mesuré le diamètre d de ces gouttelettes primaires en fonction de la

solution de précurseur. Elles sont généralement comprises entre 1 et 2 µm et leur taille est proportionnelle

au débit (Q), à la conductivité (σ) et à la permittivité de la solution (εr), selon la loi de proportionnalité

A.3 :

d ∝ ε1/6
r

Q

σ

(1/3)
(A.3)

Durant leur transport à travers les gaz à pression atmosphérique, les gouttelettes subissent une ré-

duction de taille par évaporation du solvant, par conséquent la densité de charge par unité de volume

augmente. Une gouttelette peut alors atteindre la valeur limite de Rayleigh et se briser alors en une

multitude de nano-gouttes. La limite de Rayleigh est le point où les répulsions coulombiennes entre les

charges égalent les forces cohésives de la tension de surface du liquide, définie par l’équation A.4.

qRayleigh = 8π(γε0r3
g)1/2 (A.4)

où rg est le rayon de la goutte et qRayleigh le nombre de charges limite dans la goutte.

Quand une gouttelette chargée arrive en contact avec le substrat ou avec le début de formation de

la couche mince, la gouttelette se décharge, la charge étant transférée au substrat mis à la masse. Ce

processus est très rapide si le substrat est métallique, et donc avec une conductivité élevée. Dans ce

cas, la morphologie de la couche n’est pas influencée par la décharge des gouttelettes. L’utilisation de

substrat moins conducteur peut en revanche influencer la morphologie. Si l’évaporation du solvant n’est

pas terminée quand l’aérosol atteint le substrat chauffé, la solution humidifie la surface du substrat ou de

la couche déjà formée. La dissémination de la goutte va dépendre des coefficients interfaciaux de tension

entre le substrat, l’atmosphère ambiante et la gouttelette liquide. Le type de substrat va donc également

influencer ce processus, et donc la morphologie de la couche mince.
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Une décomposition du soluté peut se produire avant le dépôt sur le substrat (quand la température

est assez haute pour évaporer le solvant) ; dans ce cas des particules sèches arrivent sur le substrat et on

obtient des structures granuleuses. Quand les gouttelettes arrivent sur le substrat sous forme liquide (à

plus basse température) le processus d’étalement conduit à différentes morphologies, dépendantes de la

vitesse de séchage.

A.1.2 Contrôle des morphologies

Une grande variété de morphologies peut être obtenue [284, 285, 286], compte tenu du grand nombre de

paramètres en jeu dans cette méthode de dépôt. On peut les regrouper en 3 familles principales : couches

denses, couches poreuses en surface avec un fond dense et couches poreuses de type fractal. L’influence

des propriétés physico-chimiques de la solution de précurseurs et des différents paramètres expérimentaux

du procédé dans l’obtention de ces familles de morphologie a été caractérisée par Chen et al. [285] :

- La température est le paramètre principal qui influence la morphologie finale de la couche mince. Quand

la température de dépôt augmente, la morphologie des couches déposées varie de dense à hautement po-

reuse.

- la température d’ébullition de la solution impacte également fortement la morphologie : des tempé-

ratures inférieures au point d’ébullition vont plutôt conduire à des morphologies denses tandis que des

températures largement supérieures au point d’ébullition vont conduire à des morphologies très texturées.

- L’augmentation de la distance aiguille-substrat permet d’obtenir des morphologies plus poreuses car les

gouttelettes ont le temps de sécher durant leur vol.

- Le temps de dépôt influe sur la porosité qui s’accroît pour des temps longs. La morphologie de la couche

mince passe de relativement dense à poreuse car la dissémination des gouttelettes diminue à cause de la

plus petite tension de surface de la couche déjà déposée. Ceci conduit au dépôt de petites particules, qui

induit une augmentation de la rugosité de la surface, conduisant à un recouvrement préférentiel.

- La diminution de concentration de la solution de précurseur permet d’obtenir des morphologies plus

denses.

- L’influence du champ électrique n’est pas très importante, cependant on peut légèrement augmenter la

densité en augmentant le champ électrique.

Les avantages de cette technique sont :

- Un équipement simple et peu coûteux.

- Des dépôt réalisables sous atmosphère contrôlée ou non.
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- Un contrôle facile de la morphologie des couches déposées.

- Une vitesse importante de dépôt, de la centaine de nm jusqu’à plusieurs µm par heure.

- Un large choix de précurseurs permettant la fabrication de nombreux composés.

Par exemple, durant cette thèse, cette technique a été utilisée pour déposer divers matériaux d’électrode

tels que LiFePO4, LiMnPO4, LiCoPO4, LiCoxFe1-xPO4, LiNi0.5Mn1.5O4, Li4Ti5O12, mais également un

conducteur ionique (Li3PO4) ou encore des barrières de diffusion à base de Pt.

A.2 Dépôt de couche mince par Atomic Layer Deposition (ALD)

L’ALD est une technique de dépôt chimique en phase vapeur (CVD) qui repose sur une réaction

solide/gaz irréversible, avec au moins deux composés gazeux injectés de façon séquentielle. Cette réaction

est répétée de façon cyclique. Un cycle ALD consiste généralement en quatre étapes, comme l’illustre

schématiquement la figure A.3-a : La première étape consiste en une réaction gaz-solide, c’est-à-dire la

réaction de chimie-sorption du premier réactif (réactif A), typiquement un organo-métallique (étape 1).

Cette étape est suivie d’un temps de purge pour éliminer le précurseur n’ayant pas réagi et les sous-produits

gazeux (purge 2). L’étape suivante constitue la deuxième réaction gaz-solide, c’est-à-dire la réaction de

chimie-sorption du second réactif (réactif B), généralement un réactif non métallique, tel qu’un oxydant

pour former des oxydes ou un précurseur azoté pour viser la formation de nitrures (étape 2). Vient ensuite

une nouvelle purge pour éliminer le précurseur n’ayant pas réagi et les sous-produits gazeux (purge 2b).

Dans le cas d’une ALD idéale, les paramètres expérimentaux n’influent pas sur la vitesse de dépôt, tant

que les précurseurs sont injectés en excès, et que l’on se trouve dans la fenêtre ALD. Cette fenêtre, décrite

dans la figure A.3-b, correspond à la gamme de température où la réaction est auto-limitante et conduit

à une mono-couche de matériau par cycle. En réalité, ce cas est très rarement atteint et les vitesses de

croissance obtenues sont généralement inférieures à une monocouche/cycle [207]. Plusieurs paramètres

expérimentaux peuvent donc impacter la vitesse de croissance, tels que la pression dans le réacteur, la

température des précurseurs et leur pression de vapeur saturante, la nature de la surface du substrat, les

temps d’injection et de purge, etc. [206].

Un facteur qui dicte les propriétés des films ALD est la cristallinité du film déposé : selon qu’il soit

amorphe ou cristallin, ou selon les phases présentes, les applications qui en découlent ne seront pas les

mêmes. Des films amorphes sont souhaités, par exemple, comme barrières de diffusion, puisque les joints

de grain fournissent généralement un chemin de diffusion préférentiel. Des films cristallins avec une phase

bien spécifique sont souvent préférables pour leurs propriétés chimiques ou électriques. Il est difficile de
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Figure A.3 – (a) Représentation schématique des différentes étapes constituant un cycle ALD et (b) Diagramme représentant

les vitesses de croissance en fonction de la température. (A et B) Température de substrat trop faible menant à la condensation

du précurseur (A) ou à une trop faible réactivité (B). (C) Gamme de température de dépôt ALD idéale (fenêtre ALD). (D

et E) Température de substrat trop élevée entraînant un régime CVD (D) ou la décomposition du précurseur (E).

déterminer à l’avance si un processus ALD donné entraînera la formation d’un film amorphe ou cristallin,

et dans le cas d’un film cristallin, quelles phase, orientation et taille de cristal seront obtenus.

A.2.1 ALD thermique

Le bâti ALD thermique utilisé dans le cadre de cette thèse a entièrement été conçu au SIMaP. Les

précurseurs utilisés sont le trimethylaluminium (TMA, Sigma-Aldrich, (CH3)3Al, pureté 99.9+%) pour

fabriquer l’alumine, l’isopropoxyde de titane(IV) (TTIP, Sigma-Aldrich, C12H28O4Ti, pureté 98% min.)
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pour le TiO2 et l’isopropoxyde de vanadium(V) (VTIP, Strem chemicals, 98%+, OV(OCH(CH3)2)3) pour

le V2O5. Le N2O est utilisé comme gaz oxydant, et l’argon comme gaz vecteur. Les précurseurs sont placés

dans un bulleur thermostaté ou non. Les lignes amenant les précurseurs sont en général chauffées à 70°C

afin d’éviter la condensation du précurseur. Les gaz réactifs arrivent par le dessus du réacteur, où un une

plaque chauffante placée au centre de ce dernier, permet de chauffer les échantillons à la température

de réaction souhaitée, jusqu’à 600°C. Les produits de réaction, vectorisés par les cycles de purges, sont

amenés à un four de décomposition à 500°C. Le principal inconvénient de cette ALD thermique est le

précurseur de N2O, qui semble présenter une plus faible réactivité en dessous de 200°C que le processus

TMA-H2O [287]. La température du substrat pour réaliser les films minces de Al2O3 et de TiO2 a été

fixée à 200 et 250°C, respectivement. La vitesse de croissance de ces films est de l’ordre de 0.08 et 0.07

nm/cycle ALD sur substrat de silicium, respectivement. Un exemple de détermination des paramètres de

dépôt et de vitesse de croissance est présenté ci-après (partie A.2.4). En raison de la température élevée de

réaction, cette ALD a uniquement été utilisée pour réaliser les dépôts d’Al2O3 et de TiO2 sur les couches

minces de LCP et LNMO.

A.2.2 ALD assistée par plasma (Plasma-Enhanced ou PE-ALD)

Le bâti PE-ALD du SIMAP est une ALD R200 Advanced Picosun System du fabricant finlandais

Picosun. L’isopropoxyde de titane(IV) (TTIP, Sigma-Aldrich, C12H28O4Ti, pureté 98% min.) à été utilisé

comme précurseur de titane et un plasma d’oxygène a été utilisé comme oxydant. Dans cette configuration

le plasma est déporté et c’est la chute des ions et des radicaux oxygène sur le substrat qui permet

l’oxydation de l’organométallique. Pour réaliser les dépôts de TiO2, la température de substrat a été fixée

à 110°C et la puissance du plasma oxygène à 2800 W. Le cycle ALD est composé de 2 secondes d’injection

de TTIP, 6 secondes de purge, 6 secondes d’exposition au plasma O2 et à nouveau 6 secondes de purge.

Ces paramètres de dépôt ont été optimisés sur substrat de silicium et sont censés conduire à une vitesse de

croissance de 0.08 nm/cycle. Ces expériences d’optimisation sont explicitées en partie A.2.4. Ce résultat se

retrouve sur électrode composite : la figures A.4-b présente la cyclabilité d’électrodes composites LNMO

sonic protégées ou non par 50 cycles ALD de TiO2. La perte de capacité est de nouveau identique pour

les deux échantillons.
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Figure A.4 – Tests de cyclage d’électrodes composites LNMOs, protégées par dépôt de TiO2 par PEALD (régime C/3 D/2,

3-5 V vs Li+/Li)

A.2.3 ALD spatiale

L’ALD spatiale (SALD) est une autre configuration de l’ALD, développée dans les années 1970 [288],

où le dépôt n’est pas réalisé de façon séquentielle dans le temps mais dans l’espace. Pour cela, les différents

gaz (précurseur A et B et gaz de purge) sont injectés en continu et c’est le substrat qui se déplace vers les

différentes buses de gaz. Le schéma de ce type de bâti est présenté sur la figure A.5. Cette configuration

permet d’obtenir des vitesses de croissance beaucoup plus élevées et ne requiert pas forcément l’utilisation

d’un vide poussé, les dépôts pouvant même être réalisés à atmosphère ambiante. Cette technologie est

promise à un avenir prometteur notamment en développement industriel pour les dépôts d’oxydes

Ce type d’ALD a été envisagé afin de réaliser des dépôts d’Al2O3 à basse température, compatible

avec les électrodes composites. Les dépôts réalisés par SALD ont été effectués au LMGP grâce à David

Munoz-Rojas. La configuration des buses de ce réacteur permet d’effectuer l’équivalent de 4 cycles ALD

en un passage de substrat. Un cycle SALD correspond à un aller retour de substrat et donc à 8 cycles

ALD classique. Des dépôts de 10 et 60 cycles SALD (correspondant donc à 80 et 500 cycles ALD) ont
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Figure A.5 – (a) Principe de fonctionnement d’un réacteur ALD spatial et (b) tests de cyclage d’électrodes LNMOso

protégées par dépôt d’Al2O3 par SALD (régime C/3 D/2, 3-5 V vs Li+/Li)

été effectués sur des électrodes composites de LNMOso, puis ces électrodes ont été testées par rapport au

lithium. Une fois encore, comme indiqué sur la figure A.5-b, aucune amélioration significative n’a pu être

observée, la perte de capacité étant très similaire pour les 3 échantillons.

A.2.4 Détermination de la vitesse de croissance

La vitesse de croissance moyenne (ou GPC pour growth per cycle) en fonction des conditions ex-

périmentales peut-être déterminée en réalisant un dépôt suffisamment épais pour être caractérisé par

microscopie à balayage, ellipsométrie ou réflectométrie. C’est cette dernière technique que nous avons ap-

pliquée pour déterminer les paramètres optimaux de dépôt dans le réacteur PE-ALD, ainsi que le GPC,
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Figure A.6 – (a) Vitesse de croissance (GPC) en fonction du nombre de cycles de PE-ALD de TiO2 sur substrat de

silicium, et influence des paramètres de dépôt sur l’épaisseur de 200 cycles PE-ALD de TiO2 : (b) Température de substrat

(c) Puissance du plasma (d) Temps d’exposition au plasma. seq représente les temps d’injections de TTIP/purge/plasma

02/purge, respectivement.

présenté en figure A.6. Pour des conditions de dépôt telles que : température de substrat de 110°C, puis-

sance de plasma de 2800 W et une séquence d’injection TTIP 2s /purge 6s / plasma O2 6s/ purge 6s,

l’évolution de l’épaisseur de TiO2 sur silicium, en fonction du nombre de cycles ALD, est bien linéaire

avec un GPC de 0,08 nm/cycle. Sur les figures A.6-b,c,d on peut voir qu’une puissance de plasma élevé

augmente fortement le GPC. L’élévation de la température de substrat augmente également le GPC dans

une moindre mesure, tandis qu’un temps d’exposition au plasma plus long diminue légèrement le GPC. On

voit bien ici l’intérêt de l’ALD assistée par plasma puisque l’on peut atteindre des GPC relativement éle-

vées en comparaison du procédé thermique à la même température (≤ 0.01 nm [207]). Le procédé semble

donc parfaitement adapté pour le dépôt de films minces protecteurs d’électrodes composites contenant

des polymères.
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A.2.5 Analyse de rugosité de surface par AFM

Afin de vérifier l’homogénéité des dépôt réalisés, des analyses AFM de surface ont été menées. La figure

A.7 présente un résultat caractéristique obtenu lors de l’analyse d’un dépôt de TiO2 réalisé par PE-ALD.

Deux paramètres importants permettent d’évaluer la rugosité de surface : Ra, la rugosité moyenne qui

est un écart moyen arithmétique, défini par l’équation A.5 et Rq, la rugosité moyenne quadratique, défini

par l’équation A.7.

Ra = 1
N

N∑
j=1
|rj | (A.5)

avec

rj = zj − z̄ (A.6)

où zj est la hauteur au point j et z̄ la hauteur moyenne d’une ligne.

Rq =

√√√√ 1
N

N∑
j=1

r2
j (A.7)

On voit qu’ici la rugosité définie par ces deux paramètres est extrêmement faible (Ra = 0.12 nm & Rq =

0.15 nm) ; on a donc un dépôt très homogène de TiO2 à la surface du silicium.

Figure A.7 – Analyse de la rugosité de surface de dépôt de TiO2 sur silicium, réalisé par PE-ALD.
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A.2.6 Évaluation de la conductivité des couches ALD déposées

Afin d’évaluer la conductivité des couches de TiO2 déposées par ALD thermique, des mesures ont été

réalisées, selon la procédure décrite en annexe C.3.2, sur des échantillons LNMO dont nous avions au

préalable estimé la conductivité (cf. partie 2.3.4.2). Ces résultats sont compilés sur la figure A.8. Il s’avère

qu’entre 5 et 10 cycles déposés (environ 0.35 et 0.7 nm, respectivement), la conductivité du matériau

LNMO est très peu affectée. En revanche avec 50 cycles ALD de TiO2, elle tombe à 6, 3+
−0, 5 ·10−9 S.cm−1.

Par soustraction de la conductivité du LNMO, et en admettant un modèle de conduction électronique

linéaire (pas d’effet tunnel), on peut estimer grossièrement la conductivité de ces couches de TiO2 à

environ 5 +
− 4 ·10−11 S.cm−1 à 25 °C.

Figure A.8 – Conductivité du LNMO, en fonction de l’épaisseur de dépôt de TiO2, en coordonnées d’Arrhenius.
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Annexe B

Caractérisations structurales,

physico-chimiques et texturales

B.1 Diffraction des rayons X

La diffraction des rayons X est basée sur l’interaction d’un faisceau monochromatique de rayons X

avec les atomes d’un matériau solide cristallisé (dont l’organisation atomique présente un ordre à longue

distance). Les plans cristallographiques dans lesquels sont répartis les atomes ont la capacité, dans des

conditions particulières, à diffracter le rayonnement X. Ainsi, en orientant un faisceau de rayons X par

rapport à l’échantillon étudié et en positionnant judicieusement le détecteur, on peut capter le signal

diffracté par une famille de plans cristallins de l’échantillon. Les conditions de diffraction sont données

par la loi de Bragg :

nλ = 2d · sin(θ) (B.1)

La diffraction des rayons X permet notamment l’identification de phases et leurs quantifications, l’affine-

ment de structure cristallographique, la mesure de texture cristallographique ou encore la détermination

de contraintes résiduelles. La plupart de ces mesures peuvent être menées en température sous atmosphère

contrôlée ou non. La plupart des diffractogrammes on été obtenus grâce au diffractomètre «de poudre»

PANalytical X’Pert PRO MPD. L’application principale de la technique de diffraction des rayons X dite

« de poudre » est l’identification de phases. Elle peut être mise en oeuvre sur tout type d’échantillon

polycristallin se présentant sous forme pulvérulente, massive ou en film mince. L’indexation des pics ob-

tenus lors de la mesure permet de remonter à la nature du matériau analysé à travers l’examen de sa
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structure cristallographique. L’étude des diffractogrammes de poudre permet de mettre en oeuvre d’autres

méthodes comme l’affinement des paramètres de maille, la détermination de taille de cristallites, pour al-

ler jusqu’à l’affinement de structure. L’instrument est configurable pour des mesures en incidence rasante

coplanaire spécifiques aux films minces polycristallins. Ce mode à été largement utilisé pour l’analyse des

films minces réalisés par ESD. Il peut également être configuré pour des mesures de réflectivité, ce qui

a permis notamment de déterminer les vitesses de croissance des oxydes déposés par ALD sur silicium.

Le faisceau de rayons X est généré par une anode de cuivre ou de cobalt pour les mesures en géométrie

Bragg-Brentano. Selon les éléments présents dans l’échantillon on peut ajouter des fentes de divergence

et anti-diffusion programmables.

B.1.1 Affinement structural par la méthode de Rietveld

Le logiciel Full Prof développé par Juan Rodriguez-Carvajal [289] a été utilisé pour réaliser l’affinement

de profil et de structure des diffractogrammes obtenus. Tout d’abord, l’affinement de profil avec contrainte

de maille (APCM) a été réalisé en exploitant la méthode de Le Bail [290]. La fonction Pseudo-Voigt a

été utilisée pour affiner uniquement les positions angulaires, permettant de déterminer les paramètres de

maille (a, b, c) et le profil des raies. La fonction Pseudo-Voigt (Npr = 5) décrit le profil de raies obtenues

par la somme pondérée d’une fonction de type Lorentzienne et d’une fonction de type Gaussienne. Cette

fonction est décrite par l’équation B.2 :

Ω(2θ) = η · L(2θ,HL) + (1− η) ·G(2θ,HG) (B.2)

où le facteur de forme η définit la forme des pics entre les limites gaussienne (η = 0) et lorentzienne

(η = 1).

Les fonctions L et G dépendent de 2θ et des fonctions HG et HL décrites par les équations B.3 et B.4 :

HG =
[
U · tan2θ + V · tanθ +W

]1/2
(B.3)

HL = X · tanθ + Y/cosθ (B.4)

H représente la largeur à mi-hauteur des pics de diffraction. Si le profil des pics est purement gaussien,

H = HG ; s’il est purement Lorentzien, H = HL. La composante gaussienne HG présente une variation de

type Caglioti simplifiée [291] (U, V, W sont les coefficients de Caglioti) et la composante lorentzienne HL
dépend des paramètres X et Y. Ainsi, les paramètres de maille (a, b, c), les paramètres de profil (W, V,

U, η=shape, X), le bruit de fond (background) ainsi que les asymétries 1 et 2 sont affinés dans cet ordre.
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Par un jeu d’itérations successives, un diffractogramme calculé est obtenu et doit coïncider au mieux

avec le diffractogramme expérimental. La qualité d’un affinement est appréciée en faisant la différence

entre le diagramme issu du modèle et celui de l’acquisition expérimentale. Plusieurs facteurs de confiance

sont calculés pour rendre compte de la qualité de l’affinement. Ces facteurs sont désignés par RBragg, Rp,

Rωp, Rexp (en %) et χ2 :

- le facteur RBragg rend compte de la qualité du modèle structural pour chaque phase φ indépendamment

du profil des raies. Il est défini selon la formule suivante : RBragg = Σk(Ikobs − Ikcalc)2/Σi(Ikobs) où Ikobs
représente l’intensité intégrée observée à la keme réflexion, et Ikcalc l’intensité calculée correspondante.

- les facteurs de profil Rp et Rωp caractérisent la qualité de l’affinement dans son ensemble, en tenant

compte à la fois de la forme et des intensités des raies de diffraction ainsi que du bruit de fond :

Rp = Σi(yiobs − yicalc)2/Σi(yiobs)

Rωp = (Σiwi(yiobs−yicalc)2/Σiwi(yiobs)2) où yiobs et yicalc représentent l’intensité individuelle observée et

l’intensité individuelle calculée à chaque pas i du profil. wi désigne le poids associé à l’intensité mesurée.

- le facteur minimum attendu (en tenant compte de la statistique du diagramme expérimental) : Rexp =

((N − P + C)/Σiwi(yiobs)2)1/2 où N est le nombre de points mesurés dans le diagramme, P le nombre

de paramètres affinés et C le nombre de contraintes. A partir de ces deux derniers facteurs Rωp et Rexp),

il est possible de calculer un paramètre statistique, dénommé χ2 qui tend vers l’unité lorsque le modèle

correspond parfaitement aux données expérimentales : χ2 = (Rωp/ Rexp)2.

Les positions atomiques représentatives de la structure ont ensuite été affinées grâce à la méthode

Rietveld [292], consistant en l’ajustement des intensités des raies. Les paramètres de maille (a, b, c) et de

profil (U, V, W, η, X) déterminés précédemment par la méthode de Le Bail sont fixés lors de l’affinement de

structure, mais sont pris en compte. Seules les positions (x, y, z) des atomes de nickel, manganèse, oxygène

et lithium sont affinées, ainsi que les facteurs de déplacement isotrope Biso (ou d’agitation thermique).

B.1.2 Estimation de taille de cristallites par DRX

La taille de cristallites peut être estimée grâce à l’analyse de la largeur des pics de diffraction. En effet

l’élargissement du pic est relié à une diminution de la taille des cristallites. Cependant d’autres facteurs

conduisent aussi à l’élargissement des pics, notamment les facteurs instrumentaux, liés aux conditions de

mesures expérimentales. Afin d’éliminer cette contribution, il est d’usage d’effectuer une mesure sur un

standard (généralement une poudre de silicium) dans les conditions de mesures de l’échantillon (même

géométrie, masques, monochromateurs, détecteurs), afin de connaître l’élargissement dû à l’appareil. A

partir de cette mesure, on détermine une fonction qui rend compte de l’élargissement des pics en fonction
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de l’angle de mesure. La soustraction de cette fonction à la mesure de l’échantillon permet d’obtenir

l’élargissement des pics dû aux tailles de cristallites et aux micro-contraintes telles que des dislocations,

des distorsions non-uniformes du réseau, etc.

L’équation de Sherrer [293] (B.5) permet donc d’estimer la taille de cristallite en fonction de la largeur

à mi-hauteur ou de la largeur intégrale du pic (β), de la longueur d’onde utilisée pour la mesure (λ) et

d’une constante de proportionnalité K. Ce facteur K dépend de la façon dont a été mesurée la largeur

du pic, de la forme des cristallites et de leur distribution en taille. Il peut prendre des valeurs comprises

entre 0.62 et 2.08 mais se situe le plus souvent autour de 1.

β(2θ) = Kλ

Lcosθ
(B.5)

La fonction de Williamson-Hall [258] (B.6) permet de séparer les contributions dues aux tailles de

cristallites et aux contraintes.

βtotal = βe + βL = C · ε · tanθ + Kλ

Lcosθ
(B.6)

d’où

βtotal · cosθ = C · ε · sinθ + Kλ

L
(B.7)

En traçant βtotal · cosθ en fonction de sinθ, on obtient la composante de déformation à partir de la

pente de la courbe (C · ε) et la composante de taille de cristallites avec l’intersection à l’ordonnée (KλL ).

Les cristallites peuvent être anisotropes et présenter des croissances favorisées selon certaines directions.

Regarder plusieurs pics d’indices hkl différents permet d’estimer cette anisotropie, tandis que l’appliquer

sur une famille d’indices hkl identiques permet de déterminer une barre d’erreur. Dans ces travaux,

l’analyse des pics a été réalisée avec Highscore plus. Un standard de poudre de silicium a permis de

déterminer la contribution instrumentale en géométrie Bragg-Brentano et en fente fixe. Certains pics ont

été exclus car leurs profils étaient difficiles à fitter (forte asymétrie sur les pics aux bas angles, pics de

faibles intensités).

B.2 Microscopie électronique à balayage (MEB)

Les clichés de microscopie ont été réalisés sur un MEB-FEG ZEISS ultra 55 (équipement du CMTC).

Ce type de microscope possède un canon à effet de champ (FEG) de type Schottky. Il fonctionne sous

vide poussé (10−6 à 10−7 Pa). La tension d’accélération peut être modulée de 100 V à 30 kV. Cela permet
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d’obtenir des résolutions de l’ordre de 1 nm à 15 kV en électrons secondaires. Les différents détecteurs

installés sur l’appareil comprennent un détecteurs d’électrons secondaires (In-Lens/Everhart-Thornley),

un détecteur d’électrons rétrodiffusés (EsB/QBSD) et un détecteur d’électrons transmis (STEM). Les

électrons secondaires permettent d’obtenir une grande profondeur de champ tandis que les électrons

rétrodiffusés permettent d’obtenir un meilleur contraste morphologique. Le MEB-FEG est également

équipé d’un système de micro-analyse X à sélection d’énergie (EDS) avec un détecteur SDD (BRUKER

AXS-30 mm2) permettant d’obtenir des analyses élémentaires de la composition chimique de l’échantillon.

Il possède aussi un système d’analyse EBSD avec caméra CCD numérique (EDAX HIKARI PRO) et

logiciel OIM permettant de déterminer les orientations cristallographiques locales au sein de matériaux

cristallins.

B.2.1 Distribution de taille de particules avec ImageJ

L’image est traitée avec le logiciel ImageJ afin de définir un contraste permettant de séparer les

particules à compter du fond (ici le scotch carbone). L’avantage d’utiliser le scotch carbone est la légèreté

de l’élément carbone qui apparaît très sombre au MEB. Une fois la calibration d’échelle effectuée (x pixels

= y nm), le logiciel permet une détection des différentes particules présentant une forme circulaire ou

pseudo-circulaire, si elles sont suffisamment dispersées.

B.3 Spectrométrie de masse à plasma à couplage inductif (ICP-MS)

La spectrométrie de masse est une technique instrumentale d’analyse reposant sur la séparation,

l’identification et la quantification des éléments constitutifs d’un échantillon en fonction de leur masse.

Elle est basée sur le couplage d’une torche à plasma générant des ions et d’un spectromètre de masse

qui sépare ces ions en fonction de leur masse. L’analyse des échantillons par ICP-MS peut être divisée

en quatre étapes : introduction-nébulisation, ionisation, séparation en masse, détection. L’échantillon est

mis en solution. Un passeur automatique d’échantillons couplé à une pompe péristaltique introduit la

solution dans une chambre de vaporisation où le nébuliseur la transforme en un aérosol liquide composé

de micro-gouttelettes de quelques µm à l’aide d’argon gazeux. L’aérosol ainsi formé est envoyé dans une

torche à plasma d’argon à très haute température (entre 6000 et 10000°C), suffisante pour vaporiser,

dissocier, atomiser et ioniser complètement la plupart des éléments. Une partie de ce plasma (10%) est

échantillonnée par un premier orifice de 1 mm de diamètre environ au sommet d’un cône en nickel ou en

platine, puis se détend sous l’effet du vide modéré (1-2 mbar) qui règne dans une chambre de pompage
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différentiel (qui permet de passer de la pression atmosphérique au vide secondaire du spectromètre de

masse) et passe ensuite dans un deuxième orifice, le skimmer. Un système de vide différentiel accélère

les ions du plasma vers un ensemble de lentilles électrostatiques qui extrait les ions chargés positivement

et les transporte vers un filtre de masse quadripolaire. Cet ensemble de lentilles est aussi appelé lentille

ionique. Ce filtre de masse transmet seulement les ions présentant un rapport masse sur charge particulier,

déterminé en fonction de la fréquence appliquée au quadripôle. Le principe du spectromètre est basé sur

la séparation des éléments en fonction de leur charge et de leur masse. Les quatre barres cylindriques

qui composent le spectromètre sont séparées en deux paires opposées et soumises à un courant continu

(DC) et alternatif (RF). Les deux paires ont des tensions continues opposées et des tensions alternatives

de même amplitude et de signe opposé. Dans le plan formé par la paire positive les ions légers sont

trop déviés et heurtent les barres. L’ion à analyser et ceux ayant une masse supérieure restent entre

les deux barres. Dans ce plan le quadripôle joue le rôle de filtre passe-haut. Dans le plan de la paire

négative, ce sont les ions lourds qui sont déviés, ce qui équivaut à un filtre passe-bas. En combinant ces

deux filtres, seuls les ions ayant le rapport m/z (masse/charge) désiré seront transmis au détecteur. La

partie détection s’effectue grâce à un multiplicateur d’électrons à dynodes discrètes. Pour la détection

des ions positifs, une série de dynodes est soumise à une tension négative de quelques milliers de volts.

L’extrémité de la série de dynodes est reliée à la terre. A la sortie du quadripôle, un ion positif, attiré par

la tension négative, heurte la surface semi-conductrice de la première dynode. Cet ion positif provoque

l’émission d’un ou de plusieurs électrons secondaires qui heurtent à nouveau la paroi de la deuxième

dynode : un effet « boule de neige » se produit. A l’extrémité de la série de dynodes, pour un ion qui

heurte le détecteur, environ 100 électrons atteignent un collecteur équipé d’un préamplificateur. Le signal

se traduit en nombre d’impulsions (nombre de coups), une interface informatique assure le transfert des

données afin qu’elles soient traitées. Pour un isotope donné, le nombre d’ions mesuré permet de calculer

directement la concentration de l’élément analysé grâce à un logiciel de traitement quantitatif et qualitatif

de l’enregistrement. Les nombres de coups sont convertis en concentrations grâce à l’utilisation de deux

types de calibrations : externe (solutions étalon) et interne (spikes). L’ICP-MS présente une excellente

sensibilité, lui permettant de détecter des éléments présents au niveau du ppt dans une solution de roche

ou dans de l’eau. Sans aucune séparation chimique, il permet l’analyse de nombreux éléments en trace

au niveau du ppb. La précision varie d’un élément à l’autre en fonction du potentiel d’ionisation et des

matrices étudiées, l’incertitude moyenne étant inférieure à 3 %.
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B.4 Spectroscopie Raman

La spectrométrie Raman est une technique d’analyse des matériaux, non destructive, basée sur l’in-

teraction entre un rayonnement monochromatique, délivré par un laser, et le matériau étudié. C’est une

méthode d’analyse de spectroscopie vibrationnelle complémentaire de la spectroscopie infra-rouge. Le

spectre Raman obtenu est une carte d’identité du ou des matériaux analysés. Il peut apporter un grand

nombre d’informations relatives au matériau étudié : phases en présence, cristallinité, contrainte, dopage,

etc. Différents types de matériaux peuvent être analysés (semi-conducteurs, oxydes, polymères) sous forme

solide, liquide ou gazeuse. Le spectromètre Raman utilisé dans le cadre de cette thèse est un Renishaw

In-Via Visible / Proche IR (514, 785 nm) avec imagerie intégrée. Des cellules en température permettent

d’effectuer des mesures dans une gamme de température allant de -70 à 700°C, sous atmosphère contrôlée

ou non.

B.5 Microscopie électronique à transmission (TEM)

Le microscope électronique en transmission (MET) utilise une des interactions électrons-matière, la

diffusion élastique des électrons. C’est cette diffusion qui est responsable de la diffraction dans un matériau

cristallisé. La puissance d’un MET est de pouvoir visualiser l’information soit dans l’espace réel (image

représentative de l’état cristallin du volume de matière traversé), soit dans l’espace réciproque (spots

lumineux constituants le diagramme de diffraction électronique). Pour obtenir de bons résultats, il est

très important d’avoir un échantillon très mince (100 nm ou moins), afin qu’un grand nombre d’électrons

puissent le traverser et contribuer à un signal fort.

Les acquisitions TEM ont été réalisées sur un MET-FEG JEOL 2100F. La tension d’accélération de

200 kV permet une résolution jusqu’à 0.23 nm. Il est équipé de détecteurs STEM BF/HAADF et EDX

JEOL Centurio 1 mrad. L’analyse chimique locale en STEM BF/HAADF et EDX est possible grâce à

une sonde de faible dimension (0,2 à 1,5 nm).

B.5.1 Préparation de lame mince par faisceau d’ion focalisés

La préparation de lame mince a été effectuée sur un MEB-FIB ZEISS NVISION 40. Cet instrument

possède une colonne MEB GEMINI équipée d’un canon à effet de champ (FEG) de type Schottky per-

mettant une résolution de 1.1 nm à 20kV. La colonne ionique permet donc d’obtenir un faisceau d’ions
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focalisés (FIB = Focused Ion Beam). Cette colonne (SIINT ZETA) fonctionne avec une source de Gal-

lium, les ions pouvant être accélérés entre 1kV et 30kV. Cela permet d’abraser la matière localement et

de manière précise à l’échelle du micromètre, voire du nanomètre, tout en visualisant au MEB la zone

d’intérêt au cours de l’usinage (figure B.1-a). L’abrasion ionique résulte de l’éjection d’atomes ou d’ions de

l’échantillon par des chocs principalement élastiques entre les ions gallium et le solide. Cette interaction

conduit à l’émission d’ions secondaires ou d’atomes neutres et d’électrons secondaires. Les atomes éjec-

tés se redéposent majoritairement à l’arrière du front d’avancement du faisceau d’ions. Les ions gallium

peuvent aussi s’implanter dans le solide et déstabiliser la structure cristalline de l’échantillon sur une

certaine épaisseur dépendant directement de l’énergie des ions, pouvant conduire à une amorphisation de

la structure de l’échantillon. Cet instrument est aussi équipé d’un système de dépôt CVD local métallique

(W ou Pt) ou isolant (SiO2), permettant de protéger la zone d’intérêt lors de l’abrasion. Des micromani-

pulateurs, classiquement des pointes fines en tungstène, permettent de manipuler les petits objets ou les

lames minces une fois leurs préparations achevées (figure B.1-b).

Figure B.1 – (a) Préparation et (b) manipulation de lame mince.
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Caractérisations électrochimiques

C.1 Assemblage et cyclage de batteries au lithium en laboratoire

C.1.1 Préparation d’électrode composite

Afin de fabriquer l’électrode composite, la poudre est broyée en présence de 10% massique de carbone

black pendant une vingtaine de minutes. Une solution contenant 10% massique de PVDF (Solef homopo-

lymère 6020, poids moléculaire 670-700 kDa) dans la N-méthyl-2-pyrrolydone (NMP) est préparée puis

ajoutée au mélange matériau actif/carbone, afin d’obtenir une répartition massique de 80 :10 :10 maté-

riau actif/carbone/PVDF respectivement. La pâte obtenue est fortement visqueuse. Il faut ajouter un

petit volume de NMP (par exemple 10 gouttes pour une formulation à 500 mg de matériau actif) afin

d’obtenir une encre homogène ayant une viscosité adéquate à l’enduction. Le mélange est agité pendant

1 à 2h avant enduction. L’enduction se fait sur un substrat d’aluminium au moyen d’un "doctor blade",

puis l’aluminium enduit est étuvé à 60°C pendant 12h et finalement séché sous vide à 90°C pendant 2h.

Des disques de diamètres 10, 12 ou 14 mm sont découpés à l’emporte-pièce. Le disque ainsi obtenu est

pesé et l’épaisseur mesurée. La différence avec la masse du substrat nu d’aluminium permet d’obtenir la

masse d’électrode, et donc de matériau actif. C’est cette masse qui est utilisée pour les calculs de capacité

théorique, ainsi que pour déterminer le grammage de l’électrode. L’épaisseur de l’électrode nous permet

d’estimer la porosité. Elle est ici comprise entre 30 et 50 %.
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C.1.2 Assemblage de pile bouton

Les composants de piles bouton utilisés dans ces travaux proviennent de chez Hohsen, et sont constitués

d’inox 316L. L’électrode positive est placé coté aluminium sur un disque d’inox de diamètre 16 mm et

d’épaisseur 0.5 mm. Deux séparateurs (Viledon et Celgard), découpés en diamètre respectivement de 16.5

et 16 mm sont imprégnés d’électrolyte LP30 (Aldrich, EC :DMC/LiPF6 1M) et placés sur la cathode.

0.1mL de LP30 est ajouté avant de placer l’électrode de lithium. Elle est constituée d’une feuille de

lithium (partenaire industriel), préalablement découpée en diamètre 14 mm et centrée sur un disque

d’inox diamètre 16 mm, épaisseur 1 mm. Un ressort vague de hauteur 1.4 mm permet de maintenir le

contact en amenant une pression moyenne d’environ 1 bar. L’empilement est représenté sur la figure C.1

Figure C.1 – Vue éclatée des différents composants de la pile bouton.

C.1.3 Tests électrochimiques

Les techniques de caractérisations électrochimiques mises en oeuvre ont principalement été réalisées

à courant constant (mode galvanostatique), en circuit ouvert (OCV), ou en alternant ces deux modes

(GITT). Pour ces tests, le régime de charge ou de décharge peut-être exprimé en C/n (D/n), qui signifie

que l’intensité du courant imposé permet la charge (décharge, respectivement) complète du matériau

en n heures. Par exemple un régime de C/3 D/2 signifie qu’un courant imposé lors de la charge permet

208



C.2. Calcul du facteur thermodynamique

d’effectuer celle-ci en 3 heures et un courant plus fort imposé lors de la décharge permet d’effectuer celle-ci

en 2h.

Les mesures électrochimiques ont été réalisées sur des multi-potentiostats VMP3 ou VMP300 (Biologic

S.A., Claix, France) permettant tous deux de travailler en mode galvanostatique et potentio-statique, et

d’effectuer des mesures de spectroscopie d’impédance.

C.1.3.1 Électrolyte contenant LiClO4 comme sel

La figure C.2 présente la courbe de première charge d’une électrode composite LNMO sonic avec un

électrolyte contenant LiClO4 comme sel en concentration 1M dans EC/DMC 1 :1, entre 3 et 5 V vs

Li+/Li. Il est impossible de rejoindre la borne supérieure de potentiel car au dessus de 4,92 V le potentiel

n’évolue plus et tend même à diminuer vers 4,9 V vs Li+/Li. Cette expérience témoigne de l’oxydation

continue de l’électrolyte lorsque celui-ci contient le LiClO4, probablement due à une mauvaise passivation

de l’électrode positive.

Figure C.2 – courbe de première charge du LNMOs avec un électrolyte LiClO4 1M dans EC/DMC 1 :1, entre 3 et 5 V vs

Li+/Li.

C.2 Calcul du facteur thermodynamique

Le facteur thermodynamique peut-être calculé selon l’équation C.1 ou C.2. La première est plus

adaptée pour une délithiation biphasée, où on définit les espèces lithium neutre et sites vacants comme
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un mélange des deux espèces, et donc qui tend vers l’idéalité lorsque l’une se retrouve infiniment diluée

dans l’autre. La deuxième (eq. C.2), est plus adaptée pour une délithiation monophasée, où le lithium

neutre est de plus en plus dilué dans une matrice de sites libres, à mesure que la délithiation avance.

W = − F

RT
δ(1− δ)∆E

∆δ (C.1)

W = − F

RT
δ

∆E
∆δ (C.2)

La figure C.3 présente la variation du facteur thermodynamique et du coefficient de diffusion thermo-

dynamique en fonction de l’avancement de la délithiation, selon qu’ils soient calculés d’après l’équation

C.1 ou C.2. On voit que, sur l’intervalle de composition 0.2 ≤ δ ≤ 0.8, l’utilisation de l’un ou l’autre des

modèles conduit à un écart maximum d’un facteur 5. En revanche, les modèles divergent lorsque delta

s’approche de 0 ou 1.

C.3 Spectroscopie d’impédance

C.3.1 Principe

La spectroscopie d’impédance électrochimique (abrégée SIE ou EIS en anglais) est une technique de

caractérisation qui permet d’étudier la fonction de transfert de systèmes électrochimiques, qui est en

général non linéaire et non stationnaire. Afin de considérer que la mesure est effectuée sur un système

linéaire invariant dans le temps, il suffit d’appliquer une perturbation de très faible amplitude autour d’un

point de fonctionnement supposé quasi-stationnaire (système à l’équilibre) pendant la mesure. Dans ces

conditions, il est ainsi possible d’obtenir une réponse électrique fiable correspondant à l’état du système au

moment de la perturbation. Dans la pratique, il s’agit d’appliquer une perturbation sinusoïdale en poten-

tiel (PEIS : Potentiostatic Electrochemical Impedance Spectroscopy) de quelques millivolts d’amplitude

autour de la tension d’équilibre du système. La réponse sinusoïdale de sortie sera obtenue en courant et

accompagnée d’un déphasage et d’une variation d’amplitude dépendant des éléments présents dans le sys-

tème. L’impédance électrochimique correspond alors au rapport du signal d’entrée sur le signal de sortie. Il

est généralement de coutume de l’exprimer sous forme complexe. En reportant sur un graphique, l’opposé

de la partie imaginaire en fonction de la partie réelle, il est possible de représenter le spectre d’impédance

dans le plan de Nyquist. Cette mesure, valable pour une seule fréquence, va alors être effectuée sur toute

une gamme fréquentielle afin de pouvoir avoir une image complète du système électrochimique étudié.

L’ensemble des points obtenus constitue ainsi le diagramme d’impédance électrochimique. Les mesures
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Figure C.3 – Variation lors de la charge du LNMO-esd (a) du facteur thermodynamique et (b) du coefficient de diffusion

thermodynamique, selon un modèle monophasé (carrés vides) ou biphasé (cercles pleins).
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ont été réalisées par le biais d’un Biologic VMP3 ou VMP300 dans un domaine de fréquence généralement

compris entre 5 MHz et 100 mHz (parfois jusqu’à 10 mHz). Nous avons utilisé les modes PEIS avec une

amplitude de 5 à 20 mV et les modes GEIS (lors de mesures operando) avec une amplitude inférieure à

10% du courant de travail (généralement entre 5 et 20 µA).

C.3.2 Mesures de conductivité

Les électrodes testées en conductivité ont été montées en pile bouton : Les collecteurs de courant sont

d’un coté le substrat inox du dépôt d’électrode par ESD, de l’autre une pastille de Gas Diffusion Layer

(GDL) constituée de fibres de carbone conducteur de diamètre 10 ou 12 mm qui permet de créer le contact

électrique sans détériorer le matériau. Le contact sur le GDL est repris avec un disque d’inox de diamètre

16 mm. Le schéma sur la figure C.4 décrit le montage. Le GDL a été évalué en court circuit entre deux

disques d’inox pour vérifier qu’il ne contribuait pas à l’impédance des systèmes. L’impédance du montage

en court circuit conduit uniquement à une résistance de 2,5+
−0,5 ohms (câbles et contacts électroniques)

ainsi qu’une inductance de 3 · 10−6 H due aux câbles. Ces valeurs sont équivalentes à celles d’une pile

bouton en court-circuit composée uniquement de cales d’inox.

Figure C.4 – Vue éclatée des différents composants du montage de conductivité.

Pour mesurer la conductivité électronique à différents stades de délithiation, l’électrode de film mince

de LNMO a été montée suivant la procédure usuelle, ensuite chargée jusqu’à la stoechiométrie souhaitée
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puis démontée à l’aide d’un démonte pile bouton (fabrication LEPMI). Afin de limiter les risques de

courts-circuits lors du démontage, les collecteurs d’inox supportant la feuille de lithium ont été protégés

au moyen de Teflon et de scotch Kapton, comme on peut le voir sur la figure C.5. L’électrode est ensuite

Figure C.5 – Cales d’inox dont les bords sont protégés par un isolant électrique.

rincée avec du DMC, d’abord avec une seringue/aiguille pour produire un léger flux, puis pendant 1

minute dans deux bains différents, sous légère agitation. L’électrode est ensuite séchée puis remontée

en pile bouton avec le GDL. Après mesure de la conductivité, la pile bouton est de nouveau ouverte

et l’électrode remontée face au lithium, afin de l’amener vers une nouvelle stoechiométrie. Juste après

remontage, on peut contrôler le potentiel pour vérifier la stoechiométrie mesurée en conductivité. Malgré

tout le soin apporté à cette expérience, très peu de cellules n’ont pas court-circuité, le démonte pile-bouton

n’étant pas vraiment propice à une ouverture délicate.
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Annexe D

Étude de l’électrode Lithium métal

L’électrode de lithium métal constitue une des stratégies les plus intéressantes pour obtenir des batte-

ries à haute densité d’énergie [294]. En effet, avec une capacité théorique de 3860 mAh.g−1 et un potentiel

de -3,04 V vs ESH, la stabilisation de cette électrode pourrait permettre l’émergence de nouvelles technolo-

gies telles que les batteries Li-S et Li-Air. La réalisation de cet objectif exige une meilleure compréhension

de l’évolution du lithium métallique au cours des cycles de charge/décharge dans les cellules électrochi-

miques. Des obstacles technologiques importants, tel que le rendement faradique, la faible durée de vie

et des problèmes de sécurité ont freiné la commercialisation des batteries à anodes en lithium métal. Ces

problèmes sont essentiellement liés à la réactivité du lithium métal envers les électrolytes. Les réactions

secondaires indésirables entre l’électrolyte et l’électrode forment une interphase électrolyte solide (SEI)

[52], consommant le lithium actif et réduisant le rendement faradique et la durée de vie de la cellule. Par

ailleurs, au cours de la recharge, les dépôts de lithium peuvent se faire de façon inhomogène et former des

dendrites. La croissance dendritique est la principale source d’accident des batteries au lithium. Depuis

des décennies, les chercheurs ont essayé de résoudre ce problème [295], mais le mécanisme de nucléation

et de propagation des dendrites n’est toujours pas entièrement compris. L’hypothèse principale est qu’une

distribution de courant inégale induit des inhomogénéités de surface conduisant à des zones où le lithium

nuclée préférentiellement [296]. Sur des électrodes de Li non cyclées, cette nucléation préférentielle aboutit

à une perturbation sous la surface, causant une fracture localisée dans le SEI. Cela expose le lithium mé-

tal sous-jacent qui mène à la formation d’une dendrite à cet emplacement. A la surface de cette dendrite

se forme immédiatement une nouvelle SEI, consommant une quantité importante de lithium. Lorsque la

polarité est inversée et que le lithium de la dendrite est dissout, la structure peut être isolée physiquement

via fracture ou défaillance mécanique. De même, le lithium à la base de la dendrite peut être supprimé,

215



Annexe D. Étude de l’électrode Lithium métal

laissant le reste de la structure isolé électroniquement, mais toujours attaché à la surface au travers d’une

couche de SEI isolante. Ces deux structures inactives sont appelées lithium mort. Ces processus causent

une réduction de rendement faradique et entraînent la perte de lithium actif.

Durant cette thèse, les matériaux d’électrode positive ont systématiquement été testés vis à vis d’une

électrode négative de lithium métal. Il est donc d’une grande importance de comprendre l’évolution de

cette électrode au cours du cyclage électrochimique, et de la caractériser afin de pouvoir par la suite

éliminer ses contributions, par exemple dans les mesures d’impédances de systèmes complets. C’est dans

cette optique que des cellules symétriques ont été montées. Ces cellules contiennent deux électrodes de

lithium métal et l’électrolyte conventionnel LP30 (1M LiPF6 dans EC/DMC 1 :1 vol.). Ce sont ces mêmes

constituants qui ont été utilisés pour tous les tests de matériaux d’électrode positive durant cette thèse

(sauf précision).

D.1 Détermination de circuit équivalent par étude de systèmes symé-

triques

D.1.1 Système lithium/LP30/lithium

Figure D.1 – Évolution de l’impédance d’une cellule symétrique de lithium au cours du temps (électrolyte : LiPF6 1M dans

EC/DMC 1 :1).

Tout d’abord, l’évolution dans le temps et à 25°C de ces cellules symétriques a été caractérisée par

spectroscopie d’impédance. La figure D.1 présente l’évolution de l’impédance de ces cellules sur un inter-

valle de 50 heures. A très haute fréquence, on observe la résistance d’électrolyte, puis on a un premier arc

de cercle à 20 Hz, qui traduit les interfaces (transfert de charge et SEI) à la surface du lithium. Enfin, à

plus basse fréquence, on observe un deuxième arc de cercle qui traduit la diffusion du lithium dans ces
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SEI. On peut voir que la contribution de l’interface à l’impédance augmente rapidement au cours des

premières heures avant de se stabiliser après environ 5 heures. Cette évolution traduit la formation de la

SEI en surface du lithium par dégradation de l’électrolyte. Les composés ainsi formés permettent d’isoler

électroniquement le lithium métal et donc de limiter par la suite la dégradation de l’électrolyte.

La cellule symétrique a ensuite été soumise à un courant positif de 100 µA pendant une heure, relaxée

puis de nouveau soumise à un courant négatif cette fois (-100 µA), pendant deux heures. Des mesures

d’impédance ont été réalisées au cours de cette expérience. La figure D.2 présente les résultats de cette

expérience. On peut voir que l’impédance élevée du système initial (PEIS t0) conduit à une polarisation

importante (env. 480 mV) dès lors que la cellule est soumise à un courant. Cette polarisation s’effondre

rapidement pour atteindre 200 mV après une heure de courant constant. Les impédances GEIS t1 et

PEIS t1, mesurées à la fin de la chrono-potentiométrie et après relaxation, respectivement, sont bien plus

faibles. Lorsque le courant est inversé, on observe de nouveau un pic de potentiel mais bien plus faible

qu’initialement (-100 mV). Ce potentiel s’effondre de nouveau pour atteindre une valeur minimale de -31

mV. L’impédance GEIS t2, mesurée sous courant à ce potentiel, est également nettement plus faible. Au

bout d’environ 30 minutes, le potentiel ré-augmente brutalement jusqu’à -320 mV avant de s’effondrer de

nouveau vers une valeur d’environ -110 mV (PEIS t3). Lors du cycle suivant, l’impédance GEIS t4 a été

réalisée après le minimum de potentiel, au cours de la remontée de ce dernier, à environ 75 mV.

Afin de comprendre ces comportements en potentiel, ces expériences ont été comparées aux remar-

quables travaux de Wood et al. [270]. Dans ce rapport, une cellule symétrique de lithium avec un électrolyte

LP30 est cyclée en alternant courant positif et courant négatif avec un temps égal entre chaque polarité. La

cellule utilisée permet également un suivi operando par vidéo-microscopie afin d’observer le comportement

du dépôt de lithium. Les figures D.3 et D.4 présentent leurs résultats et interprétations.

Les courbes de cyclage galvanostatique peuvent être directement corrélées aux changements de mor-

phologie des électrodes de lithium métal : Pendant le demi-cycle initial, la nucléation de la dendrite se

produit de façon non homogène à la cathode. Étant donné que la SEI sur le lithium dendritique, fraî-

chement déposé, présente une impédance plus faible, la cinétique de réaction sera plus rapide sur ces

dendrites qu’à la surface, la suite du dépôt de lithium se produira donc préférentiellement sur les den-

drites existantes plutôt que de former de nouvelles dendrites. Le nature du mécanisme réactionnel entre

croissance de la dendrite existante et nucléation de nouvelle dendrites est dictée par la SEI, qui dépend

du type d’électrolyte. Lors du changement de polarité, la voie de réaction dominante à l’anode est la

dissolution du Li dendritique, favorisée cinétiquement. Alors que le nombre de lithium actif dans les den-

drites s’approche de zéro, une augmentation caractéristique de la polarisation de la cellule apparaît, en
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Figure D.2 – (a) Évolution de la polarisation d’une cellule symétrique de lithium sous courant (b) Spectres d’impédance

réalisés aux différents temps t0, t1, t2 et t3 (c) circuit équivalent proposé pour déconvoluer les différentes contributions

(électrolyte : LiPF6 1M dans EC/DMC 1 :1).
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Figure D.3 – Images pour une cellule cyclée à 5 mA.cm−2 (mesure à deux électrodes). La morphologie du lithium et la courbe

de tension correspondante sont présentées à différent temps (a) avant cyclage ; (b) après le premier demi-cycle (formation

des dendrites) ; (c) au minimum de polarisation (dissolution du lithium) ; (d) au maximum de polarisation ; (e) morphologie

en fin du demi-cycle ; piqûres observées (exemples en cercles jaunes) ; (f) morphologie à la fin du troisième demi-cycle ; de

nouvelles dendrites sont déposées dans les puits qui se sont formés à la fin du cycle précédent (cercles jaunes) [270].

raison d’une transition vers la dissolution du lithium de coeur. L’électro-dissolution de ce lithium «bulk»

conduit à la formation de piqûres. Par la suite, comme les couches de surface sont fracturées lors des pi-

qûres, des voies de réaction cinétiquement plus rapides sont formées. Au fur et à mesure de la dissolution,

la surface associée à la formation de ces puits continue à augmenter, ce qui entraîne une diminution de

la polarisation de la cellule. En changeant de nouveau la polarité, les dendrites de lithium préféreront

nucléer dans ces puits. La polarisation de la cellule est donc principalement reliée à la surface développée

de lithium déposé ainsi qu’aux différents potentiels du lithium, qu’il s’agisse de lithium dendritique, de

lithium «bulk» passivé, ou de lithium «bulk» issus des piqûres.

Le lien avec les variations observées en impédance devient évident puisque cette dernière est directe-

ment impactée par la surface des électrodes. Ainsi lorsque des dendrites sont présentes à chaque électrode,

l’impédance est très faible car la surface de lithium augmente considérablement, et la cinétique d’oxy-

doréduction liée à ce lithium dendritique fraîchement passivé est élevée (GEIS t2). Lorsque le lithium
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Figure D.4 – Les changements de polarisation (haut) sont corrélés avec une représentation schématique de la morphologie

(milieu) et diagrammes de barrière d’énergie (bas). Dans le diagramme de barrière énergétique, la différence entre les lignes

solides et pointillées sont pour les conditions d’équilibre et de polarisation, respectivement. Les diagrammes de barrière

énergétique affichent des voies de réactions dominantes pour chaque électrode. Ceci est représenté aux quatre points de la

courbe de tension : (a) Début du demi-cycle : la nucléation de dendrite est le processus cinétiquement lent. (b) Minimum de

polarisation de la cellule : les dendrites sont présentes sur les deux électrodes ce qui induit des voies de réactions cinétiquement

rapides. (c) Maximum de polarisation : le lithium actif est retiré des dendrites. La transition vers l’électro-dissolution du

lithium de coeur réduit la cinétique. (d) Seconde diminution de la polarisation : les piqûres permettent l’accès au lithium de

coeur ce qui augmente la cinétique [270].

dendritique d’une électrode est totalement consommé, le potentiel remonte brutalement (GEIS t4), ce qui

correspond au mécanisme de création de piqûres sur cette électrode. Puis le potentiel chute de nouveau

car le potentiel de dissolution du lithium issu des piqûres est plus faible. En parallèle, l’autre électrode

où se produit le dépôt de lithium voit sa surface augmenter ce qui contribue à l’impédance relativement

faible observée au point PEIS t3.

A la lumière de ces expériences, un circuit équivalent est proposé afin de décomposer les différentes

contributions observées dans les diagrammes d’impédance. Le circuit est composé d’une inductance reflé-

tant la contribution due aux câbles, puis d’une résistance pour la contribution de l’électrolyte. Les couches

passives du lithium sont décomposés en trois contributions R//CPE. La contribution à haute fréquence

pourrait être due aux couches natives relativement stables. La contribution à basse fréquence (25 Hz) cor-
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respondrait en partie aux couches passives fraîches, et au transfert de charge. La contribution à moyenne

fréquence est aussi une couche passive, mais elle est moins claire. Elle est sensible à la dissymétrie des

électrodes et pourrait donc correspondre au lithium frais.

Figure D.5 – (a,b et c) Variation des différentes résistances et capacités équivalentes extraites grâce au circuit équivalent

proposé sur la figure D.2 et (d) évolution de ces résistances en coordonnées d’Arrhenius.

D.1.2 électrode positive/LP30/électrode positive

L’impédance de cellules symétriques d’électrodes de LNMO sonic-optimisé a été menée juste après

montage (t = 0h) et après 36 heures. L’impédance de ces cellules, présentée sur la figure D.6, se révèle

être beaucoup plus simple que pour le lithium. En effet, on retrouve une inductance due aux câbles et

une première résistance due aux contacts et à l’électrolyte. Vient ensuite un arc centré sur 3,5 kHz, et

dont la capacité équivalente à été mesurée à 1 · 10−8 F.cm−2, en prenant la surface du carbone contenu

dans l’électrode (155 cm2). Cette capacité est trop faible pour être attribuée au matériau et trop élevée

pour une interface. Il pourrait s’agir d’effet de tortuosité électronique au sein de l’électrode composite

[297, 298]. A plus basse fréquence (≤ 400 Hz), le diagramme d’impédance présente un comportement

capacitif imparfait qui peut être analysé grâce à un élément à phase constante. Cette capacité traduit
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l’accumulation de charges à l’interface du matériau.

Figure D.6 – Diagrammes d’impédance d’une cellule symétrique LNMO sonic-optimisé juste après montage en pile bouton

(carrés noirs) et après 36 heures, à 25°C (ronds rouges).

D.1.3 Circuit électrique pour systèmes complets

Le circuit électrique qui a été déduit des parties précédentes est composé d’une inductance de câbles

et d’une résistance de contact électronique qui traduisent tous les phénomènes électroniques à très haute

fréquence (≥ 1 MHz). On a ensuite une résistance d’électrolyte localisée à haute fréquence, typiquement

autour du mégahertz. Nous avons ensuite décidé d’utiliser 3 R//CPE en série qui traduisent les différentes

interfaces et SEI observées. Il n’est pas nécessaire d’en utiliser quatre (3 pour la négative et 1 pour la

positive) car certains processus surviennent à des fréquences caractéristiques très proches. Ces processus

se produisent à des fréquences caractéristiques comprises entre 0.1 MHz et 20 Hz. On a ensuite un

dernier R//CPE pour le transfert de charge à la cathode. Ce processus s’observe dès lors que l’électrode

positive devient passante, et donc à des états de charge définis (voir partie 2.3.6 et 3.2.6). La fréquence

caractéristique de ce processus est dépendante notamment du couple redox impliqué dans le transfert

de charge, et évolue entre 20 et 0.1 Hz. Enfin, un élément Warburg permet d’analyser la contribution

provenant de la diffusion du lithium dans les SEI et dans le matériau actif. Cette contribution survient

généralement pour des fréquences inférieures à 1Hz.
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D.1.4 Conclusion

Nous avons pu justifier les différents domaines de fréquence associés à l’interface lithium/électrolyte et

LNMO/électrolyte, ainsi que l’amplitude et les variations des différentes contributions. Cela nous a permis

d’attribuer sans ambiguïté les contributions de l’interface positive à l’impédance lors des expériences en

cellules complètes à différentes températures et différents états de charge (cf. chapitres 2 et 3).
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