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Introduction

Depuis plusieurs décennies, l’explosion démographique accompagnée du changement

drastique de mode de vie et de la mondialisation des moyens de productions lié à

l’augmentation de l’utilisation des technologies nomades et connectées (smartphone,

internet et grille de serveur mondiale) et des moyens de transports engendrent une

augmentation exponentielle de la demande en énergie, et plus particulièrement en énergie

électrique. Pour résoudre ce problème de consommation d’énergie, l’humanité s’est

principalement tournée vers l’utilisation des énergies fossiles (charbon, gaz et pétrole)

dans le domaine des transports (bateaux, avions, camions, voitures) et de la production

d’électricité. De plus, la raréfaction des ressources (les gisements s’épuisant et étant de

plus en plus difficile d’accès) et les fortes tensions géopolitiques actuelles notamment avec

la Russie et au Moyen-Orient engendrent une augmentation très importante des prix de

l’énergie. Si l’on ajoute à cela, la nécessité d’une transition écologique franche et rapide,

causée par l’urgence climatique qui touche notre planète justement liée à l’utilisation

massive des ressources fossiles comme le pétrole, il devient extrêmement important de

changer drastiquement nos modes de production d’énergie vers l’utilisation de ressources

renouvelables.

Cependant, le passage à une production basée sur des énergies renouvelables (éolien,

solaire, hydroélectrique...), est encore freiné par le fait qu’elles restent et resteront

intermittentes (c’est-à-dire qu’elles ne produisent pas de manière continue) ce qui n’est

pas en accord avec la demande quotidienne en énergie et les innovations des technologies

nomades. Ces nouveaux modes de production nous demandent donc de développer

des nouvelles technologies de stockage efficaces de l’énergie. Une des pistes les plus

intéressantes est le stockage électrochimique de l’énergie qui permet de transformer

l’énergie électrique en énergie chimique de manière réversible, avec un bon rendement et

en étant très facilement adaptable en termes de poids, de capacité de stockage ou même de

tension/intensité redélivrée.

Parmi les systèmes de stockages électrochimiques de l’énergie, les batteries Li-ion

sont actuellement les plus développées, les plus connues et les plus utilisées notamment

pour les technologies d’électroniques nomades et les véhicules électriques. Cependant,

leur utilisation à grande échelle pose encore des problèmes écologiques, éthiques et de

sécurités. Les problèmes les plus connus du grand public sont liés à la sécurité de ces

systèmes. On pense notamment à l’explosion des batteries causée par la croissance de
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dendrites de lithium, des électrolytes inflammables et de la forte instabilité des matériaux

d’électrode positive chargés. Bien que ces systèmes soient globalement très surs, il existe

quand même une probabilité non négligeable d’accident qui pourrait avoir un coût humain

ou économique très élevé. Les industriels et les chercheurs cherchent donc une solution

efficace et économiquement viable pour résoudre ces problèmes de sécurité .Une des

solutions les plus envisagées pour résoudre les problèmes de sécurité des batteries est

l’utilisation d’un électrolyte solide inorganique qui serait donc non-inflammable, moins

sensible à la température ( moins de pertes de capacité avec le froid) et surtout bien plus

stable chimiquement, électrochimiquement et mécaniquement en enlevant tout possibilité

de contact des électrodes.

Les premiers électrolytes solides ont fait leur apparition dans les années 60 et l’alu-

mine β permit le développement des premiers systèmes tout-solide (ZEBRA pour Zero

Emissions Batteries Research Activity). La recyclabilité de ce matériau, son abondance et

sa très faible conductivité électronique étaient très intéressantes mais sa faible conductivité

ionique à température ambiante a fortement limité sa diffusion vers le grand public. Avec

le temps, de nombreux matériaux ayant une bonne conductivité ionique à température

ambiante ont été développés comme le LGPS (Li10GeP2S12 : σ = 1,2 x 10−2 S.cm−1 à

Tamb) ou l’argyrodite (Li6PS5Cl : σ > 10−3 S.cm−1 à Tamb).

La technologie tout-solide bulk reste cependant freinée par deux verrous très impor-

tants. Le premier est la méthode de mise en forme des électrolytes solides inorganiques

nécessitant souvent un frittage par pressage à haute température ce qui ne permet pas la

fabrication de batteries avec les méthodes et machines actuellement utilisées dans l’in-

dustrie. Le deuxième, et le plus important, est le grand nombre de problèmes interfaciaux

engendrés par ces systèmes comme la perte ou le mauvais de contact entre les différentes

particules (apportant une grande résistance au transfert des ions lithium), les problèmes de

stabilité et de compatibilité chimique ou électrochimique entre les différents composants

mais aussi l’interdiffusion d’espèces aux interfaces. Toutes ces interactions limitent la

durée de vie des systèmes et nécessitent encore beaucoup d’études de caractérisation

des mécanismes mis en jeu aux interfaces pour optimiser ces systèmes. L’étude de ces

mécanismes et de ces interfaces est l’objectif majeur de cette thèse et est rendu possible

par de nombreuses méthodes mais la plus adaptée est de loin l’analyse de surface par

spectroscopie de photoélectrons (XPS).

Cependant, dans le contexte géopolitique et climatique actuel, le problème majeur

posé par ce type de batteries est lié à l’éthique et à l’écologie. En effet, l’extraction et le
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traitement des différents minéraux qui constituent les matériaux présents dans les batteries,

comme le cobalt ou le nickel, sont extrêmement polluants et réalisés avec très peu de

considération écologique ou éthique.

En effet les différents oxydes de métaux présents dans les batteries sont principale-

ment extraits en Afrique (Congo) ou en Russie avant d’être expédier en Chine pour la

production des batteries. Le plus souvent l’extraction et le traitement sont faits dans de

très mauvaises conditions de travail (esclavage, travail des enfants. . .) et avec des normes

environnementales quasi inexistantes.

Dans l’objectif de résoudre ces problèmes éthiques et écologiques, des batteries au

Lithium basées sur des matériaux organiques bio-sourçables et recyclables et étudiées.

Les matériaux organiques offrent en effet d’énormes avantages. Ils sont basés sur des élé-

ments très abondants avec une réelle possibilité d’être issus de ressources renouvelables.

Leurs faibles masses molaires et leurs possibilités d’échanger beaucoup d’ions lithium leur

donnent aussi une très grande capacité spécifique. Cependant, dans l’état actuel, les bat-

teries organiques avec un électrolyte liquide ont une faible durée de vie et sont donc non

commercialisables. En effet la plupart des matériaux organiques pouvant servir de maté-

riaux d’électrodes (souvent dérivés de la quinone, de carboxylates de lithium aromatiques

ou d’amines aromatiques) souffrent d’une grande solubilité dans la grande majorité des

solvants utilisés dans les électrolytes classiques (mélange de carbonate organique : EC,

DEC.. . .). Ces batteries souffrent donc d’une très rapide perte de performance et donc

d’une durée de vie très faible rendant ces batteries pratiquement inutilisables. Une des

solutions à ce problème serait de développer des batteries organiques tout solide. C’est

dans ce contexte que s’inscrit ce travail de thèse débuté en 2019 dans le cadre du pro-

jet ANT DEOSS (DEvelopment of Organic batteries with Solid-State electrolytes) qui est

une collaboration entre 4 laboratoires CNRS et est coordonné par le LG2A :

• Le LRCS (Université de Picardie Jules Verne),

• Le LG2A (Université de Picardie Jules Verne),

• L’IMN (Université de Nantes),

• L’IPREM (Université de Pau et des Pays de l’Adour).

L’objectif de ce projet est donc de développer des batteries Li-ion tout organiques et

tout solides qui permettraient donc d’avoir des systèmes de stockages électrochimiques

de l’énergie sûrs, éthiques et écologiques. Le projet DEOSS s’articule autour de plusieurs

points :
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• La synthèse des matériaux actifs d’électrodes et des électrolytes organiques so-

lides ainsi que la caractérisation (LG2A, IMN, LRCS) de leurs propriétés physico-

chimiques et électrochimiques.

• la fabrication et la caractérisation électrochimique des batteries (LRCS)

• la caractérisation des surfaces et des interfaces des matériaux actifs, électrolytes,

électrodes et batteries par différentes techniques d’analyses de surfaces et de maté-

riaux (IPREM)

Mes travaux de thèses sont l’objet des deux derniers points tandis que le premier point est

l’objet d’une autre thèse de doctorat réalisée par B. Irié-Bi au sein de LRCS et du LG2A.

Tous les résultats obtenus lors de ce travail de thèse seront présentés en 5 chapitres.

Le premier chapitre de ce manuscrit sera consacré à l’étude détaillée de l’état de l’art

sur les batteries Li-ion, sur les matériaux électroactifs organiques et leur fonctionnement

ainsi que sur les électrolytes solides inorganiques et organiques.

Le second chapitre portera sur l’explication détaillée des méthodes analytiques et des

différents procédés de formulation et de fabrication utilisées pour mes travaux.

Dans le troisième chapitre nous nous concentrerons sur l’étude de matériaux actifs

prometteurs (quinones, diimide aromatique et dicarboxylate de lithium) dans des sys-

tèmes tout solide avec un électrolyte inorganique sulfure dans l’objectif d’étudier et de

comprendre la réactivité de ces matériaux et les mécanismes mis en jeu aux interfaces

électrodes/électrolyte.

Le quatrième chapitre se concentrera sur un matériau d’électrode positive à haute

conductivité électronique et haut potentiel : la TCNQ. Nous étudierons aussi des dérivés

de la TCNQ comme son dérivé lithié mono-réduit (LiTCNQ) ou le complexe à transfert

de charges TTF-TCNQ. Ces matériaux seront également étudiés en utilisant toujours

l’argyrodite comme électrolyte solide afin de comprendre les différents problèmes de

cyclabilité que nous avons.

Le cinquième et dernier chapitre sera donc dédié aux études réalisées sur des systèmes

tout solide et 100% organique. Nous présenterons les résultats obtenus avec des systèmes

utilisant l’électrolyte solide organique développé pendant le travail de thèse B. Irié-Bi.



Chapitre 1

État de l’art

1.1 Batteries Li-ion

1.1.1 Histoire

L’histoire des systèmes de stockage électrochimique de l’énergie commence avec la

découverte de l’électricité par Alessandro Volta durant le 18eme siècle et avec l’invention,

par Volta, de la première batterie primaire (système ne pouvant pas être rechargé). La pile

Volta consiste en un empilement de plaques de zinc et de cuivre séparées par des lamelles

de coton imbibées de saumure et recouverte de cire. Il n’y aura que très peu d’évolution du

système de Volta avant le milieu du 19eme siècle.

En 1836, le britannique John Daniell met au point un nouveau système de batterie

primaire bien plus performant et toujours basé sur le couple zinc cuivre. La pile Daniell est

constituée d’une lame de cuivre et d’une lame de zinc plongées, respectivement, dans une

solution 1M de CuSO4 et de ZnSO4 reliées par un pont salin de Chlorure de potassium.

Cu/CuSO4(aq)1M//KCl(aq)//ZnSO4(aq)1M/Zn

Les piles Volta et Daniell fonctionnent toutes les deux sur le même principe électrochi-

mique. La tension de 1.1 V délivrée par ces deux piles est la différence de potentiel entre

les couples Zn2+/Zn (-0.762 V vs ESH) et Cu2+/Cu (0.34 V vs ESH). Le fonctionnement

de ces piles engendre l’oxydation du zinc ( Zn → Zn+2 + 2e− ) et la réduction du

cuivre ( Cu2+ + 2e− → Cu ). Ces deux piles fonctionnent donc jusqu’à la consommation

totale du cuivre en solution ou de l’électrode de zinc. L’oxydation du cuivre n’étant pas

possible en milieu sulfate ou dans la saumure, ces deux piles ne peuvent pas être rechargées.

Les premiers accumulateurs secondaires (batteries pouvant être rechargées)[1] font

leur apparition au milieu du 19eme siècle avec l’invention, par Gaston Planté en 1859, de

la batterie plomb-acide [2, 3] (électrodes de Pb et PbO2 plongé dans l’H2SO4). Ce système

est encore très utilisé aujourd’hui notamment dans l’automobile (batterie de démarrage

pour les voitures thermiques) et dans les onduleurs. Lors de la décharge de l’accumulateur,
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des cristaux de sulfate de plomb se déposent sur les deux électrodes selon les réactions

suivantes :

— A l’électrode positive, PbO2 + HSO−4 + 3 H+ + 2 e− → PbSO4 + 2 H2O

— A l’électrode négative, Pb + HSO−4 → PbSO4 + H+ + 2 e−

Pendant la charge, à l’électrode positive, le sulfate de plomb est oxydé en dioxyde de

plomb PbO2 selon cette réaction :

PbSO4 + 2 H2O ==> PbO2 + HSO−4 + 3 H+ + 2 e−.

A l’électrode négative, le sulfate de plomb est réduit en plomb métal :

PbSO4 + H+ + 2 e− ==> Pb + HSO−4 + H2O.

Le couple Pb/PbO2 permet d’obtenir une tension de 2.1 V. Ce type d’accumulateur présente

une densité énergétique d’environ 30 à 40Wh/kg.

En 1899, un système basé sur le nickel et le cadmium et offrant une densité énergé-

tique bien plus importante que les systèmes plomb-acide est mis au point par Waldmar

Jungner, un Suédois. En 1947, Neumann réussit à étanchéifier complètement l’accumula-

teur permettant d’améliorer les performances et la sécurité du système. Les accumulateurs

nickel cadmium délivrent une tension nominale de 1.2 V avec une densité énergétique

de 40 à 60 Wh/kg. Pendant la charge, l’électrode d’hydroxyde de nickel s’oxyde en oxy-

hydroxyde de nickel (de Ni2+ à Ni3+) et l’électrode d’hydroxyde de cadmium se réduit

en cadmium métal ( Cd2+ à Cd) et inversement lors de la décharge. 20 ans plus tard, le

système Ni-Métal-hydrure est mis au point ayant une densité énergétique plus importante

que les accumulateurs Ni-Cd. Les système NiMH fonctionne sur le même principe que

les accumulateurs Ni-Cd mais le cadmium est remplacé par un alliage hydrurable à base

de lanthane et de nickel (LaNi5)qui se réduira sous forme d’hydrure métallique lors de la

charge.

Au début des années 1970, les premiers systèmes au lithium [4] font leur apparition en

présentant de nombreux avantages :

— L’utilisation de lithium métallique pour électrode négative permet une densité éner-

gétique et une capacité inédite grâce à la très faible masse volumique et faible masse

molaire du lithium métallique comme on peut le voir sur la figure 1.1.

— Le potentiel très bas du lithium (-3.04 V/ESH) permet d’avoir une très bonne ten-

sion de sortie des piles.

Cependant, ces systèmes n’ont pas la possibilité d’être des accumulateurs secondaires.

En cause, le lithium métal dans l’électrode négative qui cause une croissance de dendrites
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de lithium métallique lors de la charge (à bas potentiel, on a réduction des Li+ en Li)

pouvant entrainer des courts-circuits et donc des incendies.

Les premiers accumulateurs secondaires au lithium ont été développés 1978 par

Goodenough (prix Nobel chimie 2019) et Yazami. [5, 6]. Ces accumulateurs n’utilisent

pas de lithium métallique [7] comme électrode mais font circuler des ions Li+ d’une

électrode à l’autre : c’est la technologie Li-ion [8, 9]. Dans ces systèmes, comme le lithium

n’est que sous forme ionique, il ne se trouve jamais sous forme Li° résolvant ainsi les

problèmes de sécurité liés à la croissance de dendrites. Les travaux de J.R. Dahn[10, 11]

ont beaucoup contribué au développement de la technologie qui a été commercialisée en

1991 par SONY avec un système :

— électrode positive : LCO (oxyde de cobalt lamellaire lithié : LiCoO2)

— électrode négative : graphite

— électrolyte : LiPF6 dissout dans un mélange d’éthylène carbonate et de diéthyl-

carbonate (EC/DEC).[12]

Figure 1.1 – comparaison des différents types de batteries en terme de puissance spécifique

et d’énergie spécifique[13]

Aujourd’hui, la technologie Li-ion n’a pas beaucoup changé, la plupart des bat-

teries vendues sont toujours basées sur les mêmes électrodes, le sel de lithium de

l’électrolyte est, le plus souvent du LiTFSI ou du LiPF6. Cependant, il y a des al-

ternatives intéressantes au LCO et au graphite. Les électrodes LFP (LiFePO4), NMC
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(LiNi1−(y+z)Mn1−(x+z)Co1−(x+y)O2) et NCA (LiNi1−(y+z)Co1−(x+z)Al1−(x+y)O2) se déve-

loppent de plus en plus en remplacement du LCO grâce à leurs performances bien

supérieures mais aussi et surtout grâce à leurs teneur plus faible en cobalt qui est très

cher, très polluant et très peu éthique par sa provenance et son extraction. Le LTO (lithium

titane oxyde) est, quant à lui, un bon remplaçant pour le graphite pour l’électrode négative

bien que son potentiel soit nettement supérieur à celui du graphite ce qui diminue la

tension fournie par chaque cellule. Bien qu’il y ait une modernisation de la technologie,

les batteries lithium-ion n’ont pas connu de grand changement. Cette technologie reste

donc chère à produire, polluante (notamment pour l’extraction des matériaux d’électrode

comme le cobalt) et est très compliquée et onéreuse à recycler.

Avec l’augmentation exponentielle de la demande pour ce type de batteries, il y a, donc,

beaucoup de recherches en cours pour améliorer la technologie Li-ion. Et notamment ses

performances, son prix et sa sécurité (pour la mobilité électrique et l’électronique portable).

Plusieurs axes sont particulièrement étudiés par la communauté scientifique pour améliorer

les systèmes Li-ion :

— Les batteries tout solides utilisant donc un électrolyte solide permettant une mise

en forme plus facile pour des formes complexes et de ne plus avoir des électrolytes

liquides inflammables et rendant la mise en forme difficile.

— Les batteries lithium-soufre (Li-S).

— Les batteries lithium-air (Li-O2)

— Les batteries organiques qui seront le sujet de cette thèse couplées avec la techno-

logie tout solide.

D’autres recherches essaient de transposer la technologie Li-ion à d’autres métaux al-

calins ou alcalino-terreux pour résoudre le futur problème de la rareté du lithium :

— Na-ion

— K-ion

— Mg et Ca ion

Ces technologies Métal ion fonctionnement toutes sur les mêmes principes physico-

chimiques qui sont détaillés dans le prochain sous-chapitre.

1.1.2 Principe de fonctionnement et théorie

Les accumulateurs sont des cellules électrochimiques réversibles. Cela implique que

les accumulateurs stockent l’énergie sous forme chimique pour la délivrer sous forme élec-

trique. La capacité à conserver l’énergie d’un tel système vient de la différence de potentiel
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entre les deux électrodes. Le potentiel des électrodes vient des propriétés thermodyna-

miques de la molécule active de chaque électrode. En effet, chaque molécule possède des

propriétés thermodynamiques spécifiques (l’enthalpie H = U + PV et l’entropie S avec U

l’énergie interne, P la pression et V le volume) définissant sa capacité à réagir via l’enthal-

pie libre de Gibbs (G = H -TS). Si une molécule a la possibilité de réagir en échangeant des

électrons (oxydo-réduction), il est possible de définir un couple oxydant-réducteur de cette

molécule qui sera caractérisé par une différence d’énergie libre (∆rG°). Cette différence

d’énergie correspond à la facilité à réagir mais aussi à la quantité d’énergie consommée

ou libérée lors de la réaction et elle est reliée au potentiel standard E°(exprimé en V par

rapport à une référence : ENH) via :

E°=∆rG°/nF

Où n est le nombre d’électrons échangés pendant la réaction et F est le nombre de Faraday

(96485C/mol).

Dans un accumulateur, il y a deux électrodes et donc deux couples oxydant-réducteur

ayant chacun un potentiel différent. La différence entre les potentiels des deux couples dé-

finit la tension que délivrera l’accumulateur. Le couple ayant le potentiel le plus haut (soit

le caractère le plus oxydant) sera réduit naturellement et le couple ayant le potentiel le plus

bas (soit le caractère les plus réducteur) sera oxydé naturellement jusqu’à atteindre l’équi-

libre où soit il n’y a plus de différence de potentiel soit il n’y a plus d’espèce réactive. Dans

le cas des batteries on ne parle pas de cathode ou d’anode car chaque électrode va jouer

le rôle de cathode et d’anode lors des cycles charge/décharge même si les termes cathode

et anode sont très largement utilisés ce qui peut entrainer des confusions. Les électrodes

positives (ou cathode) ont un haut potentiel face au Li tandis que les électrodes négatives

(ou anode) ont un potentiel le plus proche possible du couple Li+/Li. On définit donc deux

types d’accumulateurs : les piles qui ne peuvent pas être rechargés car les réactions ne sont

pas réversibles et les accumulateurs secondaires (batteries) dont les réactions de cyclages

sont réversibles et qui sont donc rechargeables. Les batteries sont donc caractérisés par

deux phases réversibles illustrées par la figure 1.2 :

— La décharge :

— réduction à l’électrode positive qui est donc l’insertion d’ion Li+ dans cette

électrode,

— oxydation à l’électrode négative qui est l’extraction d’ion Li+ de cette électrode

vers l’électrolyte.

— La charge :

— réduction à l’électrode négative correspondant à l’insertion de Li+ dans cette
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électrode,

— oxydation à l’électrode positive correspondant à l’extraction d’ion Li+ (précé-

demment inséré) de l’électrode positive.

Figure 1.2 – schéma d’un accumulateur Li-ion fonctionnant en décharge[14]

En général, les matériaux d’électrodes sont des oxydes métalliques lithiés lamellaires

pouvant insérer et désinsérer des ions Li+ par oxydo-réduction dans leurs structures

cristallines (entre les feuillets, ou tunnel) et sans grande modification de la taille de

maille ou de la structure. Ils doivent être bon conducteur électronique. On ajoute, sur

chaque électrode, un collecteur de courant en aluminium ou cuivre pour aider à capter ou

apporter les électrons dans le matériau actif ainsi que pour assurer la stabilité mécanique

de l’électrode.

L’électrolyte doit être, en revanche, un bon conducteur des ions lithium mais absolument

isolant électronique. Les ions Li+ migrent dans l’électrolyte (solvant + sel support ou

électrolyte solide) sous l’effet de la différence de potentiel existante (décharge) ou appli-

quée (charge) entre les matériaux d’électrodes (migration électrochimique sous l’effet du

champ électrostatique induit). Dans une moindre mesure, les ions lithium diffusent aussi

sous l’effet du gradient de concentration (diffusion) ainsi que par mouvement brownien

(convection thermique). On ajoute dans l’électrolyte (afin de prévenir les courts-circuits)

un séparateur en polymère poreux imprégné d’électrolyte le plus souvent en polypropylène

(cellgard).
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Pendant les cyclages, on a formation d’une couche à l’interface électrode néga-

tive/électrolyte appelée Solid Electrolyte Interphase (SEI)[15]. La formation de cette

couche est causée par des réactions parasites de dégradation de l’électrolyte à la surface du

matériau actif. La SEI est bonne et mauvaise car elle protège et stabilise les électrodes pour

la tenue dans le temps (beaucoup de cycles) mais s’oppose à l’échange des Li+ (car elle a

une mauvaise conductivité ionique) et capte une partie des électrons (courant électrique)

échangés pour se former. La SEI est, cependant, essentielle car elle rend la technologie

Li-ion possible.

Les accumulateurs secondaires sont définis par certaines caractéristiques :

— La tension de sortie de la cellule : U= ∆E, exprimée en Volts,

— Capacité : quantité de charge stockées dans la batterie ou à une interface,

— capacité massique théorique :

— Energy : quantité d’énergie que la cellule peut délivrer :

E =
∫

U.I.dt = QU

— Puissance : P = U.I,

— Rendement coulombique : rapport entre la capacité de charge et de décharge,

R = (Qcharge/Qdécharge)*100

1.1.3 Batteries commercialisées actuellement

Actuellement, les systèmes Li-ion commercialisés sont généralement basés sur le LCO

(oxyde de cobalt lithié, LiCoO2) ou le NMC (lithium oxyde de nickel-manganèse-cobalt,

LiNiMnCoO2) face au graphite. Le LFP (lithium fer phosphate, LiFePO4) est plutôt utilisé

pour des applications statiques même s’il est étudié pour l’automobile[16].

Le LCO est le premier matériau qui a été utilisé pour les électrodes positives. Il a une

capacité comprise entre 150 et 270 mAh/g avec un Crate de 1C (soit sa capacité délivrée

en 1 heure) et une structure hexagonale lamellaire. Il est encore utilisé aujourd’hui pour

l’électronique portable même s’il perd la faveur des industriels au profit du NMC ou du

NCA du fait de son prix et des meilleures performances des autres matériaux.

Le NMC tend, donc, à remplacer le LCO dans les systèmes portables. Il permet d’avoir

une capacité plus importante (140 à 180 mAh/g) avec une charge et une décharge légère-

ment plus rapide (1C à 2C) mais surtout une plus grande durée de vie (2000 cycles pour le

NMC contre 1000 pour le LCO).
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Le LFP, quant à lui, a des performances inférieures au NMC et une capacité similaire

au LCO (environ 160 mAh/g) en délivrant une tension inférieure (3.3 V face au graphite

contre 3.9 V face au graphite pour NMC et LCO) avec un plateau d’échange très plat.

De plus, sa grande stabilité chimique en fait un matériau très sûr. Cependant, il permet

des décharges extrêmement rapides jusqu’à 25C (pour des applications de puissance) mais

aussi une durée de vie bien supérieure (3000 à 4000 cycles). Tout ceci en fait un matériau

qui est bon marché et intéressant pour certaines applications comme les trains et les voitures

électriques (du fait de sa sécurité et sa longue durée de vie) ou le stockage stationnaire.

Ces trois matériaux sont en général utilisés face au graphite, qui a un potentiel très

proche de celui du lithium, avec un électrolyte fait d’un mélange de carbonate organique

(EC, DEC, DMC) dans lequel est dissout soit du LiPF6 soit du LiTFSI.

Des matériaux comme le NCA (LiNi1−(y+z)Co1−(x+z)Al1−(x+y)O2 en remplacement du

NMC) ou le LTO (Li4Ti5O12 en remplacement du graphite) font leur apparition commer-

cialement mais restent encore minoritaires du fait de leur plus faible durée de vie (500

cycles pour NCA) ou de leur coût ( plus de 1000$ le kWh pour le LTO)(voir table 1.1).

Table 1.1 – Récapitulatif de différents systèmes commercialisés et de leur propriétés

1.1.4 Limites des systèmes actuels

Les systèmes de batteries actuellement commercialisés sont donc basés sur ces

matériaux inorganiques à base d’oxyde métallique ou de graphite. Le tout est plongé dans

un mélange de solvants organiques dans lequel est dissout un sel de lithium (LiPF6 ou

LiTFSI en général). Ces systèmes posent plusieurs problèmes bien connus.

Premièrement, il y a un problème important de sécurité, vis-à-vis des utilisateurs et

des gens qui fabriquent ces systèmes car il y a des risques d’incendies. Ces problèmes sont
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dus à la composition même des batteries. Les électrolytes actuels réagissent de manière

exothermique avec l’humidité ambiante et l’oxygène de l’air. Ils ont, de plus, tendance à

s’enflammer lors de court-circuit. De leur côté, les matériaux actifs actuels changent de

masse volumique pendant les cycles charges/décharges du fait de l’insertion/désinsertion

des ions lithium entre les feuillets de la structure cristalline des matériaux actifs. Ces

changements de masse volumique induisent un changement de volume dans les électrodes

et donc une tendance à la perte de capacité (par délitement de l’électrode). De plus,

les matériaux actifs pour électrodes positives sont très instables à l’air et à l’humidité

lorsqu’ils sont chargés. Tout ceci entraine des possibilités d’incendies voire d’explosion

des accumulateurs. Toutes les possibilités de dégradation sont montrées en figure 1.3.

Figure 1.3 – schéma représentatif des différentes possibilités de dégradation des systèmes

Li-ion [17]

Deuxièmement, il y a un problème écologique et éthique très important. Les matériaux

actifs actuellement utilisés dans les électrodes sont des éléments métalliques relativement

rares comme le cobalt, le titane ou le lanthane (LLZO, LLTO). Ils sont souvent extraits

dans des pays comme le Congo ou la Chine où les normes environnementales et le droit

des travailleurs sont quasiment inexistants. De plus, ils sont souvent difficiles à extraire
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et demandent, la plupart du temps, un long et couteux traitement après l’extraction. Ce

traitement est, en plus, très énergivore et très polluant (Norilsk-Nickel en Russie produit

la majeure partie du Nickel et du Chrome utilisés sur terre et pollue autant que la France

entière chaque année (2 millions de tonne de SO2 chaque année)[18]. L’ADEME estime

que chaque kWh de batterie engendre 150 à 200 kilos de CO2 (soit environ 9 tonnes

pour un véhicule électrique ayant roulée 150000 km contre 22 tonnes pour une voiture

thermique). Tout ceci n’est pas arrangé par le manque de recyclabilité et de recyclage de

ces matériaux. Les sels de Li comme LiPF6 ou LiTFSI présents dans l’électrolyte posent

les mêmes problèmes.

Les besoins en continuelle expansion nous indiquent que ces gros problèmes écologiques,

à cause de l’extraction de masse et les traitements des minerais faits dans des pays peu

respectueux de l’environnement, n’est pas viable pour l’avenir. En ajoutant à cela les très

mauvaises conditions de travail et les faibles réglementations dans ces pays qui engendrent

des problèmes d’éthique très importants.

Pour résoudre ces problèmes écologiques et éthiques, une solution est de passer sur des

matériaux actifs organiques. Ils ont l’avantage de l’abondance du carbone pour avoir un

faible coût mais aussi de la facilité et du faible coût énergétique de synthèse. Ces matériaux

peuvent aussi être biosourcés.

1.2 Batteries tout organique liquide

1.2.1 Matériaux organiques électroactifs (MOE)

Les MOEs ne sont pas un nouveau concept, Williams & al étudient en 1969 les pro-

priétés électro-actives d’un matériau organique : l’acide dichloro-isocyanurique[19] . Il a

un potentiel de 3 V vs. Li+/Li, avec une capacité spécifique de 120 mAh.g−1. Ils proposent

de l’utiliser comme matériau d’électrode innovant et écologique avant même l’apparition

de la technologie Lithium-Ion. Ces molécules ont plusieurs avantages :

— Leur facilité de synthèse et l’abondance naturelle du carbone permettant d’avoir un

coût très faible et un bilan carbone pouvant être très bas,

— Une mise en forme simple surtout pour les polymères facilitant les augmentations

d’échelles et les utilisations commerciales,

— Une masse molaire et une densité faible donnant une grande capacité spécifique

théorique mais diminuant la densité énergétique volumique.

Le potentiel d’oxydo-réduction des molécules organiques est principalement dé-

terminé par la fonction électro-active comme on peut le voir sur la figure 1.5. Les
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fonctions carboxylates (R-COOLi) étant facilement oxydables en di-alcoolates de lithium

(R-C(OLi)2) ont tendance à donner un potentiel proche du lithium aux molécules. Tandis

que les fonction cétones (sous forme de quinone) sont facilement réductibles et donneront,

aux molécules, un potentiel relativement élevé par rapport au lithium (entre 2 et 3 V vs

Li+/Li). Cependant, l’environnement électronique dans la molécule et notamment les

cycles aromatiques et leurs substituants (Cl, NO2. . .)(voir figure 1.4) ainsi que l’énergie

de l’orbitale LUMO de la molécule exercent une influence très importante sur le potentiel

électrochimique et sur la stabilité des phases réduites ou oxydées grâce à la délocalisation

électronique. En effet, beaucoup de molécules peuvent insérer deux ions Lithium car cela

engendre l’acceptation de deux électrons créant une nouvelle liaison π. Mais ceci est

possible car lors de l’insertion du premier ion Li+, l’anion radical, formé par l’acceptation

d’un seul électron, est stabilisé par la délocalisation moléculaire. De plus, la délocalisation

électronique dans la molécule permet d’en augmenter la conductivité électronique ce qui

améliore la possibilité de cyclage.

Figure 1.4 – Potentiels des différentes fonctions organiques[20]

Les molécules pouvant faire office de matériaux actifs ont généralement :

— une ou plusieurs fonctions électro-actives permettant l’insertion et la désinsertion

des ions Li+

— un ou plusieurs noyaux aromatiques ou des systèmes fortement délocalisés sub-

stitués ou non permettant la conduction électronique du matériau et stabilisant les

formes ioniques ou radicalaires de la molécule (beaucoup de formes mésomères

qui stabilisent les formes ioniques ou radicalaires),
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— une bonne conductivité électronique et ionique pour permettre un cyclage rapide et

non polarisé.

En général, les molécules organiques acceptent les ions lithium par un multiple de 2

car cela implique une double réduction et donc l’apport de 2 électrons permettant de créer

une liaison π. Cette double réduction se fait quasiment toujours en deux étapes distinctes

et donc la molécule passe par un intermédiaire radical anionique. Les MOE peuvent avoir

une très grande capacité spécifique car ils ont la possibilité d’insérer beaucoup de lithium

dans leur structure tout en ayant une masse molaire relativement faible. On connait par

exemple la benzoquinone [21, 22] qui peut accepter deux électrons comme nous le montre

la figure 1.5 et donc aussi deux lithiums pour former le quinonate de di-lithium ou alors

l’acide rhodizonique qui peut accepter jusqu’à 6 ions lithium.

Figure 1.5 – réaction d’oxydo-réduction de la benzoquinone[23]

Plus l’interaction entre l’ion lithium et la molécule est forte et plus il est difficile de

retirer les ions lithium du MOE ce qui implique un plus haut potentiel. La tenue en cyclage

des MOE est déterminée par la stabilité électrochimique du matériau actif vis-à-vis du

potentiel appliqué au cours des différents cycles charge/décharge ainsi que par la stabilité

chimique vis à vis de l’électrolyte.

Les MOE ont deux manières bien distinctes de réagir[24](voir figure 1.6). Ils peuvent

être accepteur de cation ou accepteur d’anion. Une molécule pouvant accepter un ou plu-

sieurs anions est une molécule réduite à l’état moléculaire et pouvant être oxydée en cation.

On dit qu’elle est de type p. Une molécule pouvant se réduire (une ou plusieurs fois) pour

former un anion et accepter un ou plusieurs cations est une molécule de type n. Le type

d’une molécule est une analogie au fonctionnement des transistors et au dopage du sili-

cium. Il existe des molécules pouvant accepter des cations et des anions. Ces molécules

sont dites bipolaires[25].

Avec ces matériaux, il est possible d’avoir un coût faible, un bilan carbone faible et une

haute recyclabilité par le bio-sourçage[26]. Cependant les critères principaux pour le choix
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seront le coût et la difficulté de la synthèse[27].

Figure 1.6 – réactions et fonctionnement des différents type de molécules

1.2.2 MOE pour électrodes positives

Les matériaux actifs pour électrodes positives doivent avoir un potentiel d’oxydo-

réduction élevé par rapport au couple Li+/Li (au minimum 2V vs Li+/Li et généralement

supérieur à 3 V vs Li+/Li). Il faut aussi que la molécule ait la possibilité d’insérer un ou

plusieurs ions Li+ lors de la décharge en réduisant les fonctions organiques (acceptation

d’électrons) qui la compose tout en étant stable sous la forme d’un anion ou d’un radical

anion. Cela implique une molécule avec un fort pouvoir oxydant et pouvant donc se

réduire facilement. La réversibilité de la réaction liée au changement d’état de charge des

fonctions organiques est aussi extrêmement importante pour avoir un système que l’on

peut recharger.

Il existe différents types de fonctions organiques pouvant être réduites et ayant un potentiel

suffisamment haut pour servir d’électrode positive et présentant toutes des caractéristiques

différentes. On peut voir sur la figure 1.7 que les carbonyles à faible masse molaire sont

intéressants pour leurs grandes capacités, leur haut potentiel et leur cinétique rapide mais

qu’ils souffrent d’une forte solubilité dans les électrolyte liquides. D’une manière générale,

ils offrent tous des avantages et des inconvénients et le choix d’un type de matériaux ou

d’un autre est avant tout une histoire de compromis en fonction des propriétés recherchées.
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Figure 1.7 – récapitulatif des propriétés de différents type de MOE tiré et modifié de Lu.Y,

Zhang.Q, Niu.Z, Chen.J, Cell Press Reviews Chem, 2018[28]

1.2.2.1 Les dérivés carbonylés conjugués et les quinones

Premièrement, il y a les dérivés carbonylés conjugués[29] et les quinones mono ou poly

aromatiques[30]. Ces matériaux sont tous de type n et présentent beaucoup d’avantages.

Ces matériaux sont bien connus des biochimistes et des biologistes car ils sont souvent

rencontrés dans la biomasse pour leur rôle dans respiration des plantes[31, 32]. Ils ont un

potentiel assez élevé entre 2 et 3 V vs Li+/Li avec la possibilité d’échanger deux électrons.

Leur poids moléculaire très faible combiné aux deux électrons échangés leur donnent une

grande capacité spécifique.

En 1972, Alt & al[21] étudient la benzoquinone comme matériau d’électrode positive.

Ils obtiennent une capacité de 496 mAh/g avec un potentiel de 2.53 V vs Li+/Li. Cependant,

l’intermédiaire radicalaire (après mono réduction, voir figure 1.5) de la benzoquinone est

très instable en plus de la grande solubilité et la faible conductivité électronique de ce

matériau.

Figure 1.8 – réaction d’oxydo-réduction de la tétra méthoxy-benzoquinone[33]
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Par la suite, d’autres dérivés de la benzoquinone ont été étudiés[30, 34]. Notons,

notamment, la tétra méthoxy-benzoquinone (TMQ) (figure 1.8) et les benzoquinones

substituées[35] comme la tétra fluorobenzoquinone ou la dichloro-dicyano-benzoquinone.

Il existe aussi des quinones poly-aromatiques qui sont souvent étudiées[36] comme la

diamino-anthraquinone (DAAQ)[37, 38] ou la naphto-quinone (NQ)dont les formules et

certaines proprités sont illutrées par la figure 1.9.

Figure 1.9 – formules et capacités spécifiques de plusieurs quinones poly-aromatiques[39]

Ces matériaux sont très intéressants[40, 41, 42] pour le développement de la technolo-

gie Li-ion mais ont le gros défaut d’avoir une très faible conductivité électronique[43] et

une grande solubilité dans les électrolytes liquides ce qui leur donne une très faible durée

de vie.

1.2.2.2 Les organo-sulfures

Les organo-sulfures comme les disulfures sont connus pour pouvoir se réduire en

donnant deux thiolates de lithium. Il s’agit donc d’une fonction de type n mais il existe

aussi des organo-sulfures de type p. Ces matériaux sont plutôt utilisés pour les batteries

Li-S. Le groupe de S. J. Visco[44, 45] propose durant les années 1990 l’utilisation du

disulfure de tétraéthylthiurame (TETD).

Ces matériaux ont une grande capacité spécifique avec une conductivité élec-

tronique et ionique moyenne. Cependant, la réduction d’une liaison disulfure (S-S)

entraine une scission et donc une coupure de la molécule pouvant nuire à la réver-

sibilité de cyclage et participe à la très grande solubilité de ces matériaux dans les

électrolytes. Une solution à ce problème est d’utiliser des polymères ramifiés comme

le poly(2,5-dimercapto-1,3,4-thiadiazole) appelé PDMcT ou alors le poly(5,8-dihydro-

1H,4H-2,3,6,7-tetrathia-anthracene) appelé PDTTA dont les réactions sont montrées en

figure 1.10. Ces matériaux ont un potentiel supérieur à 2V vs Li+/Li.
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Figure 1.10 – Formules, réactions d’oxydo-réduction et capacités spécifiques de plusieurs

organo-sulfures

Les organo-sulfures sont toujours beaucoup étudiés mais souffrent toujours d’une

cinétique extrêmement lente[46] et d’une forte polarisation ce qui limite leur intérêt.

1.2.2.3 Les diimides conjuguées ou aromatiques et les dérivés du malononitrile

Les diimines conjuguées ou aromatiques et les dérivés du malononitrile (NC-CH2-CN)

qui ont une forte conjugaison sont des matériaux de type n avec un potentiel autour de 3 V

vs Li+/Li.

Kang et al ont proposé de s’inspirer de la chaine respiratoire des mitochondries en

utilisant des dérivés de la coenzyme flavinique comme la riboflavine et le lumichrome

comme matériaux actifs (voir figure 1.11). La riboflavine permet l’échange de deux ions

Li+ et donne donc une capacité théorique de 145mAh/g à un potentiel de 2.5V vs Li+/Li[47,

48, 49, 50, 51, 52]. Des calculs DFT ont montré que la réaction d’oxydo-réduction a lieu

sur la fonction diazabutadiène[53].

Figure 1.11 – Formules et réaction des premières diimines aromatiques étudiées
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Les dérivés du malononitrile comme la TCNQ ont été proposés en premier par Morita

et al[54]. Ils ont obtenu une capacité de 260 mAh/g à 0.6C avec un potentiel de 2.6V vs

Li+/Li (voir figure 1.12). Tandis que le groupe de Homna[55] propose un mécanisme en

deux étapes avec des plateaux de potentiel à 3.1 puis 2.7 V vs Li+/Li. En cyclant à 0.2C,

ils arrivent à obtenir une capacité de 215.8 mAh/g−TCNQ et de 170 mAh/g−TCNQ après 100

cycles.

Figure 1.12 – réaction d’oxydo-réduction de la TCNQ, potentiel et capacité obtenue en

batterie liquide et possibilité de modifications des ses propriétés[55]

Les diimides aromatiques sont un autre moyen de profiter du haut potentiel des fonc-

tions carbonyles. Le Li2-PMDI offre par exemple un potentiel de 1.8 V vs Li+/Li avec une

capacité de 200 mAh/g après 25 cycles[56]. Les dérivés du naphtalène-tétracarboxydiimide

(NTCDI)[33, 57, 58, 59], quant à eux, donnent un potentiel d’environ 2.4 V vs Li+/Li

(voir figure 1.13) avec une capacité comprise entre 60 et 193 mAh/g. Sur ces matériaux,

la substitution au niveau de l’azote permet la formation d’un motif polymérisable ou

l’introduction d’une fonction ionique permettant de contrôler la solubilité du matériau

tandis qu’une substitution sur le noyau aromatique permet de contrôler le potentiel.

Figure 1.13 – exemple de diimides aromatiques étudiés
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1.2.2.4 Les radicaux nitroxydes

Les radicaux nitroxydes[60] sont très intéressants du fait de leur haut potentiel

(supérieur à 3 V vs Li+/Li) et sont donc très étudiés actuellement bien qu’ils soient

du type p c’est-à-dire qu’ils fonctionnent par acceptation d’anion. Cette fonction a été

proposée pour la première fois par Nakahara et al[61] en 2002 et a également conduit au

développement des Organic Radical Batteries (ORB)[62]. Les ORBs peuvent être utilisées

avec une électrode négative organique ou avec une électrode en lithium métal. La fonction

nitroxyde radicalaire va s’oxyder pour former un cation oxoammonium selon la réaction

de la figure 1.14, en acceptant un anion, à un potentiel supérieur à 3V vs Li+/Li . Les

nitroxydes radicalaires les plus étudiés actuellement sont des dérivés du TEMPO comme

le PTVE, le PTMA et le PTN (voir figure 1.15).

Figure 1.14 – réaction d’oxydo-réduction des nitroxydes radiacalaire pour les électrodes

positives

Ils souffrent cependant d’une capacité relativement faible car ces molécules ne peuvent

échanger qu’un seul électron et qu’elles acceptent des anions qui ont généralement

des masses molaires bien plus élevées que le lithium. A cela s’ajoute leur très faible

conductivité électronique qui impose l’utilisation d’au moins 50 % de carbone en masse

dans l’électrode.

Figure 1.15 – exemple de nitroxyde radicalaire étudiés pour les électrodes positives
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1.2.2.5 Les polymères conducteurs

En 1977, A.J. Heeger, A.G. MacDiarmid et H. Shirakawa [63] montrent que des poly-

mères conjugués peuvent être conducteurs lorsqu’ils sont dopés avec un anion et auront le

prix Nobel de Chimie de l’année 2000 pour ces travaux. Il sera montré, plus tard, que ces

polymères ont aussi une activité électrochimique et qu’ils peuvent être utilisés comme ma-

tériaux d’électrode pour les batteries[64]. Ils sont généralement de type p et fonctionnent

donc par acceptation d’anion.

Table 1.2 – exemple de polymères conducteurs et leurs propriétés tiré de la thèse de A.E.

LAKRAYCHI [20]

Aujourd’hui, les polymères les plus étudiés sont : le poly acétylène (PAc), le polypara-

phénylène (PPP), la poly aniline (Pani)[65, 66], le poly pyrrole(PPy) et le poly thiophène

(PTh). Ils sont de type p sauf le PAc et le PPP qui eux sont bipolaires (type n et p)[60] .

Ils possèdent un potentiel situé entre 3 et 4.5 V vs Li+/Li et permettent une très bonne du-

rée de vie des batteries car ils sont insolubles dans les électrolytes liquides. Cependant, les

polymères conducteurs présentent toujours une capacité spécifique inférieure à 150 mAh/g

du fait de leur faible taux de dopage effectif lors du cyclage. Le taux de dopage étant le

rapport entre le nombre de sites réactifs ayant insérés des ions lithium et le nombre de

sites réactifs. De plus, il n’est pas possible de les réduire totalement au risque de les rendre

isolants comme on peut le voir sur la figure 1.16.[60].
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Figure 1.16 – potentiel et conductivité électronique des polymères conducteurs en fonction

du taux de dopage

1.2.3 Matériaux actifs pour électrodes négatives

Les matériaux pour électrode négative doivent avoir les mêmes propriétés que les

matériaux de positive en ce qui concerne la conductivité ionique ou électronique, la

capacité spécifique, les fonctions redox et la stabilité vis-à-vis de l’électrolyte. Ils doivent,

en revanche, avoir un potentiel proche de celui du lithium pour donner une bonne tension

de sortie à l’accumulateur mais ne doit pas être trop bas non plus. En effet, un potentiel

trop proche du lithium engendrera un dépôt de lithium métallique lors de la réduction de

l’électrode. Ce dépôt de lithium n’étant pas homogène, il entraine la formation de dendrites

qui créé un gros risque de court-circuit et d’incendie[67, 68, 69, 70]. Il ne faut pas non

plus un potentiel trop haut pour ne pas abaisser la tension de sortie et donc diminuer la

densité énergétique de la cellule. En général, les électrodes négatives ont donc un potentiel

situé entre 0.5 et 1.5 V vs Li+/Li.

Souvent, les électrodes négatives jouent le rôle de réserve de lithium (pour avoir

un excès de Li+ et garantir une tension de sortie fixe). Pour cela, il faut une molécule

contenant beaucoup de lithium pouvant partir de la molécule lors de la décharge de la

batterie. En effet, lors de la décharge il y a désinsertion des ions Li+ et donc oxydation des

fonctions organiques (équivalent à un don d’électrons).

Il existe différents types de molécules pouvant être utilisées comme matériaux actifs

pour électrodes négatives mais les deux groupes les plus étudiés sont détaillés dans les

deux paragraphes qui suivent.
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1.2.3.1 Les dérivés nitroxydes et quinonique à bas potentiel

On a vu au paragraphe 1.2.2.4 que les radicaux nitroxydes pouvaient s’oxyder en

acceptant des anions à un potentiel supérieur à 3 V vs Li+/Li. Ils peuvent aussi se réduire

en formant un anion aminoxyle, selon la réaction montrée par la figure 1.17, à un potentiel

relativement bas compris entre 2 et 1.5 V vs Li+/Li. Ils fonctionnent en acceptation

de cations et sont donc des matériaux de type n. Nishide et al[71, 72] ont étudié le

poly-(nitroxylstyrene) ortho-substitué qui permet d’obtenir une capacité spécifique de

100mAh/g à un potentiel redox de 2,06 V vs. Li+/Li[73].

Figure 1.17 – réaction d’oxydo-réduction des nitroxydes radicalaires pour électrodes né-

gatives

Les nitroxydes radicalaires ne sont pas les seuls à pouvoir être utilisés comme élec-

trode positive et négative. Le groupe de Nishide a aussi rapporté[74, 75] une structure po-

lymérique basée sur l’acide anthraquinone-2-carboxylique et le polychloromethylstyrène

synthétisée par condensation. Le poly (4-chlorométhylstyrène)-anthraquinone (voir figure

1.18) donne lui aussi une capacité de 100mAh/g à un potentiel de 1.82 V vs Li+/Li.

Figure 1.18 – exemple de nitroxydes radicalaires étudiés pour les électrodes négatives

Cependant, ces matériaux ne sont plus étudiés car ils ont un potentiel trop élevé et

donne une tension de sortie trop faible pour avoir un réel intérêt.
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1.2.3.2 Les carboxylates de lithium conjugués ou aromatiques et la super lithiation

Les matériaux à bas potentiel les plus étudiés actuellement sont les carboxylates[76]

de lithium conjugués ou aromatiques. Ils offrent l’avantage d’un potentiel très bas face au

lithium compris entre 0.5 et 1.5 V vs Li+/Li ainsi qu’une grande capacité spécifique du fait

de l’obligation d’échanger deux ions lithium (voir figure 1.19) pour garantir la stabilité de

la structure[77, 78, 79, 80].

Figure 1.19 – réaction d’oxydo-réduction des carboxylates de lithium aromatiques

Le Li2-trans-trans-muconate et le Li2BDC[81],montrés en exemple en figure 1.20, sont

très étudiés actuellement[82]. Ils offrent, respectivement, 175 et 300 mAh/g avec une perte

de 20% de capacité après 50 cycles à un potentiel de 1.4 et 0.9 V vs Li+/Li.

Figure 1.20 – Formules et propriétés de deux carboxylates de lithium

Les carboxylates aromatiques et les systèmes très conjugués, en général, offrent

surtout la possibilité d’une super lithiation. Pour les matériaux actifs, les systèmes

aromatiques sont indispensables pour la conductivité électronique. Cependant cette partie

de la molécule reste une masse morte (non électro-active). Mais, comme pour le PPP et

le PAc, les systèmes aromatiques peuvent insérer des ions Li+ à très bas potentiel (entre

0 et 1 V vs Li+/Li) en acceptant 2 Li+ par liaison π ce qui permet d’obtenir une capacité

spécifique extrêmement élevée (souvent supérieure à 1000mAh/g).

Par exemple, le NTCDA, en figure 1.21, qui possède trois plateaux d’insertion

classique de lithium à 2.34, 1.69 et 1.04 V vs Li+/Li possède aussi deux autres plateaux à

0,47 V et 0,001 V vs. Li+/Li associés au phénomène de « super-lithiation »[83] permettant

d’avoir une capacité spécifique théorique de 1800 mAh/g et de 900 mAh/g après 30 cycles

en échangeant 14 ions Li+.
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Figure 1.21 – exemple de super lithiation du NTCDA

Cependant, la super lithiation nécessite une cinétique d’insertion et désinsertion très

lente pour pouvoir se faire ce qui limite fortement leur intérêt.

1.2.4 Électrolytes liquides

Les solvants utilisés pour faire des électrolytes pour les batteries Li-ion doivent avoir

différentes caractéristiques essentielles pour les performances, la tenue en cyclage et la

durée de vie des batteries. Le premier critère, et un des plus importants, le solvant doit

être stable avec les espèces lithiées ou le lithium métal et ne doit pas réagir ou faire réagir

ces espèces. Cela proscrit l’eau ou les alcools et plus généralement les solvants protiques

car le lithium et ses sels réagissent fortement avec les protons contenus dans ces solvants.

Il faut aussi qu’ils aient une bonne capacité de solubilisation des sels de lithium et donc

qu’ils soient polaires avec une bonne capacité à dissocier les ions. Pour avoir une bonne

conductivité ionique et pour minimiser le résistance de la cellule (environ 10−3 S/cm),

il est important que le solvant ne soit pas trop visqueux même avec une grande quantité

de sel dissous. Il faut aussi une grande fenêtre de stabilité électrochimique (0 à 5 V vs

Li+/Li) pour permettre une grande tension de sortie sans dégrader le solvant. Cette fenêtre

de stabilité est définie par l’intervalle d’énergie entre l’HOMO et la LUMO de la molécule

du solvant[84]. En effet, comme nous le montre la figure 1.22, l’orbitale HOMO est reliée

au potentiel d’oxydation (pour une oxydation, un électron de l’HOMO va réagir avec la

LUMO d’une espèce électrophile) tandis que la LUMO est reliée au potentiel de réduction.

S’ils possèdent, en plus des autres facteurs, une bonne stabilité thermique (une faible

modification de la viscosité en fonction de la température permet de ne pas avoir de perte

de capacité avec le froid) cela pourrait permettre une utilisation des batteries par toutes les

températures rencontrées en pratique (-50 à 70°C)[85].
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Figure 1.22 – Energie de l’orbitale HOMO en fonction de l’énergie de l’orbitale LUMO

de différents solvants organiques montrant leur stabilité tiré de l’encyclopédie of electro-

chemical power sources[85]

On a donc ces deux types de solvants[7] :

— Les liquides organiques aprotiques comme le dioxolane, les carbonates organiques

(EC, PC, DEC, DMC) et les éthers (DME) qui ont une faible réactivité avec le

lithium, une faible viscosité (même par des températures très faibles) et un coût

relativement faible mais sont très inflammables.

— Les liquides ioniques à température ambiante sont aussi très intéressants du fait

de leur bonne conductivité, leur grande fenêtre de stabilité électrochimique et leur

grande stabilité thermique ce qui les rend non inflammable, non volatile et peu

toxique. Mais ils ont une grande viscosité et une très mauvaise mouillabilité des

éléments solides de la cellule. Ils ont aussi tendance à capter très rapidement de

l’eau ce qui les rend inutilisable même avec une très faible quantité d’eau. De plus

ils sont très coûteux à produire et ils sont, donc, peu utilisés commercialement.

Les solvants et les sels de lithium les plus souvent utilisés sont décrits dans les tables

1.3 et 1.4[86, 87].
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Table 1.3 – Tableau récapitulatif de différents solvants utilisés actuellement et de leur pro-

priétés tiré du Linden’s handbook of batteries[7]

Table 1.4 – Tableau récapitulatif de différents sels de lithium utilisés actuellement et de leur

propriétés dans différents solvants et à différentes températures tiré du Linden’s handbook

of batteries[7]

1.2.5 Limites des matériaux actifs organiques dans les systèmes à électrolytes
liquides

Comme nous l’avons vu au paragraphe 1.4, les systèmes de batteries actuellement

commercialisés sont très polluants notamment à cause des matériaux actifs. Pour cela

les scientifiques étudient des systèmes de batteries où les électrodes sont constituées
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de matériaux organiques. Bien que ces matériaux soient, pour le moment, issus de la

pétrochimie, ils sont bien moins coûteux en énergie à produire et à recycler. De plus, la

chimie de synthèse se tourne de plus en plus vers l’extraction de la biomasse et les procédés

de synthèse issus de la chimie verte ce qui implique que leurs procédés de fabrication vont

devenir de plus en plus écologique. Ces matériaux règlent aussi le problème éthique de

l’extraction minière étant donné qu’il n’y a pas besoin de cette industrie pour produire ces

matériaux.

Cependant, ces systèmes sont loin d’être parfait pour le moment. En effet, les

problèmes écologiques et de sécurité sont encore présent du fait que les électrolytes, eux,

n’ont pas changés. Ces systèmes posent toujours les mêmes problèmes d’inflammabilité,

de court-circuit et de toxicité pour les utilisateurs et l’environnement.

En plus de tout cela, les matériaux organiques couplés aux électrolytes actuels posent

deux problèmes supplémentaires. En effet, en plus de faibles performances de matériaux

actifs, venant du développement récent de la technologie, ils sont aussi très solubles dans

les électrolytes actuellement utilisés. Tout ceci donne une durée de vie très faible à ces sys-

tèmes ce qui les privent de toutes possibilités d’industrialisation ou de commercialisation.

Une solution au problème de solubilité, qui serait aussi une solution au problème de

croissance de dendrite, est l’utilisation d’un électrolyte solide. Ces électrolytes solides

permettraient donc l’utilisation de matériaux organiques dans les électrodes mais aussi

celle du lithium métal en électrode négative permettant d’avoir un système à faible bilan

carbone mais avec une densité énergétique élevée. Cette idée est à l’origine de nombreux

projet de recherche et notamment du projet ANR DEOSS dont mon travail de thèse fait

partie.

1.3 Batteries tout solide

1.3.1 Concept et électrochimie

Les électrolytes solides ne sont pas un concept nouveau et sont en réalité déjà utilisés

dans certaines applications spécifiques comme les micro-batteries (notamment pour les

pacemakers). Cependant, leur utilisation en batteries dites bulk ou monolithiques est

toujours en développement bien que des industriels comme les groupes Renault, Toyota et

le groupe Bolloré avec les Bluecar et les Bluebus aient commencé à travailler avec ce type
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de batteries.

Les électrolytes solides doivent permettre de supprimer les risques liés à l’inflamma-

tion des électrolytes et au court-circuit et les récentes avancées ont permis d’atteindre des

conductivités ioniques similaires aux électrolytes liquides soit 10−2S/cm à température

ambiante. Ils sont, de plus, moins sensibles aux changements de températures. On peut voir

sur la figure 1.23 la comparaison de la conductivité ionique en fonction de la température

pour différents électrolytes.

Figure 1.23 – Conductivité de plusieurs électrolytes solides et liquides en fonction de la

température

Il existe deux grandes familles d’électrolytes solides (voir table 1.5), les électrolytes

inorganiques et les polymères qui sont répartis en plusieurs sous catégories qui seront

détaillées par la suite :
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Table 1.5 – Les différentes familles d’électrolytes solides

La conductivité ionique des électrolytes solides inorganiques est assurée par les phéno-

mènes de percolation ionique et de conduction de joint de grain. Lorsqu’il y a percolation

ionique, les ions passent d’une lacune, d’un défaut ou d’un site interstitiel à un autre (à

l’intérieur de la structure cristalline) par petit saut énergétique ce qui permet la conduction

ionique dans un solide cristallin[88]ou par départ d’un cation vers un site anionique faisant

migré le défaut anionique sous l’effet du champ électrique. Alors que, la conductivité

ionique des électrolytes solides polymères est assurée par les mêmes phénomènes que

les électrolytes liquides (convection thermique pour les parties amorphes lorsque l’on est

au-dessus de la température de transition vitreuse, migration électrostatique et diffusion

par gradient de concentration) ce qui oblige, pour le moment, à cycler les électrolytes

polymères à une température d’environ 70°C.

Cependant, la technologie Li-ion tout-solide souffre encore de deux gros verrous. En

premier lieu, la majorité des électrolytes solides ont une fenêtre de stabilité électrochimique

très faible limitant très fortement les matériaux actifs utilisables. De plus, une faible fenêtre

de stabilité électrochimique entraine beaucoup de problèmes de dégradations. Le deuxième

verrou est directement lié au fait que ces électrolytes sont solides. Le fait qu’ils soient

solides engendre énormément de problèmes d’interfaces et de contact.

1.3.2 Électrolytes solides polymères

Les électrolytes polymères sont un sujet extrêmement vaste et éloigné du sujet de

l’étude. Nous ne donnerons donc que très peu de détails concernant majoritairement le

PEO qui sera utilisé pour les travaux du chapitre 5. Les premiers travaux sur les électrolytes

solides polymères ont été fait dans les années 1980. M.Armand et al montrent en 1983[89]

que le poly éthylène oxide (PEO) dissout les sels de lithium (LiF et LiCl) et permet la

conduction de ions Li+ sans aucun solvant. Ensuite, plusieurs sels ont été testés comme le

LiClO4, LiPF6 qui sont bien connus dans le monde des batteries Li-ion[90]. Cependant,
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c’est le LiTFSI qui s’est imposé industriellement avec une première commercialisation

dans les batteries LMP pour les Bluecar.

Le PEO[91] à une Tg (température de transition vitreuse : ramollissement de la partie

amorphe du polymère) allant -60°C à -40°C et une Tf (température de fusion : fusion de la

partie cristalline du polymère) allant de 50 à 90°C en fonction des masses molaires ce qui

lui garantit une souplesse à température ambiante (car on se situe au-dessus de la Tg) et

une capacité de cyclage au-dessus de 60°C. Les groupements éther présents sur la chaine

solubilisent les sels de lithium et permettent la conduction des ions Li+. La conductivité

ionique est très liée à la température de transition vitreuse du polymère et à son taux de

cristallinité. En 2003, Shin et al obtiennent une conductivité de 10−4 S/cm à 20 °C[92]

avec un nombre de transport cationique supérieur à 0,5 avec un électrolyte PEO/PYR13

TFSI/LiTFSI. Dans notre cas, un mélange de PEO 100 000 g/mol et 5000 000 g/mol est

utilisé ce qui nous permet d’avoir une température de fusion de l’ordre de 100°C. On aura

donc, lors du cyclage à 70°C, un polymère très souple (partie amorphe du polymère fluide)

ayant une bonne conductivité ionique mais jouant encore son rôle de séparateur grâce à la

présence de cristallites encore solides.

1.3.3 Électrolytes solides inorganiques

Les électrolytes solides inorganiques sont répartis en plusieurs grandes familles qui

offrent toutes des avantages et des inconvénients différents[93, 94]

Les Pérovskites sont des minéraux avec une structure du type ABO3. A l’origine, le

terme pérovskite désignait le titanate de calcium CaTiO3 qui cristallise en système ortho-

rhombique et désigne maintenant tous les minéraux ayant la même structure[93, 95]. Pour

les électrolytes solides, la pérovskite la plus étudiée est le LLTO (Li3xLa(2/3)−x(1/3)−2xTiO3).

Le LLTO offre une conductivité ionique à température ambiante relativement élevée de

10−3 S/cm mais il nécessite une haute température de frittage pour la fabrication des

batteries[96]. Il est aussi très instable à l’air et à l’humidité ce qui le rend difficile à utiliser.

Les Grenats désigne, à l’origine, les nésosilicates cristallisant dans le système cu-

bique mais il désigne plus généralement les minéraux ayant une structure du type

A3B2(XO4)3[97]. Pour les électrolytes solides, on a généralement A qui est : Ca, Mg, Y, La

ou terre rare ; B qui est Al, Fe, Ga, Ge, Mn, Ni ou V et X qui est Si, Ge, Al ou un métal.[98]

Un des exemples les plus étudiés est Li5La3M2O12 (M=Nb ou Ta). Ils ont le gros avantage

d’être stable à l’air et l’humidité avec, cependant, la formation de carbonates en surfaces
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ce qui facilite beaucoup la fabrication des batteries. En revanche, ils ont une conductivité

ionique de l’ordre de 10−3 S/cm et une bonne fenêtre stabilité électrochimique. Ils sont

aussi stable face au lithium mais ne permettent pas d’empêcher la croissance des dendrites.

Les NASICON/LiSICON[99] dont le nom est un acronyme de Na+/Li+ Super Ionic

CONductor[100] ont pour formule générale AxMM’(XO4)3. Dans le cas des électrolytes

solides A est un cation monovalent (Li+ ou Na+), M et M’ sont des métaux de transition

et X est un élément léger cationique comme Si4+,P5+,S6+. . . La structure Na3Zr2Si2PO12

donne une conductivité de 9.4 × 10−4 S/cm à 25°C ce qui est très acceptable. Cependant

ils nécessitent toujours un frittage à haute température (850°C).

La famille des thio-LiSICONs[101, 102, 103] dérive des LiSICON mais où l’oxygène

est remplacé par du soufre. La structure Li10GeP2S12 découverte en 2011 par le groupe

de Kanno et ayant 12 mS/cm, ce qui est comparable aux électrolytes liquides, donnait

beaucoup d’espoir pour cette technologie. Cependant Céder & al [94] montrent que la

fenêtre de stabilité de ces électrolytes est très faible et comprise entre 2 et 2.5 V vs Li+/Li

ce qui limite fortement leur intérêt.

Une des familles d’électrolytes solides la plus intéressante sont les vitrocéramiques

à base de soufre[104]. Ils présentent une très bonne conductivité ionique à température

ambiante (de l’ordre de 10−3S/cm)[102], ils sont aussi relativement simples à synthétiser et

peuvent être mis en forme à froid. L’utilisation d’un alliage LiIn plutôt que Li métallique

en tant qu’électrode négative permet en plus de ne pas avoir de dégradation de l’électrolyte

au contact de l’électrode négative.

Une des vitrocéramiques (amorphe et cristalline)[105] soufrées les plus étudiés est

l’argyrodite (ArgCl)[106, 107] de formule Li6PS5Cl. Elle offre une très bonne conductivité

ionique à température ambiante (environ 10−2S/cm) bien qu’elle ait une fenêtre de stabilité

très restreinte entre 2 et 2.5 V vs Li+/Li. [108].

Ces électrolytes solides inorganiques présentent tous de bonnes stabilités thermiques

et de fortes conductivités ioniques ce qui est très intéressant. Cependant, ils ont pour la

plupart un défaut majeur qui est leur faible stabilité électrochimique. En effet, la plupart

des électrolytes solides inorganiques ne sont pas stables face au lithium métal et ont une

fenêtre de potentiel, où ils ne se dégradent pas, relativement petite comme on peut le voir

sur la figure 1.24. Cette fenêtre de stabilité va définir, pour chaque électrolyte, les poten-

tiels minimum et maximum de travail sans dégradation. Si cette fenêtre est petite, comme

c’est le cas pour Li10GeP2S12 ou Li6PS5Cl, il ne sera pas possible d’utiliser des matériaux

d’électrode à très bas ou très haut potentiels. Tout ceci limite donc la tension de sortie de la

batterie et implique des réactions de dégradation au contact des électrodes limitant la durée

de vie.
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De plus, comme dit dans le paragraphe 3.1, ces électrolytes posent des problèmes de

contacts entre le matériau d’électrode et l’électrolyte ce qui augmente la résistance de

la cellule. Cette augmentation de résistance implique obligatoirement une augmentation

locale du potentiel donnant lieu à une dégradation du matériau actif et de l’électrolyte. Le

principal verrou de la technologie tout solide est donc le problème de stabilité électrochi-

mique des électrolytes impliquant beaucoup de réactions de dégradation aux interfaces

avec les matériaux d’électrodes. D’où l’importance d’étudier ces interfaces par XPS afin

de comprendre les mécanismes et résoudre les problèmes de dégradation aux interfaces.

Figure 1.24 – comparaison de la stabilité électrochimique théorique de différents électro-

lytes solides[94]

Pour ces travaux de thèse, nous allons utiliser l’argyrodite pour les études des chapitres

3 et 4 donc nous allons détailler les méthodes de synthèses et les propriétés de cet

électrolyte.

L’argyrodite Li6PS5Cl peut être obtenue par différentes méthodes de synthèses[109].
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La première découverte et la plus utilisée en laboratoire est la mécanosynthèse dans un

broyeur à billes[110]. Un mélange des trois réactifs (Li2S, LiCL, P2S5) en proportion

stœchiométrique est placé dans un bol de broyeur en agate pendant 24H à 600rpm.

L’argyrodite obtenue est cristallisée par traitement thermique à 600°C sous argon. Le

solid-state sintering est aussi très utilisé. Les réactifs (Li2S, LiCL, P2S5) sont mélangés

et chauffés à 600°C[111, 110] (avec un gradient de 0,3°C/min) sous vide dans un

creuset en quartz recouvert de carbone. En général, le Li2S est mis en léger excès

d’environ 2 % en masse. Depuis peu, une nouvelle méthode de synthèse par voie liquide

dans le THF et l’éthanol a été développée[112]. Les réactifs sont mélangés et dissous

en proportion stœchiométrique dans le THF et l’éthanol et laissés sous agitation pen-

dant plusieurs heures avant filtration et purification/cristallisation par traitement thermique.

L’argyrodite Li6PS5Cl a une fenêtre de stabilité électrochimique théorique de 1,35 à

2,62 V vs Li+/Li avec une conductivité ionique[113] généralement comprise entre 10−3 et

10−2 S/cm reporté par Deiseroth & al en 2008[108]. En réalité, l’argyrodite reste stable

entre 0,4 et 3,0 V vs LiIn. L’argyrodite cristallise dans un système cubique faces centrées

(voir figure 1.25) pour les Cl− où les lacunes octaédriques sont occupées par les tétraèdres

de PS3−
4 , une moitié des lacunes tétraédriques sont occupées par des S2− et 1/3 des lacunes

tétraédriques sont occupées par les ions Li+ qui peuvent donc se déplacer d’une lacune à

une autre permettant la conduction des ions[114].

Figure 1.25 – structure de l’argyrodite Li6PS5Cl

En XPS, l’argyrodite a une signature bien spécifique (voir figure 1.26) et des impu-
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retés qui diffère légèrement en fonction des méthodes de synthèses et des fournisseurs. Il

est important de connaitre cette signature pour pouvoir observer et comprendre toutes les

modifications dues au cyclage ou à la réactivité avec les matériaux actifs.

Sur la figure 1.26, on observe donc une signature complexe sur l’analyse haute

résolution des pics de cœur. Le pic S 2p montre 4 doublets à des énergies de liaisons

de 160.5, 161.7, 163.4 et 167.1 eV qui correspondent respectivement au Li2S, à l’ar-

gyrodite (plus précisément au tétraèdre de PS3−
4 ), aux polysulfures de phosphore P2Sx

et au sulfite de lithium (Li2SO3). Le spectre du P 2p montre deux doublets à 132 et

133 eV correspondant respectivement à l’argyrodite et aux polysulfures de phosphore

P2Sx qui sont des impuretés résultant de la synthèse ou du cyclage. Le spectre du

Cl 2p montre un doublet à 198,8 eV qui correspond au LiCl contenu dans l’argyro-

dite. On n’observe qu’un seul pic sur le spectre Li 1s à 55,6 eV. Les composantes sur

les spectres C 1s et O 1s ne correspondent qu’à de la contamination carbonée et au Li2CO3.

Figure 1.26 – Spèctres XPS haute résolution de pics S2p, P2p, Cl2p, Li1s, C1s et O1s de

l’argyrodite commerciale Ampcera
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1.3.4 Limites des électrolytes solides

Comme nous l’avons vu dans les paragraphes précédents, les électrolytes solides sont

très prometteurs notamment en ce qui concerne la sécurité, la stabilité et les possibilités

de mise en forme (bien qu’elles diffèrent beaucoup selon les matériaux). Cependant, les

électrolytes polymères nécessitent un cyclage à haute température pour avoir une bonne

conductivité. En réalité, les électrolytes solides polymères cyclent lorsqu’ils sont au-dessus

de leur température de transition vitreuse et donc lorsqu’ils sont en partie fluide.

En ce qui concerne les électrolytes inorganiques, la limite de conductivité ionique

n’existe plus grâce aux récentes découvertes mais ils ne résolvent pas les problèmes

écologiques étant donné les éléments qui les composent et les difficultés de synthèse de la

plupart de ces électrolytes. Ils ont aussi une limite mécanique. En effet, les changements de

volume des électrodes (à cause des changement de densité des matériaux actifs) peuvent

entrainer des fissures qui finissent par détruire l’électrode. Cependant, le verrou le plus

important pour l’utilisation des électrolytes solides inorganiques est leur faible fenêtre de

stabilité électrochimique qui induit beaucoup de problèmes de réactivité et de dégradation

aux interfaces que ce soit avant et pendant le cyclage.

1.4 Conclusion et positionnement de la thèse

L’objectif du projet DEOSS est de développer des batteries tout-organiques en

utilisant la technologie tout solide. Ceci permettrait d’avoir des systèmes de stockage

électrochimique de l’énergie écologiques avec un bilan carbone très faible mais aussi avec

des performances intéressantes surtout au niveau de la durée de vie bien que leur densité

énergétique volumique ne puisse jamais rivaliser avec les batteries actuelles du fait de la

faible densité des matériaux.

Dans un premier temps, nous étudierons donc des matériaux actifs organiques :

— D’électrode positive :

— des dérivés de la quinone : La DAAQ, la TMQ, le Li4-pDHBDS et le Mg-D-

Lawsone

— des diimides aromatique : Le Li2-pyromellitic-diimide et le pérylène-diimide

(PDI)

— des dérivés du malononitrile : La TCNQ, la LiTCNQ et un complexe à transfert

de charges TTF-TCNQ
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— D’électrode négative :

— di-carboxylate de lithium aromatique : le Li2BPDC et le Li2NDC

Ces matériaux ont tous une forte conjugaison et une faible masse molaire afin d’opti-

miser leur conductivité électronique et leur capacité spécifique des électrodes. L’utilisation

de ce type de matériaux est possible car le problème de solubilisation sera inexistant du

fait de l’utilisation d’un électrolyte solide inorganique très connu : l’argyrodite.

L’objectif de cette première étude avec un électrolyte inorganique connu est de

déterminer la stabilité chimique des matériaux actifs et d’étudier la réactivité des ces

matériaux en cyclage par XPS en connaissant la réactivité de l’électrolyte de la même

manière que Auvergiont et al[114]. Cela nous permettra d’obtenir des références sur

les produits de cyclage et sur la modification des matériaux actifs lors de la lithiation

électrochimique. De plus, cela nous permettra d’éliminer certains matériaux actifs si leurs

performances électrochimiques en cyclage ne sont pas bonnes.

Dans un second temps, nous étudierons la réactivité et le cyclage de deux matériaux

actifs ayant donnés de bons résultats avec l’argyrodite mais en utilisant un électrolyte

solide organique. Cet électrolyte est basé sur la technologie des Covalent Organic Frame-

work (COF, voir figure 1.27)[115, 116]. Sa synthèse ainsi que son étude détaillée est le

travail de thèse de Boris Irié-Bi qui est doctorant du projet DEOSS et travaille au LRCS et

au LG2A sous la supervision de F.Dolhem et M.Becuwe

Figure 1.27 – réaction de synthèse et structure du COF5

Ces matériaux sont des réseaux bi ou tri dimensionnels très organisés[117, 118]

(similitude avec le graphite), poreux[119] et lamellaires[120] ayant une très grande surface
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spécifique (≈1000 m²/g). Les COFs seuls n’ont pas la possibilité de conduire les ions à

proprement parler mais ils peuvent être imprégnés de sels de lithium ou être modifiés par

ingénierie moléculaire[118] pour greffer sur le réseau des groupements anioniques connus

pour assurer la conduction des ions comme l’anion TFSI. Pour le moment, les COFs ont

une faible conductivité ionique d’environ 5.10−8 S/cm à 30°C sans solvant[121] et de

3.10−4 S/cm à 30°C[122] lorsqu’un peu de solvant est ajouté (ce qui n’en fait plus un

électrolyte solide). Les COFs que nous étudierons ont une structure boratée les rendant

très instables avec l’eau (destructuration par hydrolyse) mais aussi bon conducteur ionique

lorsqu’ils sont couplés à l’iodure de lithium. Nous utiliserons aussi les COFs comme addi-

tifs pour la conductivité ionique dans des systèmes organiques polymères basés sur le PEO.



Chapitre 2

Méthodes expérimentales

2.1 Fabrication des batteries

2.1.1 Composites inorganiques

La technologie tout-solide implique que l’électrolyte ne peut pas rentrer dans les

porosités d’une électrode comme le fait un électrolyte classique. En effet, dans une batterie

conventionnelle, la faible viscosité de l’électrolyte permet le remplissage des pores et la

mouillabilité de l’électrode et fait en sorte que la totalité du matériau actif de l’électrode

ait la possibilité de réagir et d’insérer des ion Li+. Si on utilise une électrode classique

avec un électrolyte solide, on ne fera réagir que la surface de l’électrode en contact avec

l’électrolyte ce qui donnera une capacité très faible. Pour résoudre ce problème, nous

allons utiliser une électrode composite constituée de matériau actif, de carbone conducteur

et d’électrolyte solide, pour assurer la percolation ionique de l’électrode.

Chaque électrolyte solide se comporte différemment ce qui implique une fabrication

différente. Mais d’une manière générale il faut réduire et homogénéiser la granulométrie

des particules de tous les composants pour augmenter la surface de contact et ainsi

augmenter la capacité de l’électrode. Pour certains électrolytes (LLTO, Li10GeP2S12. . .),

l’utilisation du ball-milling permet d’obtenir une granulométrie parfaitement homogène et

très faible (50 nm). Dans notre cas, l’argyrodite ne supporte pas bien le ball-milling (ou

alors avec très faible vitesse avec des billes relativement grosse, donc une faible énergie)

car elle s’agrège et forme des flocs plutôt que d’obtenir des particules plus fines. On

procédera donc par broyage manuel dans un mortier en agate pendant 5 à 10 minutes.

Auvergniot et al[114, 123, 124] ont optimisé la composition des électrodes composites

avec l’argyrodite pour le LCO et le LTO et sont arrivés à un taux de 37,5 % de matériau

actif dans l’électrode[125] ce qui est très faible en comparaison aux teneurs de matière

active des électrodes classiques qui atteignent 90 %. Dans notre cas, la cinétique lente

d’insertion des ions lithiums dans nos matériaux actifs et leurs grandes différences de

fonctionnement avec les matériaux actifs classiques impliquent que l’on ne peut pas
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se baser sur les travaux précédents. Nous allons donc travailler avec plusieurs teneurs

en matériaux actifs : 10, 20 et 40 %. Le reste du composite est composé de 10 % de

VGCF (vapor grown carbon fiber) comme additif conducteur électronique et d’électrolyte

solide afin d’assurer la conduction ionique dans l’électrode. La plus grande part de nos

expérimentations seront faites avec des composites à 20 % de matériau actif. Tous les

pourcentages présents dans ce paragraphe sont des pourcentages massiques.

Pour l’électrode négative, nous utilisons un alliage de Lithium-Indium qui permet

d’éviter la croissance de dendrites mais celui-ci a un potentiel légèrement supérieur à celui

du Lithium seul[125] (0.6 V vs Li+/Li). Cependant, pour avoir un meilleur contact et un

meilleur échange d’ion entre l’alliage LiIn et l’argyrodite, nous n’utilisons pas une simple

feuille de LiIn mais un composite à base d’argyrodite où le LiIn est réduit en poudre et

mélangé avec l’électrolyte. Pour faire ce composite, le lithium est mélangé à l’Indium par

pressage (dans un mortier) dans un ratio 0.5 Li pour 1 In (soit un ratio massique de 1 pour

33.1). Lorsque l’alliage (gris-bleu et collant) est obtenu, il est broyé manuellement avec

l’argyrodite dans un mortier en agate avec un pilon. Le LiIn représente 40 % du compo-

site et est suffisamment conducteur électronique pour qu’il n’y ait pas besoin de mettre de

VGCF. La forte teneur en Lithium-Indium dans le composite nous permet de l’avoir tou-

jours en excès dans nos batteries et donc de garantir un potentiel d’électrode négative stable

(on s’en servira de référence). Cela nous permet aussi d’avoir une réserve d’ions lithium

suffisante pour assurer le cyclage étant donné que nos matériaux actifs sont tous de type n

et à l’état oxydé avant le cyclage.

2.1.2 Batteries inorganiques et swagelok-cell

Comme nous l’avons vu précédemment, les batteries tout solide sont composées

de trois parties bien distinctes : deux électrodes (une négative et une positive) et une

couche d’électrolyte. Pour la mise en forme, dans notre cas, l’argyrodite se prête bien à la

technique de pressage a froid. C’est-à-dire que chaque couche va être fabriquées à partir

d’une poudre compactée à température ambiante dans une matrice en polycarbonate et

entre deux pistons en inox 316L qui serviront finalement de collecteur de courant. Toute

l’opération de mise en forme des batteries se fait en boite à gants sous argon pour ne pas

dégrader le lithium ou l’électrolyte[125, 126].

Premièrement, et comme on peut le voir sur la figure 2.1, la couche d’électrolyte est

pressée (à 1.2 t pour une pastille de 10mm et 1.9 t pour une pastille de 12.7 mm soit

1/2 in soit 150MPa). Par-dessus, sont pressés, successivement le composite d’électrode
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positive puis celui de négative (à 3 t pour une pastille de 10 mm et 4.8 t pour une pastille

de 12.7 mm soit 1/2 in soit 400 MPa). Lorsqu’une électrode est pressée, il ne faut surtout

pas retirer le piston en contact avec celle-ci car il est important d’avoir un bon contact

électronique. La matrice qui sert pour la fabrication servira aussi de corps pour le cyclage.

Cependant, ces matrices n’étant pas étanches et ne pouvant pas appliquer de pression

durant le cyclage, il faut mettre la cellule entière dans un étau puis dans un pot étanche

sous argon pour le cyclage (voir figure 2.1.B)[125].

Figure 2.1 – A : Schéma de la fabrication des batteries dans les matrices en polycarbonate,

ici l’électrolyte solide pressé en premier est en vert et les électrodes sont en noir(tiré de

la thèse de J. Auvergniot [114] ; B : Schéma et photo de l’étau et du pot utilisée pour les

cyclages avec les matrices en PC

La matrice en polycarbonate n’étant pas très pratique du fait de l’utilisation d’un pot

étanche, nous avons décidé de fabriquer et cycler nos batteries dans des cellules swagelok

(dont le schéma est visible en figure 2.2) bien connues dans le monde des batteries. La

seule différence avec les cellules pour électrolyte liquide est que l’on retire le ressort et

les spacers en inox. Ceci nous permet d’avoir une cellule étanche et qui maintient une

certaine pression de cyclage sans aide extérieure et de pouvoir cycler en température à

l’étuve. Les cellules swagelok que nous utilisons doivent impérativement résister aux

fortes pressions (imposées par la fabrication des batteries). On utilise donc des swagelok

en acier inoxydable 316L ce qui nous impose l’utilisation d’un film isolant entre le corps

de la cellule et nos batteries.

Les masses de chaque composite sont calculées pour que l’électrode négative soit

toujours en excès pour les raisons expliquées dans la sous-partie précédente (Ch.2,1.1).

D’une manière générale, pour les matrices de 10 mm, nous mettrons environ 80 mg
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d’électrolyte, 15 mg de composite d’électrode positive ou négative. Pour les matrices de

½ pouce (12.7mm), nous mettrons environ 100 mg d’électrolyte, 25 mg de composite

d’électrode positive ou négative.

Figure 2.2 – Schéma des cellules Swagelok utilisées pour nos batteries

2.1.3 Encre d’électrodes organiques

Pour les batteries tout solide tout organiques avec le PEO, il n’est pas possible

d’utiliser la technique des poudres pressées à froid. Il faut donc procéder de la même

manière que pour les électrodes de batteries classique, en formulant une encre liquide à

enduire sur un collecteur de courant en aluminium ou sur une plaque de verre dans le cas

de l’électrolyte.

L’électrolyte PEO est donc formulé puis dissous avant d’être drop-casté sur une plaque

de verre propre (nettoyage à l’acétone puis à l’isopropanol). La formulation de l’électrolyte

n’étant pas le sujet de cette thèse, nous avons choisi une formulation relativement simple

et qui a fait ses preuves par le passé[127]. Il s’agit d’un mélange de 90 % de PEO 100 000

g/mol et de 10 % de PEO 5 000 000 g/mol avec du LiCLO4 dans un ratio de 1 Li+ pour
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20 motifs de PEO. Donc pour 792 mg de PEO 100 000 g/mol et 88mg de PEO 5 000 000

g/mol, il faudra 106 mg de LiClO4 et le tout sera dissous dans 2 mL de méthanol anhydre

et 5 mL d’acétonitrile anhydre[89]. Pour s’assurer de l’homogénéité de la solution,

l’agitation sera maintenue toute une nuit avant le drop casting. Le drop casting est fait

directement sur la plaque de verre à l’air et la solution est repartie sur 1 dm² environ avant

séchage à l’air pendant 24h. Le film polymère est ensuite découpé à l’emporte-pièce de

diamètre 20 mm avant d’être décollé de la plaque de verre pour être stocké sous argon en

boite à gants après un séchage sous vide (dans le sas de la boite à gants) de 2 h.

Les électrodes, quant à elles, sont formulées sur la base de l’électrolyte mais le sel

de lithium utilisé est de l’iodure de lithium (LiI) en remplacement du LiClO4 . De plus,

la partie solide de l’électrolyte (PEO plus sel de Li) ne représente que 35 % de la masse

du solide de l’électrode. Le matériau actif représente 20 %, le carbone conducteur 10 %

et les 35 % restant seront détaillés dans le chapitre 4 où nous parlerons des batteries tout

organiques tout solides. Les masses de poudres sont calculées afin d’avoir à peu de chose

près la même masse de solide que pour l’électrolyte. De ce fait, les solvants et l’agitation

sont les mêmes. L’enduction, quant à elle, est faite avec un couteau à enduire (pour

avoir une épaisseur homogène d’environ 300 µm avant séchage)[128] sur un collecteur

de courant en aluminium et en atmosphère argon (en boite à gants). Le séchage est fait

en boite à gants pour une durée de 2 h puis sous vide pendant 2 h. Les électrodes sont

ensuite découpées à l’emporte-pièce de diamètre 10 mm puis stockées dans des flacons

en verre sous argon. La faible quantité de matière non soluble dans la formulation des

électrodes nous permet d’obtenir une densité optimale directement après le séchage et

rend le calandrage inutile.

2.1.4 Batteries tout organiques et piles bouton

Les batteries tout organiques, que nous étudions, sont montées de manière classique en

pile bouton CR2032 en inox 316L qui permettent le cyclage à haut potentiel (jusqu’a 5 V

vs Li+/Li). Ce type de cellule est intéressant car très économique en matière et leur petite

taille permet un maintien en température de cyclage bien plus homogène. Nos cellules sont

montées de la même manière que les batteries liquide. Il s’agit d’un simple empilement

de nos différentes couches (électrode positive puis électrolyte puis électrode négative en

lithium métal)[128] entre deux spacers en acier inox 316L. Cet empilement est maintenu

ensemble par les deux coupelles extérieures de la pile qui sont serties de manière étanche

tout en assurant l’isolation électronique des deux parties (négative et positive) afin d’éviter
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les courts-circuits (voir schéma fig.2.3). Un ressort est placé entre le capuchon de négative

et le spacer qui supporte le lithium pour assurer la pression nécessaire pour le cyclage.

Il est important de faire en sorte que les deux électrodes soient bien alignées entre elles

pour optimiser les performances de cyclage et diminuer la polarisation. Il faut aussi que le

film d’électrolyte soit bien plus grand que les deux spacers supportant les électrodes pour

empêcher toute possibilité de court-circuit.

Figure 2.3 – Schéma du montage des batteries en pile bouton

2.2 Cyclages et études électrochimiques

Les caractérisations électrochimiques de nos matériaux ont toutes été réalisées avec

des galvanostat-potentiostats (il s’agit d’un générateur de tension et de courant couplé

à un ampèremètre et à un voltmètre dont le schéma électrique est visible en figure 2.4)

Biologic : VMP3 et MPG. Les différents programmes d’études ont tous été écrits sous

EC-Lab (Logiciel Biologic) et les données ont été traitées par le même logiciel.
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Figure 2.4 – Schéma électrique d’un potentiostat-galvanostat

2.2.1 Cyclage galvano-statique

Le cyclage galvano-statique est la caractérisation la plus commune dans le monde des

batteries. Il s’agit d’une méthode de potentiométrie (on mesure donc la tension de nos

batteries) avec un courant constant imposé, avec une valeur positive pour la charge et une

valeur négative pour la décharge[129].Le courant appliqué est calculé en fonction de la

quantité de matière de matériau actif limitant et de la capacité spécifique du matériau.

Nous allons appliquer un courant pour obtenir une charge ou une décharge complète (selon

la capacité théorique attendue) en un certain nombre d’heures. Cette vitesse de cyclage

est appelée Crate (Crate = courant appliqué / capacité spécifique du matériau actif * masse

de matériau actif) et permet de contrôler la vitesse de cyclage. Le courant est imposé

et nous mesurons le potentiel, mais le potentiel est limité par deux bornes positive et

négative. Elles permettent au potentiostat de savoir quand passer de la charge à la décharge

et inversement. Mais surtout, ces deux bornes permettent de cycler dans une gamme de

potentiel bien définis par l’utilisateur en fonction de nombreux paramètres (potentiels de

travail des matériaux actifs, stabilité électrochimique et chimique de l’électrolyte face au

lithium . . .).

En connaissant la quantité de matériau actif contenu dans l’électrode, les différentes

masses molaires (du matériau actif et de l’ion inséré) et la capacité spécifique théorique

du matériau d’électrode, on peut remonter à la quantité d’ions lithium insérés au cours du
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cyclage (soit le nombre de mole d’ions insérées par mole de matériau actif : x Li+).

Le cyclage nous permet donc d’obtenir des courbes (voir figure 2.5) :

— Potentiel = f(temps)

— Potentiel = f(x Li+)

Figure 2.5 – Courbes types obtenues lors du cyclage d’une batterie

Ces courbes nous communiquent des informations sur les potentiels auxquels ont lieu

les réactions dans l’électrode positive car on cycle face au Lithium ou LiIn qui constitue

aussi notre électrode de référence en plus d’être la contre électrode (montage à 2 électrodes

au lieu de 3). Comme on place le lithium en excès par rapport à l’électrode positive, on

considère que le potentiel de l’électrode négative (en lithium métal) ne change pas au cours

du temps. Nous pouvons donc considérer que l’électrode de lithium métal est une électrode

de référence. Chaque plateau horizontal ou pseudo-horizontal (causé par une augmentation

régulière de la surtension lors du transfert des ion Li+ ou un matériau actif sous forme

de solution solide qui induit une modification du potentiel de l’électrode positive tout au

long de la réaction) est dû à une réaction chimique biphasée consommant ou libérant des

électrons. Ces plateaux peuvent être soit une insertion d’ion Li+ ou d’un de ses anions

(dans l’électrode négative et si le coefficient de transfert cationique n’est pas égal à 1)

dans une électrode soit une dégradation électrochimique des composants de la batterie

étudiée. Ces courbes nous permettent aussi de calculer la polarisation (écart de potentiel

entre la charge et la décharge). La polarisation est due à une limitation thermodynamique

qui est la chute ohmique (résistance du système) et à une limitation cinétique causée

par un transport de matière insuffisant que l’on appelle surtension et impliquant que le

potentiel expérimental d’échange des ions est différent (inférieur en décharge et supérieur

en charge) du potentiel thermodynamique du matériau actif. Dans les faits, cela implique

qu’il faut fournir une tension plus importante (lors de la charge) pour faire l’échange d’ion
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ou que la tension fournie par le système (lors de la décharge) est plus faible. C’est donc

une quantité d’énergie fournie à la batterie lors de la charge qui ne sera pas restituée lors

de la décharge.

Lors de cyclage long ( où l’on fait de beaucoup de cycles : 50, 100, 500 cycles), nous

allons aussi pouvoir observer le comportement en vieillissement de nos batteries (pertes

de capacité [130], modification des plateaux d’échanges ou même modification de la

polarisation) et leur durée de vie.

Nous avons, en plus, la possibilité de couper le cyclage à différents endroits du cycle ce qui

nous permet de faire des analyses chimiques à tous les stades de cyclages et comprendre

tous les mécanismes réactionnels mis en jeu dans nos batteries.

2.3 Spectroscopie XPS

La spectroscopie de photoélectrons induits par rayons X (XPS) a été développée dans

les années 1950 par le groupe de K. Siegbahn[131] à l’université d’Uppsala (Suède). Cette

technique d’analyse permet de connaitre la chimie de l’extrême surface (≈ 10 nm) des

matériaux.

2.3.1 Principe physique et fonctionnement de la technique

L’XPS est basé sur l’effet photo-électrique (mis en évidence et expliqué par A. Einstein

en 1905) ainsi que sur la mesure de l’énergie cinétique de ces photoélectrons. En XPS,

l’échantillon est irradié par un faisceau mono-chromatique de rayon x (souvent issu de la

raie d’émission Kα de l’aluminium à 1486.6 eV).

Figure 2.6 – diagramme d’énergie de photo-émission
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Cette irradiation engendre l’émission, par effet photoélectrique, d’électrons de cœur et

de valence des atomes irradiés (comme on peut le voir sur le diagramme d’énergie de la

figure 2.6) car l’énergie des photons X incidents est supérieure à l’énergie d’ionisation des

atomes. L’application de la loi de conservation de l’énergie nous permet de relier l’énergie

cinétique KE des photoélectrons émis à l’énergie de liaison B.E de ces électrons par la

relation[132] présentée ci-dessous :

hν + Ek
i (N) = Ek

f (N˘1) + Ecin(k)

Soit Ecin(k) = hν˘El avec El = Ek
f (N˘1)˘Ek

i (N)

Où Ecin est l’énergie cinétique du photoélectron ; Ei et E f sont les énergies totales du

système dans les états initial (N électrons) et final (N–1 électrons) de la photoémission ; hν

est l’énergie du photon – en XPS des rayons X d’énergie assez faible sont utilisés (AlKα =

1486.6 eV; MgKα = 1253.6 eV).

Cela nous permet d’obtenir l’énergie de liaison des électrons et donc d’identifier de

quel atome et de quel niveau d’énergie de cet atome ils proviennent. Il est aussi possible

de connaitre les atomes et les fonctions chimique au voisinage des atomes d’origine des

électrons (on peut distinguer un électron venant d’une orbitale C 1s d’un carbonyle d’un

électron venant d’une C 1s d’un carbonate).

L’intensité des électrons émis suit une loi d’atténuation du type Beer Lambert,

présentée en figure 2.7, ce qui implique que les électrons émis à une profondeur supérieur

à 10-15 nm (pour une raie incidente Kα Al) ne peuvent pas ressortir de l’échantillon à

cause du libre parcours moyen des électrons dans les solides. En effet, au-delà de 3 λ(cf.

figure 2.7)[132], la majorité des électrons n’ont plus d’énergie cinétique (perdue lors de

collisions inélastiques avec des atomes) et sont réabsorbés par les atomes environnants.

La profondeur maximale d’origine des électrons dépend aussi de l’énergie de liaison des

électrons aux atomes. Un électron venant d’une orbitale à faible énergie de liaison aura

plus d’énergie cinétique et pourra donc venir de plus profond. La majorité des électrons

détectés sont sortis de l’échantillon en subissant des collisions inélastiques et sont donc à

l’origine du bruit de fond des spectres. Les autres électrons ne subissent pas de collisions

inélastiques et constituent les pics observés sur les spectres.
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Figure 2.7 – Schéma des collisions inélastique et de l’équation d’atténuation de l’intensité

de photoémission

Le principe de la mesure consiste à compter le nombre d’électrons récupérés pour

un certain laps de temps (dwell time) pour une bande d’énergie cinétique précise (que

l’on définit : pass energy). Il fait cette opération pour chaque valeur d’énergie cinétique

demandée. Le nombre d’électrons comptés représente donc l’intensité du signal en coups

par seconde. Un spectre XPS est donc l’ensemble des intensités mesurées en fonction de

l’intervalle d’énergie cinétique voulu. Le nombre de pics de cœur accessibles pour un

élément donné est fonction de l’énergie excitatrice ; les sources généralement utilisées

(AlKα) permettent l’analyse d’au moins un pic de cœur pour tous les éléments à partir du

lithium.

Après la photoionisation, le système final ionisé peut retourner à l’état fondamental

selon deux processus présenté ci-dessous et en figure 2.8 :

— l’effet Auger : un électron d’une orbitale plus externe comble la vacance laissée par

le photoélectron et communique l’énergie libérée à un autre électron plus externe,

éjecté à son tour de l’ion ;

— la fluorescence X : un électron d’une orbitale plus externe comble, là aussi, la va-

cance laissée par le photoélectron – cette désexcitation du système se traduit par

l’émission de rayons X.

L’effet Auger se rencontre plus souvent pour les atomes légers (Z < 35), tandis que la

fluorescence X est plus probable pour les atomes lourds.
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Figure 2.8 – diagrammes d’énergies des possibilités de désexcitation

La dispersion des valeurs reportées pour les énergies de liaison des niveaux électro-

niques de composés semblables est souvent importante[133, 134] ; cette observation met

en évidence la difficulté de mesurer des énergies de liaison absolues principalement dans

le cas de composés non conducteurs.

Le problème posé par les échantillons isolants est double[135, 136] (cf. figure 2.9) :

— la création d’une charge résiduelle et non homogène à la surface de l’échantillon

suite à la photoionisation élargit les pics et les déplace vers des énergies de liaison

apparentes plus élevées. Un flux d’électrons et d’ions argon de faible énergie sur

la surface de l’échantillon pour maintenir le potentiel de surface fixe. On appel ce

dispositif flood gun (car on inonde de charges positive et négative la surface) ou

neutraliseur de charges.

— les niveaux de Fermi de l’échantillon et du spectromètre ne sont pas en équilibre ;

il s’en suit une différence entre la valeur d’énergie de liaison mesurée dans le spec-

tromètre (El mesurée) et la valeur réelle dans l’échantillon (El exacte) :

dans le spectromètre Elmesurée = hν – Ecin – Φspectromtre

par rapport à l’échantillon Elexacte = hν – Ecin – Φchantillon + Φ
∗

Elexacte – Elmesurée = Φ∗ – Φechantillon + Φspectrometre

= Φ∗ + Φcontact

Φ∗ est l’énergie nécessaire pour amener l’électron du niveau du vide de

l’échantillon au niveau du vide du spectromètre Φcontact = Φspectrometre – Φechantillon

L’énergie de liaison mesurée diffère de l’énergie de liaison dans l’échantillon par des

grandeurs dépendant de l’échantillon et des conditions expérimentales. Il est donc néces-

saire d’opérer par calibrage interne. Les expérimentateurs se référent fréquemment à la raie

1s du carbone de contamination posée à 285 eV ou à une raie connue et fixe.
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Figure 2.9 – Diagrammes des niveaux d’énergie pour des expériences XPS (NV : niveau

du vide, NF : niveau de Fermi) pour un échantillon isolant

Le calibrage des échantillons isolants est donc un problème complexe dont on peut

s’affranchir au mieux en effectuant des études comparatives avec des travaux réalisés selon

la même systématique.

Dans la deuxième rangée du tableau périodique, qui renferme les atomes constitutifs des

composés organiques (carbone, azote, oxygène, fluor), seul le niveau 1s se situe dans la

région des pics de cœur. Les éléments de la rangée suivante, dont le soufre et le chlore,

offrent quant à eux des possibilités plus étendues. Cependant, la raie 2p est de loin la plus

étudiée ; elle apparaît en effet plus fine que son homologue 2s, et permet ainsi une analyse

plus précise de l’énergie de liaison et une mise en évidence plus aisée de l’existence de

différentes contributions.

A ce stade, il est intéressant de décrire rapidement les facteurs influençant la largeur

de raie. On peut distinguer les facteurs liés à l’appareillage utilisé, et ceux qui sont intrin-

sèques au processus de photoémission. Ainsi, la largeur finale du signal XPS peut dépendre

de la largeur de la distribution en énergie des photons incidents. La raie excitatrice Kα de

l’aluminium présente des satellites α3,4 ; l’utilisation d’un monochromateur permet de sé-

lectionner la raie Kα1,2 et de diminuer sensiblement sa largeur naturelle. D’autre part, la

largeur de la raie résultant du processus de photoémission est reliée, par le principe d’in-

certitude d’Heisenberg, au temps de vie de l’état ionisé :
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∆E = ℏ/∆t

Donc, plus la vacance électronique est instable (∆t petit), plus on observe un élargissement

du signal. La photoionisation des couches électroniques de plus en plus profondes d’un

atome conduit à des états ionisés dont le temps de vie devient de plus en plus court ; il en

résulte donc un élargissement graduel des raies. En conséquence, l’analyse XPS se révèle

généralement la plus fructueuse pour le niveau de cœur le plus externe. Ainsi se justifie le

choix de la raie 2p pour les éléments de la troisième rangée.

La principale information tirée de l’étude d’un pic de cœur est sa position sur

l’échelle d’énergie de liaison. La comparaison avec des composés de référence permet de

déterminer les déplacements chimiques. Ainsi, dans le cas d’une liaison entre deux atomes

d’électronégativité différente, la densité électronique de valence se trouve déplacée vers

l’atome électroattracteur. Extraire un électron d’un environnement appauvri en électron

requiert plus d’énergie ; l’énergie cinétique du photoélectron issu de l’atome électropositif

est donc diminuée : il apparaît sur le spectre un pic à une énergie de liaison plus élevée.

Inversement, la photoionisation d’un atome polarisé négativement se traduit par un

déplacement vers les faibles énergies de liaison.

Le plus fréquemment, les variations de déplacement chimique sont discutées de façon

qualitative sur la base de propriétés liées à l’état initial (atome porteur d’une charge plus

ou moins importante par rapport à une référence neutre). Pour les orbitales s, la photoé-

mission donne des pics simples (singulet) mais pour les orbitales p, d et f l’émission se fait

sous forme d’un doublet. En effet, il y a une interaction entre le spin d’un électron et son

mouvement orbitale. Cette interaction dédouble les niveaux d’énergie des orbitales ayant

un nombre quantique azimutal l non nul. C’est le couplage de Russel-Saunders ou LS qui

définit le moment angulaire total J comme :

J = | l ± s|

Où l est le nombre quantique azimutal (« forme de l’orbitale » : 0 pour s, 1 pour p, 2 pour

d et 3 pour f) et s et le nombre magnétique de spin (±1/2) de l’orbital. Ceci implique que

pour une orbitale ayant un l supérieur ou égal à 1, on obtient deux états d’énergie possible.

Ces deux états d’énergie apparaissent en XPS sous la forme d’une émission en doublet

pour les orbitales p, d et f.

L’énergie qui sépare les deux états quantiques possible peut être calculée par la relation

de Van Vleck et va être différente pour chaque orbitale (voir figure 2.10). Parfois, cette

énergie de « splitting » permet de déterminer l’état d’oxydation d’un élément.
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Figure 2.10 – équation de Van-Vleck permettant de calculer l’énergie de splitting des deux

états quantiques possible pour les orbitales p, d et f

Dans un processus de photoionisation, le pic primaire (généralement le plus intense)

correspond au passage d’un état fondamental neutre à un état fondamental. Mais la photo-

ionisation peut aboutir à des configurations électroniques finales différentes et conduire à

l’observation de structures additionnelles. Des processus à deux électrons ont une certaine

probabilité à se produire. Cela se traduit par l’apparition de pics satellites, à côté du pic

principal, situés vers les faibles énergies cinétiques selon trois mécanisme différents :

— Les plasmons qui sont principalement dus à la conductivité électronique de surface

qui retarde les électrons émis en absorbant une petite quantité de leur énergie ciné-

tique. Les plasmons ont généralement une énergie de liaison supérieur de 15 à 30

eV par rapport au pic principal.

— Les shake-off viennent de l’ionisation d’un électron de valence lors de la photoé-

mission principale. Cet électron de valence va interagir avec le photoélectron émis

et diminuer son énergie cinétique ce qui va augmenter artificiellement son énergie

de liaison d’environ 10 à 15 eV[132].

— Les shake-up apparaissent lorsqu’un électron de valence est excité vers le niveau

de Fermi par un photoélectron émis. Cette excitation va prendre une petite part

de l’énergie du photoélectron qui apparaitra avec une énergie de liaison un peu

plus grande (5 à 10 eV). Ce type de satellite apparait lorsque la bande de valence

contient beaucoup d’électrons comme dans le cas des métaux mais aussi dans le

cas d’électrons π délocalisés (conjugaison et aromaticité)[131].
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Figure 2.11 – diagramme d’énergie expliquant l’apparition des différents types de pics

satellites inspiré de l’article technique de l’ingénieur P2625 V2[137]

L’étude des intensités des pics de cœur ouvre la possibilité d’analyse quantitative par

spectroscopie de photoélectrons. L’intensité de chaque pic va dépendre de plusieurs fac-

teurs. Le premier est la concentration de chaque élément (plus on a de carbone et plus

son pic sera grand). Cependant, l’intensité des pics n’est pas directement proportionnelle

à la quantité de chaque éléments ou environnement chimique présent dans l’échantillon.

Chaque orbitale de chaque élément va réagir différemment au rayon X et aura une pro-

babilité d’interaction et de photoémission différente. Cette probabilité d’interaction est la

section efficace et plus elle est grande plus la probabilité d’interaction est grande ce qui se

traduira par un pic XPS plus grand. La section efficace [138] dépend de l’élément(numéro

atomique), de l’orbitale, de l’angle d’analyse, de l’énergie des rayons X incidents et du

détecteur. On va donc corriger l’intensité de chaque pic grâce à la section efficace pour

pouvoir comparer leurs aires et faire une analyse quantitative de la composition de l’ex-

trême surface de notre matériau.

2.3.2 Analyses de routine et traitements des données

Pour ces travaux de recherche, toutes les analyses ont été faites sur un Thermo-Fischer

Escalab 250 Xi directement connecté à une boite à gants sous Argon. La source utilisée

pour les rayons X est la raie spectrale Kα de l’aluminium monochromatique. Nous utilise-

rons aussi des conditions expérimentales fixées :

— Pour les survey : pass energy de 200 eV, dwell time de 200 ms avec un seul scan et

flood gun
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— Pour les spectres haute résolution : pass energy de 20eV, dwell time de 250 ms avec

itération (le nombre d’itérations sera calculé pour avoir un rapport signal sur bruit

d’environ 104) et flood gun,

— Pour les spectres de valence : de -5 à 40 eV, pass energy de 40 eV, dwell time de

100 ms pour 30 à 50 scans avec flood gun en fonction du rapport signal sur bruit.

La boite à gants de l’XPS sera toujours avec des taux d’humidité et d’oxygène inférieur à

1ppm pour éviter toute dégradation de nos produits.

Pour prévenir tout risque de perte d’information à cause de la dégradation de nos

échantillons (les matériaux organiques étant très sensible aux rayons X), pour les spectres

haute résolution de chaque orbitale, on procèdera par itération ce qui signifie que chaque

accumulation donnera un spectre différent qui seront ensuite sommé manuellement dans

le logiciel de traitement de données. Cette méthode nous permet de voir si l’échantillon

se modifie au cours du temps et, s’il se modifie, de ne prendre que les données avant

dégradation. De plus, dans tous les cas, nous avons effectué plusieurs analyses afin de

s’assurer de la bonne reproductibilité des mesures.

Le pic C1s du carbone de contamination fixé à 285,0 eV a été choisi pour la calibration

des spectres. Lorsque celui-était non discernable, notamment au cause de la présence de

carbone conducteur dans la formulation des électrodes, la calibration s’est faite à partir de

la composante S 2p 3/2 attribuée au tétraèdre PS3−
4 de l’argyrodite fixée à 161.7 eV.

La première chose à faire pour avoir une analyse et une déconvolution fiable est de

soustraire l’intensité du bruit de fond de l’intensité due au pic de photoémission. Pour cela,

nous allons définir une ligne de base pour le pic qui se base sur le bruit de fond avant et

après le pic. La plupart du temps cette ligne de base sera une Shirley qui se base sur le

principe des effectifs cumulés des électrons émis pour le pic d’intérêt. Cependant il arrive

que le bruit de fond soit descendant et dans ce cas la Shirley serait un non-sens physique

(du fait de l’effectif cumulé) et on utilisera donc plutôt une ligne de base linéaire. On peut

voir sur la figure 2.12, ci-dessous, le choix de ligne de base qui sera fait en fonction du

bruit de fond.
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Figure 2.12 – équation de la modification de l’énergie de liaison par l’environnement chi-

mique

Après avoir défini la limite entre le pic et le bruit de fond, on peut donc déconvoluer les

spectres et ainsi attribuer une composante à chaque environnement chimique qui constitue

le pic. La procédure générale consiste au départ :

— à préciser la nature de la fonction décrivant chaque composante ainsi que les pa-

ramètres associés (position énergétique, largeur de bande à mi–hauteur, écart entre

les composantes du doublet) ;

— à définir le nombre de composantes ;

— à effectuer une synthèse de ces pics pour obtenir un spectre recomposé qui sera

comparé à la courbe expérimentale.

Dans cette étude, la fonction représentative de chaque composante correspond à une

combinaison de fonctions à caractère gaussien, dérivé de la fonction du spectre, et à

caractère lorentzien venant du processus photoélectronique lui–même (largeur naturelle du

niveau associé au temps de vie de l’état ionisé) ; un mélange 70 % de fonction gaussienne,

30 % de fonction lorentzienne a été adopté conformément aux tests réalisés au laboratoire.

L’ajustement entre le spectre synthétisé et la courbe expérimentale s’effectue par une

méthode des moindres carrés. Lors de la déconvolution, on fera attention à ne pas définir

trop de composantes ce qui améliorerait le fit mais n’aurait aucune signification chimique

réelle. Il faut obtenir le meilleur fit possible avec le minimum de composantes. L’utilisation

du logiciel casa XPS facilite l’ensemble de ces procédures.

Pour ces travaux de recherche, une grande quantité d’échantillons va être analysée par

routine. Il s’agit, la plupart du temps, de mélange pour étudier la réactivité entre nos diffé-

rents matériaux actifs ou électrolytes. Nous avons donc analysé :

— Des références : chacun des matériaux seul et en poudre pour connaitre leur si-

gnature XPS et être capable d’identifier les modifications lors de la fabrication des

composites ou après cyclage
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— Des mélanges matériaux actifs/électrolyte en poudre avant cyclage pour étudier la

réactivité avant cyclage

— Des électrodes formées après cyclage pour étudier les différents phénomènes chi-

miques et électrochimiques qui ont lieu lors du fonctionnement des batteries.

2.3.3 Lithiation in-situ

Dans le cadre du développement de nouveaux électrolytes solides pour batteries

lithium métal, il est important d’étudier la réactivité et la stabilité de ces matériaux avec le

lithium métal. Il peut aussi être intéressant de faire réagir nos matériaux actifs d’électrodes

directement avec du lithium pour obtenir des références lithiées de nos matériaux actifs.

Pour cela, il est possible de faire une lithiation in-situ (dans la chambre d’analyses XPS

sous ultravide) par pulvérisation ionique. En utilisant le canon à ion argon (servant

habituellement pour faire du décapage pour le profil XPS en profondeur) sur une cible

en lithium métallique proche de l’échantillon à analyser, il est possible de pulvériser du

lithium métallique sur l’échantillon[139].

Figure 2.13 – Schéma du porte-échantillon utilisé pour la lithiation in-situ

Pour réaliser la lithiation in-situ de nos matériaux, un porte échantillon spécifique,

dont le schéma est présenté en figure 2.16, a été réalisé. Il permet de pouvoir maintenir une

feuille de lithium proche de la verticale et juste à l’aplomb du matériau que l’on souhaite

faire réagir avec le lithium[111]. Ensuite, après une analyse XPS de référence (avant

lithiation), on bombarde le lithium avec un faisceau d’ion Ar+ avec une énergie de 2000

eV pendant 10 minutes. Ce faisceau est focalisé sur le lithium et permet la pulvérisation

de ce lithium à la surface de l’échantillon. Le lithium pulvérisé, extrêmement réactif,
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va ensuite venir se déposer sur notre matériau et réagir avec celui-ci. Après lithiation

on réalise une analyse XPS afin de regarder la différence par rapport à notre référence

avant lithiation. Ces étapes de lithiation puis analyse sont répétées une dizaine de fois.

En réalité, le lithium pulvérisé réagit très rapidement avec l’oxygène et l’eau résiduels

de la chambre d’analyse, ainsi on ne peut éviter le dépôt de Li2O et éventuellement

de LiOH. Il faudra donc suivre de près la formation éventuelle de ces composés à

la surface. Cependant, ce n’est pas forcément un problème car lorsque l’on met en

contact nos matériaux avec du lithium pour monter une batterie, le lithium est lui aussi

recouvert d’oxyde naturel. Par ailleurs, il sera possible de montrer si oui ou non on a réelle-

ment formé du lithium métallique en observant la réduction chimique imposée au matériau.

2.3.4 HAXPES

La spectroscopie HAXPES (Hard X-ray Photo-Emission Spectroscopy) est la même

technique d’analyse que l’XPS cependant l’énergie des rayons X incidents est supérieure.

En effet, l’XPS utilise des rayons X d’une énergie habituelle de 1500 eV tandis que

l’HAXPES utilise des rayons X durs ayant une énergie supérieure à 2000 eV et jusqu’à

10 000 eV dans notre cas. La conséquence est un changement de profondeur d’analyse.

Comme on l’a vu dans le paragraphe 2.3.1, la spectroscopie de photoémission est une

analyse de surface et la profondeur d’analyse dépend de l’énergie des rayons X incidents

comme on peut le voir sur la figure 2.17. En laboratoire, il est désormais possible de faire

de l’HAXPES si on a une source adaptée comme les sources au Gallium liquide (Kα :

9250 eV) ou au Chrome (Kα : 5414.8 eV). Cependant, la méthode pour obtenir des rayons

X de haute énergie avec une forte brillance pour l’HAXPES (ce qui est important à cause

de la chute vertigineuse des sections efficaces à ces énergies) est la source synchrotron.

Le rayonnement synchrotron est un rayonnement émis principalement par des électrons

lorsqu’ils se déplacent dans un champ magnétique qui dévie leur trajectoire et les soumet

à des accélérations. Il s’agit d’un phénomène de rayonnement proche du rayonnement de

freinage. Un synchrotron est un anneau qui va d’une part accélérer les électrons à une

vitesse proche de celle de la lumière et d’autre part courber la trajectoire des électrons ce

qui va les forcer à émettre de l’énergie sous forme de photons (rayonnement synchrotron).

Ce rayonnement est particulièrement brillant (intense et focalisé) et stable. Il offre, en

plus, l’avantage de pouvoir choisir très facilement l’énergie des photons incidents grâce à

un monochromateur et de la modifier relativement rapidement.
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Figure 2.14 – équation de la modification de l’énergie de liaison par l’environnement chi-

mique

La ligne GALAXIES sur le synchrotron SOLEIL (Source Optimisée de Lumière

d’Energie Intermédiaire du LURE), sur laquelle nous avons pu faire nos études, permet

d’obtenir des rayons X allant de 2300 eV à 12 000 eV. La ligne GALAXIES dispose d’un

détecteur SCIENTA EW4000 à haute résolution (30 meV à 12 keV). Dans cette étude,

afin de réaliser un dépôt de lithium in-situ, nous avons utilisé un évaporateur thermique de

lithium métallique et un spectromètre de masse pour s’assurer que l’on évapore bien du

lithium et que l’atmosphère de la chambre n’est pas polluée.

Grâce à l’HAXPES et à l’évaporateur thermique, nous allons pouvoir étudier la stabi-

lité des électrolytes organique envisagés dans cette thèse vis-à-vis du Lithium métal de la

même manière qu’avec la lithiation in-situ en laboratoire à l’IPREM mais avec une plus

grande profondeur d’analyse (énergie des rayons X incidents bien plus élevée) et un taux

de comptage bien plus important (flux très important de la source synchrotron). De plus,

l’évaporateur thermique présent directement sur la chambre d’analyse permet d’obtenir un

dépôt de lithium bien meilleur (par décomposition thermique d’un sel de lithium au lieu

d’un bombardement ionique d’une surface de lithium métallique présentant des oxydes de

surface).





Chapitre 3

Batteries à matériaux actifs
organiques et électrolyte inorganique

3.1 Introduction

Comme évoqué dans l’état de l’art, les matériaux actifs organiques sont nombreux

et peu étudiés pour la technologie tout solide. L’objectif de ce troisième chapitre est

d’étudier plusieurs matériaux actifs connus et très utilisés pour des études sur les batteries

organiques à électrolytes liquides. Dans un premier temps, l’argyrodite Li6PS5Cl sera

utilisée comme électrolyte solide bien qu’elle soit un solide inorganique. L’objectif avec

cet électrolyte est d’étudier la réactivité, encore inconnue, des matériaux actifs dans des

systèmes tout solide mais avec un électrolyte dont on connait bien les propriétés et la

réactivité. De plus, l’argyrodite est un électrolyte ayant une très bonne conductivité ionique

et la possibilité d’être mis en forme par pressage à froid ce qui est indispensable dans le

cas des matériaux actifs organiques.

La réactivité des matériaux actifs étant complexe et pouvant avoir lieu lors des diffé-

rentes étapes (lors de la fabrication ou lors du cyclage), des analyses XPS permettant la

caractérisation chimique des matériaux et des interfaces seront faites après chaque étape. Il

sera donc présenté des caractérisations des matériaux purs (matériaux actifs ou électrolyte),

des caractérisations de la réactivité de contact entre un matériau actif et l’argyrodite (avec

mélange spécifique fait sans carbone additionnel pour la conduction électronique), des

caractérisations après lithiation in-situ, des caractérisations réalisées après cyclage face

au LiIn ainsi que les courbes de cyclages. Toutes ces analyses permettront de connaitre

parfaitement la réactivité chimique et électrochimique de ces matériaux.

L’idéal serait d’étudier des matériaux actifs organiques qui se situent dans la fenêtre

de stabilité thermodynamique de l’argyrodite ou alors très proches. Cependant, comme

on a pu le voir au paragraphe 1.3.3, l’argyrodite a une très étroite fenêtre de stabilité

électrochimique comprise entre 1.7 et 2.2 V vs Li+/Li. Peu de matériaux actifs, y compris
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inorganiques se retrouve dans cette fenêtre [140]. De plus, le principe du projet DEOSS est

d’avoir les molécules actives les plus simples possibles et facilement disponibles ce qui ne

laisse que très peu de choix. Par ailleurs, on peut très bien travailler avec un matériau actif

dont le potentiel de travail se situe en dehors de la fenêtre de stabilité de l’électrolyte, si

une couche de passivation stable est formée à l’interface entre les deux matériaux (puisque

c’est le cas dans les batteries Li-ion classiques entre l’électrolyte liquide et le graphite

lithié).

Hormis la Mg-D-Lawsone et le Li2-PMDI qui remplissent tous ces critères et qui sont,

de plus, directement disponible dans le cadre du projet DEOSS, nous avons choisi quatre

autres matériaux pour l’électrode positive et deux matériaux pour l’électrode négative. Ces

autres matériaux sont particulièrement intéressants et très étudiés bien qu’ils soient hors

de la fenêtre de stabilité de l’électrolyte. Par ailleurs, beaucoup d’études avec l’argyrodite

sont faites avec des matériaux hors de sa fenêtre de stabilité et même avec des matériaux

inorganiques comme le LTO ou les NMC. C.Barcha[125] et J.Auvergniot[114] ont quand

même obtenu des performances intéressantes avec ces matériaux (LTO, NMC) et ont

montré la possibilité qu’une interface passivante se forme entre les matériaux actifs et

l’argyrodite. Cette interface permet de cycler ces matériaux à haut potentiel sans dégrader

trop fortement l’électrolyte. Nous avons donc étudiés la DAAQ, la TMQ, le Li4-p-DHBDS,

le PDI, Li2-NDC et le Li2-BPDC qui ont tous un potentiel légèrement en dehors de la

fenêtre de stabilité de l’argyrodite.

Dans un premier temps, des matériaux dérivés de la benzoquinone (DAAQ, TMQ, Li4-

p-DHBDS et Mg-D-Lawsone) seront étudiés avant de se concentrer sur les deux diimides

aromatiques retenus (Li2-PMDI et PDI) tous en tant que de matériaux actifs pour électrodes

positives. Pour finir, nous verrons deux matériaux pour électrodes négatives qui sont des

di-carboxylates de lithium aromatiques (Li2-NDC, Li2-BPDC).

3.2 Matériaux d’électrodes positives dérivés de la benzoqui-
none

Comme nous avons pu le voir dans le chapitre 1, la benzoquinone et ses dérivés sont

des molécules très étudiées pour les batteries organiques notamment grâce à leurs perfor-

mances. Ils ont cependant une très grande solubilité dans les électrolytes liquides. Il est

donc très intéressant de les étudier pour des systèmes tout-solide.
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3.2.1 La DAAQ : 2,6-diamino-anthraquinone

La 2,6-diaminoanthraquinone (DAAQ) est une poudre rouge brique de formule brute

C14H10N2O2. C’est une molécule poly-aromatique fortement délocalisée ayant une masse

molaire de 238.24 g/mol et dont la formule est présentée dans la figure 3.1.

Figure 3.1 – Formule développée de la 2,6-diamino-anthraquinone

La DAAQ utilisée pour cette étude est commerciale et provient de sigma-aldrich avec

une pureté de 97%. La DAAQ est insoluble dans l’eau mais très soluble dans les solvants

organiques polaires comme l’éthanol à chaud ou les carbonates. Comme pour tous les déri-

vés de la quinone, il est possible d’insérer deux ions lithiums dans la structure de la DAAQ

à un potentiel d’échange de 2.4 V vs Li+/Li[38] selon la réaction présentée en figure 3.2.

Figure 3.2 – équation d’insertion et désinsertion du lithium dans la DAAQ

La DAAQ a donc une capacité spécifique théorique de 225.03 mAh/g, expérimentale-

ment il a déjà été obtenu 200 mAh/g à C/10 avec une perte de capacité d’environ 80% après

15 cycles dans un électrolyte liquide[76].
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Figure 3.3 – Spectres XPS C 1s, N 1s et O 1s de la 2,6-diamino-anthraquinone

Les résultats de l’analyses XPS de la DAAQ[141] sont présentés sur la figure 3.3. Le

spectre haute résolution du pic C 1s montre 4 composantes : à 285 eV correspondant aux

carbones 1 (C=C aromatique ne portant aucuns hétéroatomes), à 286.3 eV correspondant

aux carbones 2 (C-NH2), à 287.4 eV correspondant aux carbones 3 (C=O) et à 290.5eV

correspondant au pic satellite shake up π − π∗ dû aux double-liaisons π dans la molécule.

Le spectre de l’azote N 1s ne montre qu’une seule composante à 399.5 eV correspondant

aux deux fonctions amines aromatiques portées par la molécule. Le spectre de O 1s, quant

à lui, montre 3 composantes : à 531.4 eV correspondant aux oxygènes des 2 fonctions

cétones, à 532.5 eV correspondant à un oxygène simplement lié à un atome de carbone

(O-C) et à 533.6 eV correspondant à de l’eau.

Les pics correspondants aux carbones 2 et 3 devraient avoir une intensité similaire

mais on observe que le pic à 286.3 eV est légèrement plus intense ce qui indiquerait une

légère réduction de la DAAQ. De plus, le spectre O 1s ne devrait théoriquement montrer

qu’un seul pic. Les deux pics supplémentaires correspondent probablement à une forme

réduite de la quinone (réduction de la cétone en hydroxyle) et à de l’eau adsorbée sur la

molécule. Toutes ces observations sont en accord avec la DAAQ contenant de l’eau et étant

partiellement réduite.
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Figure 3.4 – Spectres XPS C 1s, N 1s et O 1s de la DAAQ (A)et du mélange de la 2,6-

diamino-anthraquinone avec l’argyrodite (B)

Après avoir mélangé la DAAQ avec l’argyrodite pour étudier leur réactivité par simple

contact (la formulation et la méthode de fabrication du mélange est détaillée dans le cha-

pitre 2 paragraphe 2.1.1). Visuellement, le mélange apparait homogène et hormis l’éclair-

cissement causé par l’ajout de l’argyrodite, on n’observe pas de changement de couleur. En

XPS, (figure 3.4) les spectres C 1s, N1s et O1s ne montrent quasiment aucune modification

du matériau actif après le mélange avec l’argyrodite. Seule une légère perte de résolution

pour l’oxygène est observée(une moins bonne conductivité électronique du mélange impli-

quant un léger phénomène de charge).

Figure 3.5 – Spectres XPS S 2p et P 2p de l’argyrodite pure (A) et du mélange de la 2,6-

diamino-anthraquinone avec l’argyrodite (B)
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Concernant les spectres caractéristiques de l’argyrodite, S 2p et P2p que l’on peut voir

en figure 3.5, on n’observe pas de modification significative par rapport à l’argyrodite seule,

dont les spectres ont été détaillés dans le paragraphe 1.3.3 (figure 1.31), hormis une légère

diminution du pic à 167 eV correspondant aux sulfites de lithium. Cette variation de la

quantité de sulfites est probablement due à une inhomogénéité de la contamination de sur-

face.

Tout ceci nous permet donc de conclure que la DAAQ ne réagit pas avec l’argyrodite par

simple contact ce qui garantit une stabilité de l’électrode composite dans le temps. Le mé-

lange analysé ci-dessus n’est pas le composite qui sera cyclé par la suite. En effet, les com-

posites de cyclage contiennent du carbone conducteur qui ne nous permet pas d’interpréter

correctement le spectre du carbone (voir paragraphe 2.2).

Figure 3.6 – Courbe de cyclage de la DAAQ face au LiIn

Le composite d’électrode et la batterie ont été fabriqués et cyclés selon les méthodes

décrites dans le chapitre 2. Sur la courbe de cyclage obtenue (figure 3.6), on observe, lors

du premier cycle (courbe orange), un pseudo-plateau d’échange en décharge entre 1.5 et

1 V vs LiIn qui permet l’échange de 0.164 ion Li+ et le début d’un pseudo-plateauu en

charge à 2.7 V vs LiIn permettant l’échange de 0.032 Li+. Le second cycle semble indiquer
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également les mêmes pseudo-plateaux aux mêmes potentiels mais en échangeant lors de la

décharge puis de la charge respectivement 0.034 et 0.02 ion Li+. La différence de potentiel

entre les plateaux en décharge et en charge est de 1.2 V ce qui est une polarisation très

importante.

En théorie, la DAAQ est capable d’échanger 2 ions Li+ à un potentiel de 2.4 V vs Li+/Li

soit 1.8 V vs LiIn. Les résultats obtenus sont donc très loin de la théorie mais surtout les

potentiels électrochimiques ne correspondent pas du tout au matériau actif. En 2019, Tan et

al [142] ont montré que l’argyrodite avait une activité électrochimique en réduction qui suit

un plateau similaire à celui que l’on observe ici à 1.5V vs LiIn. La réduction de l’argyrodite

suit cette réaction :

Li6PS5Cl + 8 Li+ + 8 e− → LiCl + Li3P + 5 Li2S

On peut donc penser que l’activité électrochimique observée lors du cyclage de la

DAAQ serait en réalité une réduction suivie d’une oxydation de l’électrolyte. L’activité

électrochimique de l’argyrodite serait donc prédominante à cause d’une forte polarisation

qui ne permettrait pas d’atteindre les plateaux du matériau actif qui se retrouvent hors

de la fenêtre de stabilité électrochimique de l’électrolyte du fait de la forte polarisation.

Les analyses XPS après cyclage nous donneront plus d’informations sur la réactivité mise

en jeu lors de ce cylcage. La polarisation observée peut avoir deux origines majoritaires.

La première est un manque de contact physique entre les particules de matériau actif et

les particules d’électrolyte induisant une forte résistance de transfert des ions Li+ à cette

interface. La deuxième est un manque de conductivité électronique et/ou ionique dans

l’électrode composite impliquant une mauvaise circulation des électrons ou des ions vers

le matériau actif empêchant sa réduction.

En regardant les analyses XPS réalisées après cyclage et en fin de charge (figure

3.7(C)), on n’observe aucune différence notable sur les spectres N 1s et O 1s hormis la

disparition du pic à 533.6 eV qui correspondaient à l’eau et un légère augmentation du pic

à 532.5 eV correspondant à une forme réduite de la DAAQ. On peut donc conclure à une

légère réduction de la DAAQ durant le cyclage mais qui n’est pas réversible étant que l’on

analyse à la fin d’une charge. Pour le spectre S 2p réalisé après cyclage, on observe une

légère augmentation de la quantité de Li2S (pic à 160.4 eV) et une augmentation significa-

tive des composés oxygénés : Li2SO3 et Li2SO4 qui ont leurs pics à respectivement 167.3

et 169.5 eV. L’augmentation des espèces oxydée (Li2SO3 et Li2SO4) de l’argyrodite étant

contradictoire avec les traces de réduction (augmentation du Li2S), on peut donc conclure à
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une légère réduction de l’électrolyte ainsi qu’a une légère exposition à l’air (probablement

lors du cyclage ou lors d’un transfert de BAG).

Figure 3.7 – Spectres XPS N 1s, O 1s et S 2p des matériaux purs (A), du mélange de la

2,6-diamino-anthraquinone avec l’argyrodite (B), de l’électrode après cyclage (C) et de la

DAAQ après lithiation in-situ (D)

Dans l’objectif d’obtenir une référence de la DAAQ lithiée, nous avons réalisé une

lithiation in-situ par ion beam etching (décapage ionique de lithium métal) dont la

procédure est détaillée dans le chapitre 2. Ce matériau après lithiation est ensuite analysé

par XPS (dont les spectres sont présentés en figure 3.7). On observe sur le pic N 1s

l’apparition de deux composantes à 398.1 (pic orange) et 400.9 eV (pic rouge translucide)

et sur le pic O 1s, on note l’apparition d’une nouvelle composante (comparativement

au matériau actif pur) à 528.8 eV. La nouvelle composante de l’oxygène correspond à

la signature caractéristique du Li2O ce qui n’est pas étonnant car le lithium est toujours

recouvert d’espèce oxygénées telle que le Li2O. Sur le spectre N 1s, le pic à 398.1 eV

correspond à une forme très réduite de l’azote type nitrure ce qui prouve le dépôt de
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lithium métallique, malgré le dépôt parasite de Li2O et de LiOH.

Les analyses XPS confirment qu’il n’y a pas d’insertion de lithium dans le matériau

actif lors du cyclage car on n’observe aucune modification de la signature XPS après le

cyclage (pas d’apparition d’une forme réduite ou oxydée de l’argyrodite) ; Si on couple

cette conclusion aux résultats électrochimiques, on peut en conclure qu’il n’y a pas de

cyclage à proprement parler mais une activité électrochimique de l’électrolyte conduisant

à sa dégradation.

3.2.2 La tétra-méthoxy-benzoquinone : TMQ

La tétra-methoxy benzoquinone ou TMQ est une poudre cristalline orange vif de for-

mule brute C10H12O6 ayant une masse molaire de 228.2 g/mol et dont la formule est pré-

sentée en figure 3.8. Ce matériau est une quinone mono-aromatique pouvant échanger deux

électrons lui conférant une capacité spécifique théorique de 234.93 mAh/g. C’est un maté-

riau de type n non ionique et acceptant, donc, des cations à un potentiel de 2.9 V vs Li+/Li.

Cependant ce matériau n’a pas une bonne conductivité électronique. En utilisant une tech-

nologie lithium métal polymère (anode en lithium métal et électrolyte solide polymère), la

TMQ a permis d’obtenir 190mAh/g après 20 cycles à 2C[143].

Figure 3.8 – Formule développée de la tétra-methoxy benzoquinone

La TMQ utilisée pour cette étude a été synthétisée par nos collaborateurs de l’IMN (A.

Jouhara et P. Poizot) à partir de la tétra-chloro-benzoquinone[144] selon la réaction de la

figure 3.9 avec un rendement de 82%. La TMQ échange les ions Li+ par un mécanisme en

deux étapes (passant par un anion radicalaire) selon la réaction présentée en figure 3.10.
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Figure 3.9 – Réaction de synthèse de la TMQ

Figure 3.10 – Réaction de cyclage de la TMQ

Figure 3.11 – Spectres XPS C 1s, Cl 2p et O 1s de la TMQ

L’analyse XPS faite sur la TMQ que nous avons utilisé, dont on peut voir les spectres

en figure 3.11, montre une signature semblable a celle obtenue par ramesh et al[145]. On

observe trois composantes sur le pic du C 1s à 284.8, 286.3 et 287.6 eV avec la présence

de petits pics satellites à 289 et 290.5 eV ainsi que trois composantes sur le pic O 1s

à 531.7, 533.3 et 534.5 eV avec deux pics satellites à 536 et 538 eV. On note aussi la

présence de deux doublets de Cl 2p à 199.2 et 201 eV. Les pics satellites du carbone et

de l’oxygène sont des pics shake-up π − π∗ issus de la délocalisation électronique. Les

deux doublets de Cl 2p, quant à eux, correspondent au NaCl pour le pic à 199.2 eV et à
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un résidu de tétra-chloro-benzoquinone pour le pic à 201 eV. Pour les composantes du C

1s, le pic à 284.8 eV provient d’une contamination hydrocarbonée et les pics à 286.3 et

287.6 eV correspondent respectivement aux carbone C1 (avec une très légère contribution

de carbones portant des chlores provenant d’un résidu de synthèse) et aux carbones C2.

Dans le cas du spectre O1s, les pics à 531.7 et 533.3 eV correspondent respectivement

aux oxygènes O1 et O2. Le pic supplémentaire à 534.5 eV correspond à de l’eau (dans

la structure cristalline de la molécule hydratée). Les rapports C1/C2 et O1/O2 sont très

proche de ce que l’on devrait avoir en théorie ( C1/C2 = 4 et O1/O2 = 0.5). On a, tout de

même, une sur légère estimation de la quantité d’oxygène simplement lié à un carbone

(C-O). On peut donc conclure à la présence de la TMQ, d’une faible quantité d’une forme

partiellement réduite de la TMQ et d’eau et de résidu de synthèse dans le produit analysée.

Un séchage avant analyse pour retirer l’eau a été fait mais la TMQ après séchage se

sublime sous le vide de l’XPS. On ne peut donc analyser que la TMQ hydratée.

Figure 3.12 – Spectres XPS C 1s, O 1s et S 2p de la TMQ (A), de l’argyrodite (A) et du

composite d’électrode à base de TMQ (B)

L’électrode positive composite formulée avec de la TMQ (méthode de fabrication

du composite dans le paragraphe 2.1.1) a été analysée par XPS. Cependant, du fait de

la présence de carbone, il n’est pas possible d’interpréter le spectre du carbone car il ne

correspond que à la signature de l’additif carboné (voir figure 3.12). En ce qui concerne le

spectre de l’oxygène, après fabrication de l’électrode composite avec de la TMQ préalable-
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ment séchée, on note (figure 3.12) la disparition de la composante à 534.5 eV et une forte

augmentation de la composante à 531.7 eV correspondant aux oxygènes cétoniques. On

peut donc en déduire que le séchage a permis de retrouver un matériau actif sans eau. En ce

qui concerne la signature XPS de l’argyrodite après formulation du composite, on observe

(figure 3.12) : une légère diminution du doublet à 160.4 correspondant respectivement au

Li2S, une augmentation du doublet à 163.8 eV correspondant à P2Sx et l’apparition d’un

nouveau doublet à 162.9 eV correspondant à Li2Sn qui sont tout les deux connus comme

des produits de l’oxydation de l’argyrodite[114]. Toutes ces information convergent vers

une légère oxydation de l’argyrodite au contact de la TMQ. La légère diminution de la

composante sulfite est plutôt due à une exposition non reproductible à l’oxygène de l’air

dans le système.

En cyclage dans un système tout solide inorganique, la TMQ donne de très mauvais

résultats. En effet, comme on peut le voir sur la figure 3.13 représentant la courbe de cy-

clage galvano-statique de la TMQ face au LiIn, on note une très faible quantité d’ion Li+

échangés ( dans le domaine d’incertitude du potentiostat) avec une polarisation extrême-

ment importante de l’ordre de 2 V. De plus, les pseudo-plateaux en décharge ne sont pas au

potentiel de travail de la TMQ mais à celui correspondant à la dégradation de l’argyrodite.

Tout ceci indique qu’il n’y a pas de cyclage du matériau actif et que la résistance de la

cellule est trop importante pour obtenir un échange de lithium avec le matériau organique.

Au regard de ces résultat, les analyses XPS après cyclage n’ont pas été réalisées pour se

concentrer sur d’autres systèmes plus prometteurs.

Figure 3.13 – Courbe de cyclage de la TMQ face au LiIn à C/20
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3.2.3 Le Li4-p-DHBDS

Le tetralithium 2,5-dihydroxy-1,4-benzenedisulfonate ou Li4-p-DHBDS est une qui-

none mono aromatique di-substituée[20, 146] de formule brute C6H2O8S2Li4 et dont la

formule développée se trouve dans la figure 3.14. Il a une masse molaire de 294 g/mol et

est sous la forme d’une poudre jaune. Le produit utilisé pour notre étude a été synthétisé

par nos collaborateurs du LRCS (M.Becuwe). Comme toutes les quinones c’est un maté-

riau électroactif de type n qui a la possibilité d’échanger 2 électrons (ainsi que 2 ions Li+)

à haut potentiel face au lithium (3.2V vs Li+/Li). Il a une capacité spécifique théorique de

182.35mAh/g.

Figure 3.14 – Formule développée du Li4-p-DHBDS

Lakraychi & al [20]ont fait cycler le Li4-p-DHBDS, avec une composition d’électrode

de 70% de matériau actif et 30% de carbone conducteur, face au lithium métal dans un

électrolyte liquide classique (LP30 commercial). Ils ont obtenu 150mAh/g au premier cycle

soit 1.5 Li+ échangé (la réaction d’échange d’ions lithium est présentée en figure 3.15) et

conservent 100mAh/g après 50cycles.

Figure 3.15 – réaction du cyclage du Li4-p-DHBDS
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Figure 3.16 – Spectres XPS C 1s, Li 1s, O 1s et S 2p du Li4-p-DHBDS

D’après Fleutot et al[147], le Li4-p-DHBDS doit avoir une signature XPS relativement

simple[148]. L’analyse XPS du Li4-p-DHBDS que l’on a fait, dont les spectres sont

montrés sur la figure 3.16, montre une signature légèrement différente de la théorie. Le

spectre du carbone montre 4 composantes à 284.4, 285.9, 288.1 et 289.8 eV. Les deux

premières composantes (à 284.4 et 285.9 eV) correspondent à la signature du matériau

actif et respectivement aux carbones 1 et aux carbones 2 (voir figure 3.14) tandis que

les composantes à 288.1 et 289.8 eV correspondent respectivement aux environnements

carboxylate (COO) et carbonate (OCOO). Le spectre de l’oxygène montre 2 composantes à

531.7 et 533.7 eV qui correspondent respectivement à la signature du matériau (sulfonates

et hydroxyles aromatiques) et à un environnement carboxylate. Le spectre du soufre,

quant à lui, montre deux doublet à 167.8 et 168.9 eV correspondant respectivement à la

signature du matériau et à un environnement sulfate. Tous ces résultats sont en accords

avec le Li4-p-DHBDS contenant des produits résiduels de synthèse ou de la contamination

de surface.
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Figure 3.17 – Spectres XPS C 1s, Li 1s, O 1s et S 2p de l’argyrodite (A), du Li4-p-DHBDS

(B) et du mélange des deux (C)

Après mélange avec l’électrolyte inorganique, l’analyse XPS (dont les spectres sont

montrés en figure 3.17) montre peu de modifications sur le spectre du C 1s hormis une

diminution du pic à 285.9 eV correspondant aux hydroxyles de lithium aromatiques

de la molécules. Le spectre de l’oxygène O 1s montre de légères modifications. On

note l’apparition d’un pic à 531 eV et l’augmentation du pic à 533.5 eV correspondant

respectivement aux carbonates et aux carboxylates. Le spectre du soufre S 2p du mélange

contient la signature du matériau actif et de l’argyrodite cependant on note : la disparition

du pic à 160.4 eV correspondant au Li2S, une légère augmentation du pic à 163.3 eV

correspondant aux P2Sx et une augmentation du pic à 170 eV correspondant à des sulfates,

le pic à 168.1 eV correspondant au Li4-p-DHBDS est légèrement décalé en énergie de

0.6 eV (168.7 eV). Toutes ces modifications correspondent à une légère oxydation de

l’électrolyte lors de la fabrication du composite. Concernant les spectres du carbone et de

l’oxygène, les modification peuvent provenir d’une légère oxydation du matériau actif ou
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d’une pollution de surface lors du mélange.

L’analyse XPS après la Lithiation in-situ du Li4-p-DHBDS (spectres en figure 3.18)

montre de très fortes modifications. Sur le spectre du S 2p, on note l’apparition de

4 nouveaux doublets à 160.3 eV correspondant au Li2S, à 161.9, 163.8 et 166.9 eV

correspondant à des formes réduites du souffre par rapport au matériau actif et pouvant

correspondre respectivement à des sulfures (C-S-C), à un environnement thiol (C-SH)

et aux sulfones (C-SO2-C). Ces modifications du spectre du soufre sont en accord avec

une forte réduction du matériau. Le spectre de O 1s montre l’apparition d’un pic à 528.2

eV correspondant à du Li2O tandis que le spectre de C 1s ne montre plus la signature du

Li4-p-DHBDS et montre des formes très réduites du carbone (carbures) à 282.7 et 284.2

eV et une forte diminution de toutes les composantes oxydées du carbone (pics à 286, 288

et 290 eV). Tout ceci est en accord avec une réduction importante du matériau actif lors de

la lithiation in-situ.

Figure 3.18 – Spectres XPS C 1s, O 1s et S 2p du Li4-p-DHBDS (A) et du Li4-p-DHBDS

après lithiation in-situ (B)
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Figure 3.19 – Courbe de cyclage de Li4-p-DHBDS face au LiIn à C/20

La corube de cyclage du Li4-p-DHBDS avec l’argyrodite comme électrolyte solide

est représentée sur la figure 3.19. On observe le même type de plateau de décharge

(réduction à l’électrode positive) descendant entre 1.6 et 1V vs LiIn permettant l’échange

de 0.031 Li+ lors de la première décharge puis de 0.018 Li+ pour les deux cycles suivants.

On obverse aussi des plateaux de charge entre 2.3 et 3 V vs LiIn. Cette différence de

potentiel entre la charge et la décharge implique une très forte polarisation d’environ

1.5 V. Les plateaux de décharge observés correspondent à l’activité électrochimique de

l’argyrodite alors que le Li4-p-DHBDS a bien la possibilité de réagir avec le lithium

comme nous le montre les manipulations de lithiation in-situ. On est donc dans le même

cas que pour les autres matériaux actifs, on ne cycle pas ces matériaux mais on détériore

l’électrolyte solide car les ions Li+ n’arrivent pas a passer de l’électrolyte au matériau actif.
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Figure 3.20 – Spectres XPS O 1s et S 2p du Li4-p-DHBDS (A), du mélange des deux (B)

et de l’électrode après cyclage (C)

Après cyclage (voir figure 3.20) le spectre de l’oxygène O 1s est très modifié avec

une forte augmentation du pic à 532.5 eV. Le spectre S 2p montre aussi beaucoup de

modifications. On note une forte augmentation du pic à 160.2 eV correspondant au

Li2S, une nette diminution du pic à 163 eV correspondant aux P2Sx et une très forte

augmentation du pic à 167.2 eV correspondant au Li2SO3.

L’analyse XPS après cyclage est en accord avec les interprétations des courbes de

cyclage. Il n’y a pas cyclage du matériau actif mais dégradation par réduction de l’argy-

rodite et donc formation de Li2S. Le Li2SO3 peut soit résulter de la réduction du Li2SO4

présent au départ, soit varier de façon aléatoire en fonction de la présence d’oxygène dans

le système.

3.2.4 La Mg-D-Lawsone

La Mg-D-Lawsone est une poudre rouge pourpre et un matériau poly-aromatique

quinonique[149] et aussi un organomagnésien de formule brute C20H10MgO6 et dont
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la formule développée est montrée en figure 3.22. Elle a une masse molaire de 370.6

g/mol. Le matériau utilisé pour cette étude a été synthétisé par A.Jouhara à l’IMN selon la

réaction visible en figure 3.21.

Figure 3.21 – Réaction de synthèse du Mg-D-Lawsone

C’est un matériau électroactif de type n ayant la possibilité d’échanger 4 électrons

lors du cyclage. En système liquide (LP30) et face au Li, la Mg-D-Lawsone, avec une

composition d’électrode de 67% de Mg-D-Lawsone et 33% de carbone conducteur, permet

d’obtenir 200mAh/g au premier cycle puis 150 sur les deux suivants à un Crate de C/5.

Figure 3.22 – Formule développée du Mg-D-Lawsone

L’analyse XPS du Mg-D-Lawsone (dont on peut voir les spectre sur la figure 3.23)

montre une signature relativement simple. On note la présence de 5 composantes pour C 1s

à 284.5 eV correspondant aux C=C aromatiques, à 285.6 eV correspondant aux C-OMg, à

286.8 eV correspondant à des hydroxyles aromatique C-OH, à 288.6 eV correspondant aux

carbonyles aromatiques C=O et à 290.3 eV correspondant à des carbonates inorganiques.

Il y a aussi 2 composantes pour le Mg 1s à 1303.8 eV correspondant au matériau actif et

à 1305.4 eV correspondant au carbonate de magnésium MgCO3. Plus de 50% de ce qui

est analysé est du MgCO3 et le spectre du carbone nous montre qu’on a une petite partie

d’impureté issue de la synthèse qui n’est pas magnésiée. Cette pollution de surface est un

problème car le MgCO3 ne conduit pas les ions Li+.Le spectre de l’oxygène n’est pas très

intéressant car le déplacement chimique est trop faible pour distinguer les différents états

d’oxydo-réduction du matériau actif.
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Figure 3.23 – Spectres XPS C 1s, Mg 1s et S 2p de l’argyrodite, du Mg-D-Lawsone (A) et

du mélange des deux (B)

Après mélange avec l’argyrodite, on n’observe pas de modification sur la signature

de l’ArgCl (S 2p) ou sur la signature de matériau actif (Mg 1s) hormis une légère

augmentation du pic à 1303.8 eV correspondant au matériau actif. On a donc pas de

réactivité entre le Mg-D-Lawsone et l’argyrodite. On ne présente aucun spectre du carbone

car il est perturbé par la présence du carbone conducteur.

La courbe de cyclage, présentée en figure 3.24, montre un plateau de décharge, iden-

tique aux études précédentes, entre 1.5 et 0.5 V vs LiIn. Il y a un échange de 0.9 Li+ lors

de la première décharge puis de 0.2 Li+ pour les 3 cycles suivants. La première charge

montre un échange de 0.15 Li+ entre 1.6 et 3 V vs LiIn puis de 0.2 Li+ pour les 3 cycles

suivants. Ceci implique 78% d’irréversibilité sur le premier cycle avec une très forte pola-

risation d’environ 1.5 V. Si on compare ces résultats aux plateaux correspondant à l’activité

électrochimique de l’argyrodite, on peut en déduire qu’il s’agit de la dégradation de l’élec-

trolyte sans cyclage du matériau actif.
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Figure 3.24 – Courbe de cyclage du Mg-D-Lawsone face au LiIn à C/20

3.2.5 Conclusion

En conclusion, les dérivés quinoniques, que l’on a vus dans les précédents paragraphes,

ne cyclent pas en cellule tout solide avec l’argyrodite. En effet, on observe une très forte

polarisation d’au minimum 1 à 1.5 V accompagnée d’une très faible réversibilité. On

perd en moyenne 75% de la capacité après le premier cycle. De plus, même au premier

cycle, les capacités obtenues sont très loin des capacités théoriques attendues. Lorsqu’on

observe les courbes de cyclage, on peut voir que les plateaux lors des décharges sont tous

très similaires et correspondent assez bien à l’activité électrochimique en réduction de

l’argyrodite.

D’une manière générale, les analyses XPS ne montrent que très peu de réactivité

de contact entre les matériaux actifs et l’argyrodite, l’apparition de contaminations de

surface. Cependant, les analyses XPS après cyclage ne montrent pas non plus beaucoup de

changement après cyclage ce qui est en accord avec les résultats électrochimiques, mais

qui n’est pas le résultat espéré. Nous n’avons donc pas de réaction électrochimique dans

les matériaux actifs en utilisant ce type d’assemblage tout solide, dans cette configuration.

Les très mauvais résultats électrochimiques de ces systèmes sont probablement dûs à

un manque de conductivité électronique de l’électrode, à un manque de percolation ionique



84 Chapitre 3. Batteries à matériaux actifs organiques et électrolyte inorganique

dans l’électrode ou à un mauvais contact matériau actif/électrolyte. Plusieurs compositions

de composites ont été testées, en augmentant les quantités d’additif conducteur ou d’élec-

trolyte, mais les résultats obtenus ont tous été moins bons que ceux présentés précédem-

ment.

3.3 Di-imides aromatiques pour électrode positive

Les diimides aromatiques sont une solution alternative pour profiter du haut potentiel

des fonctions carbonyles tout en ayant une conductivité électronique supérieure aux dé-

rivés quinoniques grâce au π stacking (empilement des molécules causé par l’interaction

non covalente des cycles aromatiques) et un nombre important de cycles aromatiques. Ils

permettent théoriquement l’insertion de 4 ions Li+ mais la pratique se limite à deux voire

trois pour ne pas déformer les plans moléculaires et casser le π stacking ce qui réduirait la

conductivité électronique.

3.3.1 Le Li2pyromellitic-diimide : Li2-PMDI

Le Li2-PMDI est le plus petit diimide aromatique[150], c’est une poudre blanche de

formule brute C10H4N2O4 et sa formule développée est présentée dans la figure 3.25. Il a

une masse molaire de 228 g/mol et permet l’échange de 2 ions Li+ ce qui lui donne une

capacité spécifique théorique de 235 mAh/g.

Figure 3.25 – Formule développée du Li2-PMDI

Le Li2PMDI utilisé pour cette étude a été synthétisé par nos collaborateurs de l’IMN

(A. Jouhara et P.Poizot) selon la réaction suivante (figure 3.26).
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Figure 3.26 – Réaction de synthèse du Li2-PMDI

En liquide, avec une composition d’électrode de 67% de matériau actif et 33% de car-

bone conducteur, un électrolyte LiTFSI 1M dans le DMC et un C rate de C/20, le Li2-PMDI

permet d’échanger 2 ion Li+ et de maintenir un capacité de 200 mAh/g après 25 cycles avec

un potentiel de 1.8 V vs Li+/Li[151].

Figure 3.27 – Spectres XPS C 1s, N 1s et S 2p de l’argyrodite, du Li2-PMDI (A) et du

mélange des deux (B)

En XPS, le Li2-PMDI devrait avoir une signature simple et proche de celle du

Kapton[152].En réalité, l’analyse XPS du Li2-PMDI dont les spectres sont présentés en

figure 3.27 montre une signature plus complexe. Le spectre C 1s montre 5 composantes

à 285.15, 285.55, 286.65, 288.4 et 289.35 eV avec un shake-up à 291.3 eV. Le spectre

N 1s montre 2 composantes à 398.75 et 399.95 eV avec un shake up à 401.95 eV. Les

composantes à 285.55, 288.4 et 398.75 eV correspondent à la signature du Li2-PMDI

tandis que les composantes à 285.15, 286.55, 289.35 et 399.95 eV correspondent à la si-
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gnature du matériau actif non lithié (H2-PMDI) ainsi qu’à la contamination hydrocarbonée.

Après mélange avec l’argyrodite, l’analyse XPS (spectres sur la figure 3.27) ne montre

aucune modification sur le spectre N1s correspondant à la signature caractéristique du ma-

tériau actif ou sur le spectre S 2p qui est la signature caractéristique de l’argyrodite. Il n’y

a donc aucune réactivité de contact entre Li2-PMDI et l’Argyrodite.

Figure 3.28 – Courbe de cyclage du Li2-PMDI face au LiIn à C/20

En cyclage dans une cellule tout solide inorganique, le Li2-PMDI donne de très

mauvais résultats. En effet, comme on peut le voir sur la figure 3.28 représentant la courbe

de cyclage galvano-statique du Li2-PMDI face au LiIn, on note une très faible quantité

d’ion Li+ échangé de l’ordre de 5 millièmes d’ion Li+. Ce cyclage se trouvant dans

le domaine d’incertitude du potentiostat, il n’est pas possible d’interpréter les résultats

hormis que le système ne cycle pas. Au regard des résultats électrochimique, l’analyse

après cyclage n’a pas été faite afin de se concentrer sur d’autres systèmes plus intéressant.

3.3.2 Le Pérylène diimide : PDI

Le PDI est un diimide poly-aromatique à haute conductivité électronique et organisé

par π stacking. C’est une poudre brune à noire formant des feuillets. La formule brute du

PDI est présentée dans la figure 3.29. Le PDI et ses dérivés sont très étudiés pour l’élec-

tronique organique et notamment pour les cristaux liquides. Il a une masse molaire de

476g/mol avec la possibilité d’échanger 4 électrons entre 2.9 et 2.4 V vs Li+/Li. C’est un
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matériau de type n et donc accepteur de cations avec une capacité spécifique théorique de

225.3 mAh/g.

Figure 3.29 – Formule développée du pérylène diimide utilisé pour notre étude

Le PDI utilisé dans cette étude a été synthétisé par V.Pignier au LRCS selon la réaction

présentée en figure 3.30 à partir du dianhydride pérylène-3,4,9,10-tétracarboxylique et de

l’amine correspondante au groupe que l’on veut après l’imide[153].

Figure 3.30 – Réaction de synthèse du pérylène diimide

En cellule avec un électrolyte liquide, le pérylène a montré de belles performances

en ayant la capacité de cycler sans adjonction de carbone conducteur. Les performances

électrochimiques de ce matériau en batterie liquide font l’objet de publication et d’une

thèse au sein du LRCS par Vincent Pignier

L’analyse XPS réalisée sur le produit pur, dont les spectres C 1s et N 1s sont présentés

en figure 3.31, nous montre une signature assez similaire à celle du Li2-PMDI. Sur le

spectre du carbone C 1s,on observe quatre composantes à 285, 286.8, 288.3 et 289.6 eV

correspondant respectivement aux C=C aromatiques du noyau pérylène, aux carbones
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aliphatiques portés par les azotes, aux carbones des fonctions imides (N-C=O) et aux

carbones de l’environnement anhydride (O=C-O-C=O) avec un pic shake-up à 291.6 eV.

Le spectre de l’azote N 1s, quant à lui, montre trois composantes : deux de très faible

intensité à 398.2 et 401.9 eV correspondant respectivement à l’imidazole (solvant utilisé

lors de la synthèse) et à une amine primaire (R-NH2) provenant aussi de la synthèse et une

composante principale à 399.8 eV correspondant à la fonction imide. Le matériau actif

contient donc quelques impuretés issues de la synthèse.

Figure 3.31 – Spectres XPS C 1s et N 1s du pérylène diimide

Après mélange avec l’argyrodite, l’analyse XPS (spectres sur la figure 3.32) ne montre

aucune modification sur le spectre N1s correspondant à la signature caractéristique du ma-

tériau actif ou sur le spectre S 2p qui est la signature caractéristique de l’argyrodite hormis

une légère diminution des signaux attribués à l’imidazole (à 398.2 eV) aux P2SX et aux

Li2SO3. Il n’y a donc aucune réactivité de contact entre PDI et l’Argyrodite.
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Figure 3.32 – Spectres XPS C 1s et N 1s et S 2p du pérylène diimide, de l’argyrodite (A)

et du mélange des deux (B)

Figure 3.33 – Courbe de cyclage du PDI face au LiIn entre 0 et 4 V vs LiIn à C/20

En cyclage avec l’argyrodite et face au LiIn, le PDI ne donne pas des résultats bien

meilleurs que le Li2PMDI. En effet, sur un cyclage entre 0 et 4 V vs LiIn (voir figure

3.33), bien que le premier plateau en décharge permette l’échange de 3 ions Li+ puis

0.4 Li+ lors des cycles suivants, on note que le plateau est toujours très similaire aux
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cas précédents : descendant entre 1.9 et 0 V vs LiIn. En charge, le premier plateau entre

2.8 et 4 V permet l’échange de 1.1 ion Li+ puis 0.4 Li+ lors des cycles suivants. On

note donc une très faible rétention de capacité, une très forte polarisation d’environ 2 V

et des plateaux ne correspondant pas à l’activité électrochimique attendue du matériau actif.

Un cyclage avec des bornes plus étroites (entre 0.9 et 2.9 V vs LiIn), pour essayer de

rester dans le domaine de stabilité de l’argyrodite, a été fait. On note, sur la courbe de

cyclage (figure 3.34), la présence de deux pseudo-plateaux lors de la première décharge.

Le premier entre 2 et 1.6 V vs LiIn soit 2.6 et 2.2 V vs Li+/Li permettant l’échange de

1 ion Li+ et correspondant probablement à la réduction du matériau actif et le deuxième

entre 1.4 et 0.9 V vs LiIn permettant l’échange de 0.5 ion Li+ correspondant à la réduction

de l’électrolyte. Lors des cycles suivants, le premier plateau n’existe plus et il ne reste

plus que le plateau correspondant à la dégradation de l’argyrodite. On note également

une très faible rétention de capacité avec une très forte polarisation. Il n’y a donc pas

de réel cyclage du matériau actif et donc les analyses XPS après cyclage n’ont que peu

d’intérêt hormis la dégradation de l’électrolyte. Elles ne seront donc pas réalisées pour se

concentrer sur d’autres systèmes.

Figure 3.34 – Courbe de cyclage du PDI face au LiIn entre 0.9 et 2.9 V vs LiIn à C/20
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3.3.3 Conclusion

En conclusion, les diimides aromatiques, que l’on a vus dans les paragraphes 3.1 et

3.2, ne cyclent pas en tout-solide avec l’argyrodite ou pas de manière réversible. Pour le

PDI, on observe une très forte polarisation d’au minimum 1 à 1.5 V et une très faible

rétention de capacité. De plus, on perd 80% de la capacité après le premier cycle. La

capacité obtenue pour le premier cycle est très loin de la capacité théorique. On peut

voir que les plateaux électrochimiques lors des décharges sont toujours très similaires et

correspondent à l’activité électrochimique en réduction de l’argyrodite[142]. Dans le cas

du Li2PMDI, on n’observe aucune activité électrochimique.

Les analyses XPS faites sur les mélanges matériaux actifs/argyrodite ne montrent

que très peu de réactivité interfaciale entre les matériaux actifs et l’argyrodite par simple

contact hormis une contamination de surface.

Les très mauvais résultats électrochimiques de ces systèmes sont probablement dûs aux

mêmes raisons que pour les dérivés quinoniques. C’est à dire à un manque de percolation

ionique dans l’électrode et à un mauvais contact matériau actif/électrolyte. Le manque de

conductivité électronique des matériaux actifs est exclu car le pérylène diimide à une très

haute conductivité électronique et est capable de cycler (en batterie à électrolyte liquide)

sans carbone conducteur. C’est donc une autre raison qu’il faut rechercher pour expliquer

ces faibles performances. C’est ce que nous chercherons à élucider dans le chapitre suivant.

3.4 Carboxylate de lithium pour électrode négative

Les carboxylates de lithium aromatiques sont les matériaux organiques les plus étudiés

actuellement pour les électrodes négatives de batteries organiques. Ils offrent l’avantage

d’un potentiel très bas compris entre 0.5 et 1.5 V vs Li+/Li ainsi qu’une grande capacité

spécifique. Dans le cadre du projet DEOSS, nous allons étudier deux carboxylates poly-

aromatiques : le Li2-NDC et le Li2-BPDC. L’inconvénient des carboxylates aromatiques

est que leur lithiation chimique est très difficile. Ils ne peuvent donc pas être utilisés

comme réserve d’ion lithium et doivent donc être lithiés dans la cellule électrochimique.

Par manque de temps et de conductivité électronique du matériau actif mais surtout

à cause du fait que le matériau ne soit pas facilement obtenable sous sa forme réduite, le

Li2-NDC a été écarté et n’a donc pas été cyclé. Les résultats concernant ce matériau sont

donc présentés en annexe.
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3.4.1 Le bi-phényl-di-carboxylate de lithium : Li2-BPDC

Le Li2BPDC est un di-carboxylate de lithium bi aromatique de formule brute

C14H8O4Li2 et dont la formule développée est présentée en figure 3.39. C’est une poudre

blanche et il a une masse molaire de 254 g/mol[76, 77]. Ce matériau n’est pas commerciale

est à été synthétisé au LRCS (M. Becuwe et B. Irié-Bi) selon la même méthode que pour le

Li2-NDC (voir paragraphe 4.1) mais en utilisant l’acide bi-phényl-dicarboxylique (BPDC)

au lieu de l’acide naphtalène-dicarboxylique.

Figure 3.35 – Formule développée du Li2-BPDC

Le Li2-BPDC est un matériau de type n à bas potentiel, il peut échanger 2 électrons à

0.7 V vs Li+/Li selon la réaction présentée en figure 3.40. Il a donc une capacité spécifique

de 211 mAh/g. Après synthèse, il est sous sa forme oxydée et donc non lithié . Les deux ions

lithium présents au départ dans le Li2-BPDC ne participent pas à l’activité électrochimique

car ils sont les contre-ions de la base conjugués de l’acide biphényl-dicarboxylique. Il n’est

donc pas utilisable comme réserve d’ions lithium.

Figure 3.36 – Réaction de cyclage du Li2-BPDC

En cellule à électrolyte liquide, Ramanujan & al[81] ont cyclé le Li2-BPDC face au

lithium métal dans un mélange EC/DMC avec 1M de LiPF6. Ils ont obtenu 50 cycles avec

un plateau à 0.7 V vs Li+/Li. Lors du premier cycle, ils notent une capacité en décharge

de 350 mAh/g (ce qui est plus que la capacité théorique du matériau) et de 175mAh/g en

charge ce qui fait une réversibilité de 50%. Sur les cycles suivants, la capacite en décharge

diminue de 200 jusqu’à 75 mAh/g.
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L’analyse XPS réalisée sur le produit pur est présentée en figure 3.41. Le spectre du

carbone C 1s montre trois composantes à 284.4, 285 et 288.4 eV correspondant respecti-

vement aux carbones aromatiques seuls, aux carbones aromatiques portant les fonctions

carboxylates et aux carbones des fonctions carboxylates. Il y a aussi un pic satellite

shake-up à 290.7 eV. Le spectre de lithium Li 1s ne montre qu’une seule composante à

55.5 eV et le spectre de l’oxygène O 1s montre deux composantes à 531.3 et 532.5 eV

correspondant aux deux oxygènes des fonctions carboxylates avec un pic shake-up à 534

eV.

Figure 3.37 – Spectres XPS C 1s, Li 1s et O 1s du Li2-BPDC

L’analyses XPS après lithiation in-situ montre une forte modification des spectres du

carbone et de l’oxygène. En effet, comme on peut le voir sur la figure 3.51, le spectre

du carbone après lithiation in-situ présente six composantes à 283.9, 285, 285.5, 286

et 288.4 eV dont deux étant superposées. Le pic à 288.4 eV correspond à la signature

caractéristique du Li2-BPDC et son intensité nous permet de fixer l’intensité et la position

des deux autres composantes spécifiques du matériau "non lithié" à 285 et 285.5 eV. La

composante à 286 eV correspond, quant à elle, à des carbones portant des hydroxylates

de lithium qui est la signature caractéristique du Li4-BPDC qui nous permet de mettre un

deuxième pic à 285 eV qui correspond aux carbones aromatiques du matériaux "lithié".

La composante à 283.9 eV correspond à des carbures (LixC) qui sont une trace de forte

réduction du matériau. Le spectre de l’oxygène après lithiation in-situ montre l’apparition

de deux nouvelles composantes à 528.9 et 531.2 eV correspondant respectivement au Li2O

et aux hydroxylates de lithium du Li4-BPDC. Toutes ces observation sont en accord avec

la pulvérisation et le codépôt de lithium et d’une fine couche de Li2O. Le lithium diffuse

et réagit tout de même avec le matériau actif pour le réduire en surface.
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Figure 3.38 – Spectres XPS C 1s, Li 1s et O 1s du Li2-BPDC (A), S 2p de l’argyrodite (A),

C 1s, Li 1s et O 1 du Li2-BPDC après lithiation in-situ (B) et C 1s, Li 1s, O 1s et S 2p du

mélange Li2-BPDC/argyrodite (C)

Figure 3.39 – Courbe de cyclage du Li2-BPDC face au lithium métal à C/20
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Après mélange avec l’argyrodite, l’analyse XPS (figure 3.42(C)) ne montre aucune

modification des signatures caractéristiques du matériau actif ou de l’argyrodite. Il ne

semble donc pas y avoir aucune réactivité de contact entre le Li2-BPDC et l’argyrodite.

La courbe de cyclage à C/20 du Li2-BPDC face au lithium métal en utilisant l’argy-

rodite comme électrolyte, que l’on peut voir en figure 3.43, ne montre aucune capacité

ou plateau électrochimique. Les chiffres obtenus sont de l’ordre du millième d’ion Li+

échangé et sont donc dans la zone d’incertitude du potentiostat.

Un cyclage du Li2-BPDC comme électrode négative a été fait en utilisant le seul

matériau d’électrode positive déjà lithié que l’on a étudié : le Li4-p-DHBDS. La courbe

de cyclage électrochimique à C/20 du système Li4-p-DHBDS//argyrodite//Li2-BPDC est

présentée en figure 3.44. On note des plateaux en décharge à 0.6 V alors qu’il n’y a pas de

réel plateau en charge. Les plateaux en décharge permettent l’échange de 0.5 ion Li+ tandis

qu’en charge ils ne permettent que l’échange de 0.3 Li+. Lors de la charge, l’électrode

positive (Li4-p-DHBDS) devrait délivrer ses ions Li+ tandis que lors de la décharge c’est

l’électrode négative (Li2-BPDC) qui délivre ses ions Li+. Le Li4-p-DHBDS a un potentiel

électrochimique de 3.2 V vs Li+/Li et le Li2-BPDC a un potentiel électrochimique de 0.7

V vs Li+/Li, on devrait donc avoir un plateau de charge ou de décharge à un potentiel de

2.5 V. On a donc une forte polarisation d’environ 1.9 V diminuant la tension délivrée par

le système en décharge de 2.5 à 0.6 V avec une très faible capacité.

Figure 3.40 – Courbe de cyclage du Li2-BPDC face au Li4-p-DHBDS à C/20
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3.4.2 Conclusion

En conclusion, les carboxylates aromatiques que l’on a vus dans les paragraphes 4.1 et

4.2, ont de très mauvaises performances en batteries tout solide avec l’argyrodite. En effet,

on observe une très faible réversibilité. De plus, même au premier cycle, les capacités

obtenues sont très loin des capacités théoriques attendues bien que le plateau en décharge

du Li2-BPDC face au Li4-p-DHBDS correspond au potentiel du Li2-BPDC.

Comme pour les autres types de matériaux, les analyses XPS ne montrent presque

aucune réactivité de contact entre les matériaux actifs et l’argyrodite. La stabilité du

matériaux d’électrode négative avec l’argyrodite est une très bonne chose pour la durée de

vie de nos systèmes. En effet, beaucoup de matériaux de négative (inorganique compris)

ont tendance à réduire l’argyrodite et donc à fortement réduire la durée de vie des systèmes.

Les résultats électrochimiques observés pour les carboxylates de lithium sont proba-

blement imputable au manque de conductivité électronique ou ionique dans l’électrode.

Une autre possibilité est que l’on ait un mauvais contact matériau actif/électrolyte.

3.5 Conclusion

Que ce soit pour les matériaux actifs pour électrode positive (dérivés quinoniques ou

diimides aromatiques) ou pour les matériaux actifs pour électrode négative, l’analyses XPS

après mélange avec l’argyrodite ne montre pas de réactivité chimique entre l’électrolyte

et le matériau actif suite à leur mise en contact, bien que la plupart de ces matériaux ont

un potentiel d’échange hors de la fenêtre de stabilité de l’argyrodite (voir figure 3.45). Le

fait qu’il n’y ait pas de réaction entre ces matériaux permet d’avoir une bonne stabilité des

électrodes dans le temps (sans cyclage) ce qui est très intéressant. De plus, les analyses

XPS réalisées après lithiation in-situ nous permettent très souvent de connaitre la signature

des matériaux actifs après réduction par le lithium.

Cependant, les résultats de cyclage électrochimique sont très mauvais. On ne note ja-

mais de traces de cyclage des matériaux actifs : plateaux d’échanges plats (ou presque), aux

bons potentiels et donnant une capacité intéressante. On n’observe pas non plus de réacti-

vité (réduction ou oxydation des matériaux actifs) en XPS après cyclage ce qui confirme

nos interprétations des résultats électrochimiques et qu’il n’y a donc pas de cyclage. Cepen-

dant, les courbes de cyclage obtenues ont pratiquement toutes la même allure, ressemblant
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étrangement à l’activité électrochimique de réduction de l’argyrodite avec une très forte

polarisation très souvent supérieure à 1.5 V.

Figure 3.41 – Comparaison du potentiel d’échange des matériaux actifs étudiés avec la

fenêtre de stabilité de l’argyrodite

D’une manière générale les très mauvais résultats électrochimiques peuvent être dus à

plusieurs facteurs qui sont soit directement imputables à la technologie tout-solide inorga-

nique utilisant des électrodes composites en poudres pressées soit directement imputables

aux propriétés physico-chimiques des différents matériaux utilisés. Ces facteurs sont :

— Le manque de conductivité électronique des matériaux actifs ou de l’électrode com-

posite ne permettant pas un bon transfert électronique, limitant ainsi très fortement

la réactivité électrochimique. Les matériaux actifs choisis ont certes une forte délo-

calisation électronique intramoléculaire mais la conductivité électronique des par-

ticules de matériau actif est faible, et le transfert électronique entre ces particules et

les fibres de carbone est également faible.

— Le manque de conductivité ionique dans le matériau actif ou dans l’électrode ne

permettant pas une bonne insertion des ions lithiums.

— Un mauvais contact entre les particules de matériau actif et l’électrolyte augmentant

très fortement la surtension électrochimique rendant la réaction impossible.

Un autre facteur pour les problèmes de cyclage pourrait être un problème de cinétique
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électrochimique. En effet, la cinétique de la dégradation de l’argyrodite pourrait être plus

importante que celle de l’insertion/désinsertion des ions lithiums dans les matériaux actifs.

La dégradation de l’argyrodite se ferait donc préférentiellement au cyclage des matériaux

actifs.

Il est donc important de faire une étude du même type de système (matériau électroactif

organique dans un électrolyte solide inorganique) mais avec un matériau qui a une plus forte

conductivité électronique. De nombreux matériaux sont très connus dans l’électronique

organique mais la TCNQ est une des molécules les plus étudiées actuellement grâce à son

fort caractère accepteur d’électrons. Nous allons donc étudier, par la suite, la TCNQ et

plusieurs de ses dérivés : LiTCNQ et un complexe à transfert de charges TTF-TCNQ.



Chapitre 4

La TCNQ et ses dérivés (LiTCNQ et
TTF-TCNQ) : association avec

l’argyrodite

4.1 Introduction

Dans le chapitre précédent nous avons étudié de nombreux matériaux actifs (basés sur

les fonctions quinones, les fonctions diimides aromatiques et les fonctions di-carboxylates

aromatiques) avec un électrolyte solide inorganique : l’argyrodite. Les performances

électrochimiques n’étant pas au rendez-vous pour plusieurs raisons et notamment la

faible conductivité électronique des matériaux actifs, nous avons décidé d’étudier un

matériau, dérivé du malononitrile, très étudié en électronique organique pour sa forte

conductivité électronique et son fort caractère accepteur d’électron. Dans ce chapitre,

la TCNQ, son dérivé lithié LiTCNQ, ainsi qu’un complexe à transfert de charges TTF-

TCNQ (Tétrathiafulvalène-Tétracyanoquinodiméthane) vont donc être étudiés en tant que

matériaux actifs pour électrodes positives face à l’alliage de lithium-indium et en utilisant

toujours l’argyrodite comme électrolyte solide. Les différentes synthèses nécessaires ont

toutes été faites par mes soins avec l’aide de B. Irié-bi au LRCS et au LG2A à Amiens et

les protocoles de synthèse seront présentés au début de chaque études.

Nous allons nous intéresser, comme dans le précédent chapitre, à la réactivité du ma-

tériau actif vis-à-vis de l’électrolyte. Pour cela, des analyses XPS ont été faites à toutes les

étapes des études électrochimiques et chimiques à savoir :

— Sur le matériau actif de départ (TCNQ, LiTCNQ, et TTF-TCNQ).

— Sur le matériau actif après lithiation in-situ (pour la TCNQ) afin d’obtenir une ré-

férence du matériau lithié.

— Sur un mélange matériau actif / argyrodite pour connaitre la réactivité de contact et

la possible dégradation lors de la fabrication des électrodes composites.

— Sur les électrodes positives après cyclage et à différents états de charges (déchar-
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gées, après un cycle et après de nombreux cycles).

Les composites et les batteries ont été faites selon les méthodes présentées dans le

chapitre 2. Les cyclages ont été réalisés en cellules swagelok adaptées pour les systèmes

tout solides.

Dans un premier temps, nous verrons les résultats obtenus sur la TCNQ et son dérivé

mono-lithié (LiTCNQ). Pour finir nous verrons les résultats obtenus avec le complexe à

transfert de charges TTF-TCNQ.

La première partie de ce chapitre concernant les résultats des études sur la TCNQ et la

LiTCNQ a été rédigé sous la forme d’une publication en vue de sa soumission, ils seront

donc présentés directement sous la forme de la publication. Les études sur les deux autres

matériaux actifs feront l’objet deux parties présentées juste après la publication.

4.2 Études sur la TCNQ et son dérivé mono-lithié : LiTCNQ

De nombreux composés organométalliques basés sur la TCNQ sont étudiés pour leur

propriétés semi-conductrices et leurs applications en catalyse, en biologie ou encore pour

développer de nouveaux types de capteurs [154, 155, 156]. Parmi tous les composés

MTCNQ possibles (ou M est un métal), le dérivé cuivreux de la TCNQ, Cu+TCNQ°-,

ou le dérivé Ag+TCNQ°- sont les plus simples à synthétiser avec le dérivé mono-lithié

LiTCNQ. La synthèse de LiTCNQ présentée dans l’étude qui suit nous permet d’obtenir

un phase conductrice désorganisée dont la structure est présentée en figure 4.1

Figure 4.1 – Structure de la phase conductrice de LiTCNQ
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Abstract 

 

Electroactive organic materials (EOMs) are widely studied to develop safer and greener energy 

storage systems. EOMs are interesting for Li (or Na) batteries due to their low cost, great sustainability 

with bio-sourcing possibilities, and their high theoretical capacities. However, these organic materials 

suffer from rapid capacity fading upon cycling due to their solubility in organic liquid electrolytes. In 

this study, we have associated an EOM, namely 7,7,8,8-tetracyano-p-quinodimethane (TCNQ), with 

the inorganic solid electrolyte Li6PS5Cl (argyrodite), to make an all-solid-state battery (ASSB) and thus 

solve the problem of dissolution in the liquid electrolyte. The (electro)chemical reactivity of both 

materials at interfaces was followed by X-ray photoelectron spectroscopy (XPS). Compared to a liquid 

electrolyte, the observed reversible capacity at the first cycle was much lower. A problem of interfacial 

reactivity between the two materials was revealed, probably accompanied with a problem of 

mechanical contact between the EOM and the solid electrolyte. Argyrodite appears thus to be a bad 

solid electrolyte to make an organic ASSB.  

 

 

 

  



1. Introduction 

 

The raise of portable electronics and vehicles electrification implies increasing demand for high 

energy density batteries. Due to its high energy density, the Li-ion technology has established itself as 

an evidence. However, this technology is based on transition metals, which are scarce and polluting 

due to the necessary extraction/purification processes of these materials. In addition, there are ethical 

problems related to the conditions in which poor people are extracting the minerals. All of this implies 

to find an alternative, at least for well-adapted applications. Organic batteries are good candidates for 

that. Indeed, Electro-active Organic Materials (EOM) are transition metal free and can be synthesized 

from abundant and low ecological footprint resources. 1 Moreover, EOM are low cost materials and 

display a high specific capacity due to their low molar masses. Among all organic materials, 7,7,8,8-

tetracyano-p-quinodimethane (TCNQ) has been previously studied as a positive electrode material 

because it is a good electron acceptor and can react with two lithium atoms resulting in a high 

theoretical specific capacity of 263 mA.h/g. 2–6 The electrochemical lithium insertion displays two 

voltage plateaus at 3 V and 2.7 V vs. Li+/Li for the first and the second lithium insertion processes, 

respectively. 2,7 In addition, it is easy to obtain the chemically lithiated phase LiTCNQ in order to 

increase the electronic conductivity of this material 8,9. However, in liquid cells, the lithium insertion 

modifies drastically the electronic structure of TCNQ which gives stability and potential issues due to 

the high solubility of the obtained radical anion.  

 Like for many EOMs, the main problem of TCNQ is its high solubility in classic organic liquid 

electrolytes 1,11 due to the radical anion TCNQ• – formed by the first lithiation process, which has a very 

high solubility. 11 This results in a great capacity fading. To solve this solubility problem, one possibility 

is to use a solid electrolyte, which is unable to dissolve the EOM. In a previous report, Hanyu et al.2 

designed a quasi-solid-state organic battery using TCNQ as electroactive material. The system was 

called quasi-solid-state because the authors used a composite electrolyte consisting in silica 

nanoparticles and a room temperature ionic liquid (RTIL). In the present work, we decided to assess 

the feasibility of a full all-solid-state system based on TCNQ by using a well-known inorganic solid 

electrolyte, namely Li6PS5Cl (also called argyrodite). 12–15 We evaluated the electrochemical 

performances of (Li)TCNQ//Li6PS5Cl//Li-In half-cells, using Li-In alloy as negative electrode in order to 

decrease the reducing character of metallic lithium, as described in previous papers. 16 The interfacial 

reactivity between the active material and the solid electrolyte has been studied by X-ray 

photoelectron spectroscopy (XPS). 

 

2. Experimental details 



 

2.1. Materials 

 

Li6PS5Cl (argyrodite) was purchased from Ampcera. 7,7,8,8-tetracyano-p-quinodimethane 

(TCNQ) was purchased from Sigma-Aldrich (157635-10G, 98%). Chemical lithiation of TCNQ was carried 

out in solution according to the procedure previously described by Melby et al. or Heintz et al. 8,17, 

which was used to obtain LiTCNQ and other related TCNQ salts (CuTCNQ for example): TCNQ and 

lithium iodide were dissolved separately in two acetonitrile solutions at 60°C under argon atmosphere. 

The LiI colorless solution was added to the TNCQ green solution drop by drop by an automatic syringe 

during all night, leading to the formation of dark purple solid LiTCNQ and the solution turn to the 

characteristic iodine brown color. After filtration, the obtained solid was washed with cold acetonitrile. 

The product was then dried overnight at 100°C under vacuum. It was then stored into an argon-filled 

glovebox for future use. 

In situ lithiation of TCNQ was performed in the XPS analysis chamber according to the 

procedure previously described by Wenzel et al. 7,18 by argon ion bombardment  (2000 eV, spot size of 

2 mm) onto a metallic lithium foil placed close to the sample holder during 20 min.  

 

2.2. Electrochemical measurements 

 

All-solid-state batteries were built in 1/2-inch Swagelok cells by cold pressing procedure in three 

steps, in argon atmosphere to avoid any contamination by air or moisture. 12,13  

• The electrolyte layer (about 80 mg of pure argyrodite powder) is pressed at 2 tons/cm2 in the 

Swagelok cell.  

• Around 25 mg of positive electrode composite is pressed at 5 tons/cm2 on top of the electrolyte 

layer. The composite is formulated with 20 wt.% of active material (TCNQ or chemically lithiated 

LiTCNQ), 70 wt.% of argyrodite, and 10 wt.% of vapor grown carbon fibers (VGCF) as conducting 

additive.  

• Around 30 mg of negative electrode composite containing 40 wt.% of Li-In and 60 wt.% of 

argyrodite is pressed at 5 tons/cm2 on the other side of the stack.  

 

The positive and negative electrodes composites were prepared by manual grinding into an 

agate mortar.  



Galvanostatic cycling experiments were performed with a biologic MPG or VMP3 potentiostat 

at C/20 rate (which means that the current is fixed to reach the positive electrode capacity in 20 hours) 

at room temperature, starting in discharge. 

 

2.3. XPS characterization 

 

XPS analysis was performed with a ThermoFischer Escalab 250 spectrometer, using focused 

monochromatized Al-K radiation. For high-resolution spectra the pass energy was 20 eV. Careful 

precautions were taken to prevent any contact of the samples with air and moisture. To this aim they 

were handled in dry argon atmosphere and the XPS introduction chamber was directly connected to 

the argon glovebox. XPS analysis was performed on the buried active material/solid electrolyte 

interfaces inside the composite electrode. For this purpose, the electrode was mechanically scraped 

with a scalpel blade in the argon glovebox in order to remove a 10 μm layer of composite electrode, 

and the etching depth was controlled with a Mitutoyo IP65 Digital Micrometer (error  1 μm). This 

method allows to separate the active material and the solid electrolyte particles at their interface, 

without using a chemically destructive method such argon ion sputtering. 

The binding energy scale calibration could not be done from the C 1s peak of hydrocarbon 

contamination due to the presence of VGCF fibers in the composite electrodes. Therefore the spectra 

were calibrated using the S 2p3/2 peak position of argyrodite Li6PS5Cl at 161.7 eV, 12 which is observable 

in all composite electrodes. 

 

 

3. Results and discussion 

 

3.1. Electrochemical cycling 

 

Galvanostatic cyling was carried out in Swagelok cell, first using TCNQ as the positive electrode 

active material. TCNQ//Li6PS5Cl//Li-In half-cells were cycled between 0.9 and 3.0 V. The two first 

discharge/charge cycles are shown in Figure 1a.  A very low reversibility has been observed at the first 

cycle, with 0.95 Li inserted during the first discharge (corresponding to 125 mAh.g-1) and only 0.20 Li 

extracted during the first charge (corresponding to 32 mAh.g-1) associated to a great polarization. 

During the second cycle, 0.27 Li are inserted during discharge and 0.20 Li extracted during charge.  



 

Figure 1: Galvanostatic cyling experiments at C/20 rate of: (a) TCNQ//Li6PS5Cl//Li-In half-cells; (b) 

LiTCNQ//Li6PS5Cl//Li-In half-cells. 

 

Since a great amount of Li is lost during the first lithiation of the material, galvanostatic 

experiments were performed with chemically pre-lithiated LiTCNQ as active material instead of TCNQ 

and the voltage window was extended to perform further lithiation (LiTNCQ → Li1+xTNCQ). 

LiTCNQ//Li6PS5Cl//Li-In half-cells were subjected to 50 cycles between 0.3 and 4 V. The results are 

shown in Figure 1b. After an initial lithiation of 0.47 Li per LiTCNQ unit, 0.77 Li is extracted during the 

first charge, corresponding to a reversible capacity of 60 mAh.g-1. This is supposed to be the second 

lithiation process LiTNCQ → Li1+xTNCQ. However, the observed discharge potential (1 V vs. Li-In) is very 

low compared to the expected potential for the second lithiation (which is expected at  2.5 V vs. Li, 

i.e. 1.9 V vs. Li-In). The polarization is therefore very high. The charge is composed of a first plateau at 

1.8 V vs. Li-In (which is equivalent to 2.4 V vs. Li) displaying exactly the same length as the discharge 

(0.47 Li). Therefore, this is supposed to be the extraction of the lithium that was inserted during the 

initial discharge (Li1+xTNCQ → LiTNCQ). It is followed by a second electrochemical process at higher 
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potential (2.4-3.0 V vs. Li-In, which is 3.0-3.6 V vs. Li) corresponding to further extraction of 0.3 Li. 

Therefore, Li could not be fully extracted from LiTCNQ to obtain TCNQ by electrochemical reaction. 

The reversible capacity is actually very low compared to the theoretical one (263 mAh.g-1) 2 and 

compared to the reversible capacity obtained with a liquid electrolyte, 2,20 but shows it is possible to 

obtain some reversible capacity by cycling on the second lithiation step of TCNQ. A great polarization 

(1.7V) can be noticed, which may be interpreted by a poor interfacial conductivity due to insufficient 

contact between LiTCNQ and Li6PS5Cl particles, or to the formation of a resistive interphase. During 

further cycling, reversible capacities of 0.35, 0.3, 0.27, 0.25 and 0.16 Li are observed after 10, 20, 30, 

40 and 50 cycles, respectively. This is a rapid capacity fading, however this capacity loss is much slower 

compared to cells using liquid electrolytes (150 mAh/g after 100 cycles).2 In the discharge/charge 

curves, it is possible to observe that the charge capacity is slightly greater than the discharge capacity 

at each cycle, which is probably the result of side reactions involving the solid electrolyte, i.e. oxidation 

reactions of Li6PS5Cl at the highest potentials at the end of the charge. To better understand the 

experimental observations on electrochemical curves, XPS analyses were performed to follow the 

evolution of active material and solid electrolyte at the LiTCNQ/Li6PS5Cl interface. 

 

 

3.2. XPS analysis of (Li)TCNQ / Li6PS5Cl interface 

 

3.2.1. TCNQ and LiTCNQ references 

 

 For a more accurate investigation, TCNQ and chemically lithiated LiTCNQ were compared to in 

situ lithiated LixTCNQ (in situ lithiation was carried out in the XPS analysis chamber, see experimental 

details). N 1s and C 1s XPS spectra of pristine and lithiated TCNQ are presented in Figure 2. The N 1s 

spectrum of pristine TCNQ (Fig. 2a) is composed of a main (green) peak at a binding energy of 399.5 eV 

corresponding to CN groups. Weak peaks located in the foot of this main peak (orange one at 400 eV 

and blue one at 398 eV) may be due to slight asymmetry of the XPS signal or to the presence of 

impurities. Besides, the higher binding energy peaks at 402 and 403 eV (dark red) are assigned to 

shake-up satellites classically observed for -conjugated systems. In the N 1s spectrum of LiTCNQ (Fig. 

2c), the main (blue) peak is observed at 398.6 eV, which is about 1 eV lower than TCNQ, in good 

agreement with the insertion of lithium (electropositive element). Moreover, we can observe that the 

shape of the shake-up satellites is modified, because -conjugation is affected by the formation of the 

radical anion TCNQ• –. A weak shoulder at 399.5 eV may be attributed to a remaining small amount of 

non-reacted TCNQ. This is confirmed by the analysis of the in situ lithiated LixTCNQ (Fig. 2b), which 



displays two peaks at 399.5 (green) and 398.6 eV (blue) corresponding to TCNQ and LiTCNQ, 

respectively, revealing that only partial lithiation of the compound is achieved under our in situ 

experimental conditions. 

 

 

Figure 2: N 1s and C 1s XPS spectra of: (a) pristine TCNQ, (b) in situ lithiated LixTCNQ, (c) chemically 

lithiated LiTCNQ. 

 

 

The C 1s spectrum of TCNQ is more complex since it corresponds to four different kinds of 

carbon local environments. We interpreted it in the same manner as previously proposed by Precht et 

al.7 supported by theoretical calculations of Miller et al.10 who reported the Mulliken charges carried 

by C atoms. The C 1s spectrum consists in two main (green) peaks: the first one at 285.2 eV 

corresponding to carbon C1 and the second one at 286.7 eV corresponding to carbons C2 and C4 with 

a shoulder at 286.1 eV attributed to C3. Shake-up satellites are also observed at 289-290 eV. This 

overall shape is modified in the C 1s spectrum of the lithiated form LiTCNQ (Fig. 2c) with three (blue) 

peaks of equal intensity at 284.5 eV (C1), 285.2 eV (C2 and C3) and 286.1 eV (C4). The C 1s spectrum 

of in situ lithiated LixTCNQ consists in a mixture of these two sets of peaks, in good agreement with 

N 1s spectrum that showed a partial lithiation process of TCNQ. Note that in the C 1s spectrum of 
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pristine TCNQ, the three peaks corresponding to the radical anion TCNQ• – are already present with a 

weak intensity, which might be interpreted by the presence of the protonated form H+,TCNQ• – as an 

impurity. 11  

  

3.2.2 ASSB using TCNQ as active material 

 

The interfacial reactivity of TCNQ towards Li6PS5Cl can be followed by XPS. To this aim, the 

composite electrodes were mechanically scraped in the glovebox under argon atmosphere, in order to 

uncover the buried interfaces between the two materials within the composite electrode. N 1s and 

S 2p spectra of the as-prepared (uncycled) TCNQ:Li6PS5Cl:VGCF composite electrode, and after two 

cycles, are shown in Figure 3b. The C 1s spectrum is not shown here due to its complexity and to the 

presence of VGCF (the conductive carbon additive), thus providing no useful information concerning 

the TCNQ active material. 

 

 

Figure 3: N 1s and S 2p XPS spectra of: (a) pristine TCNQ and Li6PS5Cl materials (not mixed), (b) uncycled 

TCNQ:Li6PS5Cl:VGCF composite electrode, (c) the same composite electrode after 2 cycles of a 

TCNQ//Li6PS5Cl//Li-In half-cell (stopped in charge). 

 

The N 1s spectrum of the uncycled TCNQ:Li6PS5Cl:VGCF composite electrode reveals that TCNQ 

is partially reduced after simple contact with Li6PS5Cl, without cycling, as shown by the N 1s peak at 
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398.5 eV (Fig. 3b). This is further confirmed by the color change of TCNQ from green to blue which is 

observable during the composite electrode preparation in the glove box. This is accompanied by a 

change in the S 2p spectrum of Li6PS5Cl. Indeed, the pristine argyrodite (fig. 3a) displays a main S 2p 

doublet (S 2p3/2-2p1/2) at 161.7 eV assigned to Li6PS5Cl, accompanied by an Li2S impurity (160.5 eV) due 

to the synthesis process and a sulfite impurity (Li2SO3 at 167.5 eV) due to the presence of some oxygen 

traces. This overall shape is modified after interfacial contact with TCNQ in the composite electrode by 

the appearance of an additional S 2p doublet at 163.4 eV. This component was already observed in 

previous studies when Li6PS5Cl was used as solid electrolyte in all-solid-state batteries with common 

inorganic positive electrode materials like LiCoO2 or other lamellar oxides, and could be attributed to 

the formation of Li2Sn/P2Sx species12,13, i.e. compounds resulting from oxidative degradation of 

argyrodite. Therefore, these changes reveal the redox reactivity between the two materials at the 

solid/solid interface without any cycling. This process has of course a detrimental effect on the first 

discharge capacity, since the active material is already partially lithiated before starting the 

electrochemical reaction. After 2 cycles (Fig. 3c), the N 1s peak of TCNQ is characteristic of lithiated 

LiTCNQ, although the cycle is stopped in charged state. One would expect a delithiated state at the 

end of charge, and thus the disappearance (or at least the decrease) of the low binding energy N 1s 

(blue) component at 398.6 eV. This means that the inserted lithium cannot be extracted from LiTCNQ 

during charge, which is in agreement with the electrochemical galvanostatic cycling curves showing 

very poor reversibility. In the S 2p spectrum of Li6PS5Cl after 2 cycles, we observe an increase of the 

S 2p doublet assigned to Li2S (160.5 eV) compared to the uncycled composite electrode, which can be 

interpreted by a slight reduction process of the solid electrolyte. Besides, an increase of the 

oxygenated species (Li2SO3 at 167.5 eV and Li2SO4 at 169 eV) can be seen, which is more probably due 

to increasing contact time with traces of oxygen in the cell. 

 

 

3.2.3 ASSB using LiTCNQ as active material 

 

The interfacial reactivity of LiTCNQ towards Li6PS5Cl was investigated with the same approach. 

The corresponding N 1s and S 2p spectra are displayed in Figure 4. Contrary to TCNQ, no reactivity 

could be evidenced between LiTCNQ and Li6PS5Cl by simple contact in the composite electrode without 

cycling (Fig. 4b). Indeed, the N 1s spectrum of LiTCNQ was not modified. In parallel, no evidence of 

Li6PS5Cl oxidation could be detected in the S 2p spectrum: the same components as in the pristine 

argyrodite material are present, with the same intensity ratios (except for a weaker amount of sulfites).  



 

 

Figure 4: N 1s and S 2p XPS spectra of: (a) chemically lithiated LiTCNQ and Li6PS5Cl (not mixed), (b) 

uncycled LiTCNQ:Li6PS5Cl:VGCF composite electrode, (c) the same composite electrode after the 1st 

discharge of a LiTCNQ//Li6PS5Cl//Li-In half-cell, (d) after 1 cycle, (e) after 50 cycles (stopped in charge). 

 

 

The electrochemical study of LiTCNQ//Li6PS5Cl//Li-In cells has shown above that 0.47 Li can be 

inserted per LiTCNQ formula during the first discharge, which is supposed to correspond to the second 

lithiation process (LiTCNQ → Li1+xTCNQ). Therefore, the characteristic signals of the active material and 

of the solid electrolyte were investigated after the first discharge. For Li1+xTCNQ, although no clear shift 

of the main N 1s peak was observed, a very clear disappearance of the N 1s shake-up satellites at 402-

403 eV can be noticed (Fig. 4c). Since the presence of shake-up satellites is strongly linked to the 

electron delocalization in -conjugated systems, this observation evidences a significant change in the 

electron delocalization in the molecule. This is in good agreement with the insertion of a second Li 

involving the second lithiation process, and confirms that it is possible to reach Li1+xTCNQ during the 

first discharge. Indeed, Miller et al.10 have shown that 80% of the negative charge of the electron 
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exchanged during the second lithiation accumulates on N and C3 atoms (C3 is the carbon atom bound 

to the two CN groups), while the negative charge of the electron exchanged during the first lithiation 

is more uniformly distributed (only 42% transferred to N and C3). This means that the negative charge 

is more uniformly distributed over the whole molecule during the first lithiation process than during 

the second one, which can be simplified by the scheme shown in Figure 5. 

 

Figure 5: First and second lithiation processes of TCNQ and resulting electron delocalization.  

 

 

Additionally, a new weak N 1s component at very low binding energy (397 eV, orange in Fig. 4c) 

can be evidenced at the end of discharge. Such a low binding energy is attributed to nitrides. Therefore, 

this reveals a slight reductive decomposition process of the organic material during discharge, that 

occurs probably at the lowest potentials. In parallel, the S 2p spectrum of Li6PS5Cl displays a significant 

increase of the Li2S component, showing a more pronounced reduction process of the solid electrolyte 

at the interface between the two materials.  

After the following charge (1st cycle, Fig. 4d), the characteristic N 1s shake-up satellites of LiTCNQ 

at 402-403 eV cannot be recovered, although the signal of the nitride disappeared. This observation 

reveals that lithium is not extracted from the active material during charge. This observation is 

complemented by the decrease of the Li2S component in the S 2p spectrum of Li6PS5Cl at the end of 

charge, showing some reversibility in the redox process of argyrodite (i.e. oxidation during charge, 

following the reduction observed during discharge). Therefore, this study reveals a redox mechanism 

involving only the solid electrolyte: although the active material LiTCNQ was normally reduced upon 

discharge, it is not reoxidized upon charge, and most of the electron charge transfer involves the solid 

electrolyte Li6PS5Cl itself, while it should normally remain electrochemically inactive. Note that this 

electrochemical activity of Li6PS5Cl was already highlighted by previous reports. 13,21 We propose the 

following explanation: once the lithium is extracted from LiTCNQ during charge, due to the interfacial 

reactivity between TCNQ and Li6PS5Cl, this parasitic reaction occurs and the electrochemical reaction 
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consists in oxidation of argyrodite instead of Li extraction from LiTCNQ. This is therefore a proof of 

incompatibility between the two materials. 

Finally, after 50 cycles (Fig. 4e), the N 1s spectrum of LiTCNQ does not change significantly 

compared to the first cycle. Concerning the S 2p spectrum of Li6PS5Cl, the relative intensity of the Li2S 

component increases with respect to the first cycle, which displays an accumulation process of Li2S 

upon cycling. In parallel, the amount of oxygenated species (Li2SO3 and Li2SO4) increases, which can be 

interpreted by the increasing time of contact with oxygen traces, which can be promoted by the loss 

of contact between particles. 

 

4. Conclusion 

 

Since LiTCNQ has proven to be able to exchange Li+ ions when using a standard liquid electrolyte, 

and since argyrodite is known as a good solid electrolyte, the poor electrochemical results we observed 

in our case are due to incompatibility between the two materials. This is mainly explained by the 

interfacial reactivity between argyrodite and TCNQ. Additionally, the great polarization could arise 

from the bad mechanical contact between active organic material and solid electrolyte particles, that 

hinders the exchange of Li+ ions at the Li6PS5Cl/LiTCNQ interface. As a result, most of the 

electrochemical reaction concerns the solid electrolyte and not the organic material. A significant 

progress should thus be made in the choice of the solid electrolyte to improve its interfacial 

compatibility with the organic electroactive material to reach better electrochemical performances 

and make operational organic ASSB. 
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4.3 Étude d’un complexe à transfert de charges : TTF-TCNQ

4.3.1 Matériau actif

Les complexes à transfert de charges sont des assemblages supramoléculaires entre

une molécule acceptrice et une molécule donneuse d’électrons leur donnant une très haute

conductivité électronique. En effet, lorsque la molécule donneuse perd un électron, et que

la molécule acceptrice en gagne un, les orbitales HOMO de la donneuse et LUMO de

l’acceptrice [157, 158] se retrouve quasiment au même niveau d’énergie ce qui permet

le passage des électrons d’une molécule à une autre (voir figure 4.2). Ainsi, les électrons

peuvent se déplacer dans le matériau comme dans le cas des métaux ce qui donne une très

bonne conductivité électronique à ces complexes. En effet, Mukherjee et al[159] rapportent

des conductivités allant de 5 à 10 S/cm pour le complexe TTF-TCNQ en fonction des

différentes méthodes de synthèses (voir figure 4.3). Ces complexes sont donc très étudiés

dans les domaines de l’électronique organique (transistors organiques, OPV, OLED. . .).

Figure 4.2 – Diagramme d’énergie des orbitales HOMO et LUMO du TTF et de la TCNQ

Dans notre cas, le complexe TTF-TCNQ est particulièrement intéressant car il est basé

sur la TCNQ qui est un matériau actif à haut potentiel très étudié dans le monde des bat-

teries mais aussi car la bonne conductivité électronique du matériau pourrait permettre

d’utiliser moins voire plus du tout de carbone conducteur dans les électrodes.
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Figure 4.3 – réaction d’oxydoréduction du TTF et de la TCNQ lors de la synthèse du

complexe TTF-TCNQ

Pour notre étude, le complexe TTF-TCNQ a été tout d’abord synthétisé puis acheté

chez sigma-aldrich. Nous avons fait la synthèse avec l’aide de B. Irié-Bi au LG2A à partir

du TTF et de la TCNQ (provenant tous les deux de chez sigma aldrich). Le protocole de

synthèse utilisé a été décrit par Van de Wouw et al[160]. Il s’agit d’un simple mélange

équimolaire d’une solution de TCNQ dans l’acétonitrile avec une solution de TTF dans

l’acétonitrile. Pour s’assurer que le complexe se forme le mieux possible (par précipitation)

et avoir le moins d’impuretés possible, le mélange est fait au goutte à goutte de la solution

de TCNQ dans le TTF durant toute la nuit.

D’une manière générale, il offre le même intérêt au niveau électrochimiques que la

TCNQ avec la possibilité d’échanger deux électrons à un potentiel de 3 V vs Li+/Li mais

il a une masse molaire plus importante de 408.54 g/mol ce qui lui donne une capacité

spécifique théorique plus faible de 131.22 mAh/g.

En XPS, l’assemblage TTF-TCNQ donne une signature plutôt complexe dont les

spectres caractéristiques sont présentés en figure 4.4. En effet, sur le spectre de l’azote N

1s , on note la présence de deux composantes à 398.3 et 399.9 eV accompagnées de deux

pics satellites à 401.8 et 402.92 eV. Sur le spectre du soufre S 2p, on observe la présence

de deux doublets à 164.0 et 165.0 eV accompagnés d’un pic shake-up à 167.3 eV. Pour

l’azote, la composante à 398.3 est attribuée à TCNQ− (forme mono réduite de la TCNQ)

et la composante à 399.9 eV est attribué à la TCNQ. Les doublets du soufre sont attribués

respectivement au TTF (164 eV) et au TTF+ (165 eV). Il y a donc deux composés différents

dans notre complexe produit, unmélange de TTF et de TCNQ qui n’ont pas réagit et une

forme ionique TTF+-TCNQ− correspondant au complexe.
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Figure 4.4 – Spectre XPS N 1s et S 2p du complexe TTF-TCNQ pur

En plus de l’XPS, de l’imagerie AFM en mode tapping (modulation d’amplitude) a

été faite sur le complexe pur à l’air et avec une pointe classique en silicium (recouverte de

SiO2). Les images ont une résolution de 512*512 pixels avec une fréquence de 0.5 Hz (soit

une ligne en deux secondes). On observe sur les images en contraste de phases (décalage

de phase entre la vibration appliquée au levier et celle mesurée par le laser ), présentées

en figures 4.5, la présence de phases distinctes dans l’échantillon. Ceci confirme les in-

terprétations des résultats XPS. Cependant, il est impossible de déterminer la composition

chimique de chaque phase sur ces images : TTF+-TCNQ− ou TTF seul et TCNQ seul.

Figure 4.5 – Images AFM en mode tapping 500*500nm et 100*100nm du complexe TTF-

TCNQ
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4.3.2 Réactivité avant cyclage

Figure 4.6 – Spectre XPS S 2p de l’argyrodite (A), N 1s et S 2p du complexe TTF-TCNQ

pur (B) et N 1s et S 2p du mélange des deux (C)

Après mélange avec l’argyrodite, l’analyses XPS montre une réactivité importante de

l’électrolyte et du matériau actif (voir figure 4.6). Sur le spectre de l’azote N 1s, on note

une très forte diminution de la composante à 399.8 eV correspondant à la TCNQ et une

diminution de l’intensité des pics satellites. Sur le spectre du soufre S 2p, on note une

diminution du doublet à 160.5 eV correspondant au Li2S et une nette augmentation du

doublet à 163.5 eV correspondant aux P2SX. On observe aussi un changement dans le

rapport TTF / TTF+ avec une forte augmentation de la quantité de la forme réduite TTF par

rapport à la forme oxydée TTF+. On a donc une réduction importante de la TCNQ qui n’a

pas participé à la formation du complexe lors du contact avec l’argyrodite et une oxydation

de l’argyrodite lors de la fabrication du composite. Cette réactivité avec l’argyrodite n’est

pas étonnante étant donné que la TCNQ seule se réduit au contact de l’argyrodite, comme
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vu précédemment.

4.3.3 Résultats électrochimiques et réactivité interfaciale

Figure 4.7 – Courbe de cyclage du TTF-TCNQ face à une feuille de LiIn dans l’argyrodite

à C/20

Le premier cyclage a été réalisé face à LiIn en feuille et avec une électrode positive

contenant 20% de matériau actif et 20% de carbone conducteur (le reste étant de l’argy-

rodite). Sur la courbe de cyclage présentée en figure 4.7, on note une première décharge

insérant 0.55 ion lithium avec un plateau ayant une rupture de pente. On observe d’abord

l’échange de 0.25 ion Li+ entre 1.8 et 1.5 V vs LiIn puis de 0.3 ion Li+ entre 1.5 et 0.5 V

vs LiIn. La première charge permet l’échange de 1.79 ion lithium avec un plateau entre

2.35 et 3.5 V vs LiIn. On a donc une capacité en charge bien plus grande qu’en décharge

avec une irréversibilité de 1.25 ion lithium et une polarisation d’environ 0.5 V. Les cycles

suivants montrent une capacité très faible avec un échange moyen de 0.15 ion lithium. Ces

résultats sont en accord avec une réduction irréversible du complexe et de l’argyrodite lors

de la première décharge puis une oxydation de l’électrolyte lors de la première charge.

Les cycles suivants sont en accord avec une dégradation de l’électrolyte sans rétention de

capacité. Il est aussi important de préciser que d’autres compositions d’électrodes ont été

testé mais n’ont pas donné de bons résultats électrochimiques.
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Le deuxième cyclage présenté a été fait face au composite de LiIn (qui permet d’avoir

un bien meilleur contact entre le lithium et l’argyrodite et un bien meilleur échange d’ion

Li+ dans l’électrode négative) et est présenté en figure 4.8. La décharge montre un échange

de 1.75 ion lithium avec un plateau entre 1.4 et 0.2 V vs LiIn et la première charge montre

un échange de 1.75 ion lithium elle aussi avec un plateau situé entre 1.9 et 3.7 V vs LiIn ce

qui donne une forte polarisation d’environ 2 V. On n’observe pas d’irréversibilité en charge.

Un cyclage plus long avec un système similaire (dont la courbe de cyclage est présentée

en annexe A.2)a été fait mais ne montre pas de rétention de capacité après le premier

cycle. Comme pour LiTCNQ, le composite LiIn nous permet de ne pas être limité par la

résistance de contact dans l’électrode négative ce qui nous permet d’étudier uniquement ce

qui se passe dans l’électrode positive.

Figure 4.8 – Courbe de cyclage du TTF-TCNQ face à un composite à base de LiIn dans

l’argyrodite à C/20

Plusieurs analyses XPS ont été faites après cyclage du TTF-TCNQ. En premier lieu

nous avons étudié la réactivité lors de la première décharge et à la fin du premier cycle

avant d’étudier la réactivité après plusieurs cycles. Les analyses au premier cycle ont été

faites sur un système avec un composite de négative LiIn tandis que l’analyse après trois

cycles a été faite sur un système avec une feuille de LiIn. La comparaison des analyses

XPS après cyclage est présentée en figure 4.9.
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Lors de la première décharge, on observe sur le spectre de l’azote N 1s une diminution

du pic à 399.9 eV attribué à la TCNQ et une diminution du pic satellite. Sur le spectre

du soufre S 2p, on observe une forte augmentation des doublets à 160.5, 167.25 et

169.34 eV attribués respectivement au Li2S,au Li2SO3 et au Li2SO4. On note aussi une

importante diminution des doublets à 163.5, 164 et 165 eV correspondant respectivement

aux P2Sx/Li2Sn, au TTF et au TTF+. La diminution des signaux du complexe sur le spectre

du soufre S 2p sont imputables à une inhomogénéité dans l’électrode. L’augmentation des

Li2SO3 et des Li2SO4, quant à elle, est probablement due à une exposition à l’oxygène.

L’augmentation du Li2S et la diminution des P2Sx sont en accord avec une importante

réduction de l’argyrodite. De plus, la diminution du pic de la TCNQ et du satellite sont en

accord avec une légère réduction de la TCNQ non associée au TTF et du complexe.

A la fin du premier cycle on observe, par rapport à la première décharge, une

ré-augmentation légère de TCNQ et l’apparition d’un nouveau pic à 402 eV qui est

difficilement identifiable sur le spectre de l’azote N 1s. Sur le spectre S 2p on observe

une forte diminution des doublets à 167.25 et 169.3 eV correspondants au Li2SO3 et au

Li2SO4 et une augmentation du doublet à 160.5 eV correspondant au Li2S. On n’observe

pas de retour des P2Sx. Les quantités de Li2SO3 et de Li2SO4 ne sont pas caractéristiques

du cyclage et leur diminution signifie juste que ce système a moins été exposé à l’air. On a

donc une légère réoxydation du complexe mais pas de l’argyrodite.

Après trois cycles, l’analyses XPS montre peu de modification sur le spectre de l’azote

N 1s par rapport à la fin du premier cycle hormis une légère diminution du pic à 399.9 eV

correspondant à la TCNQ. Sur le spectre S 2p on observe une disparition presque totale du

doublet à 160.5 eV correspondant au Li2S et une forte augmentation de la forme neutre du

TTF par rapport à la forme oxydée TTF•+.

Tous les résultats présentés ci-dessus sont en accord avec une réduction simultanée

de la TCNQ non associée au TTF, du complexe TTF-TCNQ et de l’argyrodite lors de la

décharge. Cette réduction du complexe et de la TCNQ lors de la décharge est irréversible

et donne du TTF seul et de la LixTCNQ et ne permet pas de réobtenir le complexe TTF-

TCNQ lors de la charge. De cette réduction irréversible résulte une importante baisse de

la conductivité électronique (causée par la disparition du complexe) qui ne permet plus le

cyclage et engendre donc une forte dégradation de l’argyrodite. La réactivité du complexe

TTF-TCNQ est la même que celle de la TCNQ ou de LiTCNQ.
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Figure 4.9 – Spectre XPS N 1s et S 2p du composite d’électrode avant cyclage (A), de

l’électrode après une décharge (B), de l’électrode après un cycle (C) et de l’électrode après

trois cycles (D)

4.4 Conclusion

La TCNQ, son dérivé lithié LiTCNQ et le complexe TTF-TCNQ montrent tous une

réactivité similaire avec l’argyrodite avant cyclage hormis pour LiTCNQ. On observe

systématiquement une réduction importante du matériau actif et une légère oxydation de
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l’argyrodite lors de la fabrication des composites d’électrodes. De plus le contact entre l’ar-

gyrodite et le matériau actif est mauvais, comme cela a été dit lors de l’étude avec LiTCNQ.

Les résultats en cyclage avec LiTCNQ posent les mêmes problèmes à partir du

moment où la TCNQ qui est formée par délithiation de LiTCNQ réagit (pour reformer

LiTCNQ) avec l’argyrodite pendant le cyclage. D’une manière générale, les résultats XPS

montrent que les cyclages ont lieu à la fois sur l’activité électrochimique de matériau actif

et à la fois sur l’activité électrochimique de l’argyrodite lors du premier cycle et que la

majeure partie de la capacité observée est due à l’activité électrochimique de l’argyrodite.

Puis dès les cycles suivants, ce n’est plus le matériau actif qui travaille mais uniquement

l’électrolyte solide selon une réaction redox non souhaitée.

L’argyrodite est un bon électrolyte solide inorganique et donne de bons espoirs pour

la technologie tout-solide inorganique avec des matériaux d’électrode positive classiques

(oxydes lamellaires de métaux de transition par exemple). Cependant sa faible fenêtre de

stabilité et sa forte réactivité en réduction et en oxydation rendent l’argyrodite incompa-

tible avec la plupart des matériaux actifs organiques. De plus, les faibles conductivités

électroniques et ioniques des matériaux actifs couplées aux problèmes d’interfaces et de

contact (provenant de la méthode de mise en forme) causent une forte polarisation lors

du cyclage et amènent les potentiels d’échange des matériaux actifs hors de la fenêtre de

stabilité de l’argyrodite. Il est donc important de faire une étude des matériaux actifs ayant

un début de cyclage (premier cycle) dans l’argyrodite avec un électrolyte solide organique.

L’électrolyte solide organique que nous allons étudier dans le chapitre suivant est basé sur

un Covalent Organic Framework. Le développement de cet électrolyte et l’étude détaillée

des COF est le travail de thèse de B. Irié-Bi qui est doctorant au sein du LG2A et du LRCS

dans le cadre du projet DEOSS.

Dans le chapitre 5, nous allons donc étudier la réactivité au contact en cyclage de

LiTCNQ et du PDI avec le COF-5 et un électrolyte COF-5/PEO.





Chapitre 5

Vers une batterie "tout solide" "tout
organique"

5.1 Introduction

Nous avons pu voir que malgré l’utilisation de matériaux actifs à haute conductivité

électronique, comme LiTCNQ ou le complexe à transfert de charges TTF-TCNQ, les ré-

sultats en cyclage ne sont pas aussi bons qu’espérés, l’explication étant celle d’une in-

compatibilité de l’argyrodite avec les matériaux organiques, doublée probablement d’un

mauvais contact mécanique entre l’argyrodite et les matériaux actifs organiques, se tra-

duisant par un blocage de la diffusion des ions Li+ d’une phase vers l’autre . Il faut donc

changer complètement la nature de l’électrolyte solide.

Figure 5.1 – Courbe de cyclage d’un batterie 20% TCNQ, 30%VGCF, 50%ArgCl // ArgCl

// LiIn

Le manque de conductivité électronique dans l’électrode est écarté par le cyclage

d’une cellule TCNQ // ArgCl // LiIn présentant un fort taux d’additif conducteur carboné,

dont la courbe est présentée ci-dessous en figure 5.1. L’électrode composite contient en
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effet 20% (soit 26.4% volumique) de matière active et 30% (26.5% volumique) de carbone

conducteur. Pour de telles teneurs en additif carboné, la conductivité électronique de

l’électrode composite ne peut pas être limitante. Pourtant le cyclage n’en est pas meilleur,

comme le montre la figure 5.1. C’est donc vers la recherche d’un autre électrolyte solide

que nous allons nous tourner dans la suite de ce travail.

Dans ce chapitre, nous allons nous intéresser aux matériaux actifs les plus prometteurs

d’après les résultats électrochimiques observés, à savoir le PDI et la LiTCNQ, mais dans

un système tout organique, en remplaçant l’argyrodite par un électrolyte solide organique.

La synthèse et l’étude des propriétés de conduction ionique des électrolytes solides

organiques qui vont être étudiés dans ce chapitre sont le travail de thèse de Boris Irié-Bi

au LRCS et au LG2A. Dans ce chapitre 5, nous allons avoir la même approche que pour

les chapitres 3 et 4. C’est-à-dire que nous allons étudier les cyclages électrochimique et la

réactivité avant et après cyclage (cyclages réalisés à l’IPREM) entre les électrolytes et les

matériaux actifs.

Pour étudier cette réactivité interfaciale, des analyses XPS ont été faites à toutes les

étapes des études électrochimiques à savoir :

— Sur l’électrolyte pur (COF-5) afin de connaitre sa signature XPS et de pouvoir

observer les possibles changements engendrés par une quelconque réactivité,

— Sur l’électrolyte pendant et après lithiation in-situ pour étudier sa stabilité vis-à-vis

du lithium métal,

— Sur les électrodes composites avant cyclage pour connaitre la réactivité interfaciale

que l’on pourrait avoir lors de leur fabrication.

— Sur les électrodes positives après cyclage et à différents états de charges pour com-

prendre les différents phénomènes mis en jeu lors du cyclage (oxydoréduction du

matériau actif ou dégradation de l’électrolyte).

Les composites et les batteries ont été faites selon les méthodes présentées dans le

chapitre 2. Les cyclages ont été réalisés en piles boutons ou en cellules swagelok adaptées

pour les systèmes tout solides.

Dans un premier temps, nous resterons sur un électrolyte solide en poudre qui est pressé

à froid pour la fabrication des batteries. Cet électrolyte est un réseau organique covalent ou

COF (Covalent Organique Framework) imprégné d’un sel de lithium qui permet d’assurer

la conduction des ions Li+. Pour cela, on présentera d’abord une partie sur l’un des COF

étudiés, le COF-5, sa synthèse, certaines de ses propriétés utile pour nos études (qui ont été
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étudiées par B. Iré-Bi

Dans un second temps, nous étudierons un système basé sur la technologie LMP (li-

thium métal polymère) où le COF-5 imprégné sera utilisé comme additif de conduction

ionique dans l’électrode positive. L’électrolyte qui sera utilisé est un film de PEO (poly

éthylène oxide) dont la formulation est détaillée dans le paragraphe 2.1.3.

5.2 Faisabilité d’une batterie tout solide à base de COF

5.2.1 Covalent Organic Framework

Dans un premier temps, nous nous sommes intéressés au COF-5 synthétisé par B.Irié-

Bi[161] à partir de ses précurseurs commerciaux, l’acide 1,4 benzène diboronique (ABDB,

sigma-aldrich) et le hexahydroxytriphénylène (HHTP, sigma-aldrich). La condensation de

ces composés dont on peut voir la réaction en figure 5.2, est réalisée dans un mélange 1 : 4

en volume de dioxane et de mésytilène à 90°C pendant 24h sous argon avec un rendement

de 69%[116].

Figure 5.2 – Réaction de condensation de l’ABDB avec l’HHTP pour obtenir le COF-5

Le COF-5 ainsi obtenu est un polymère, dont le motif est représenté sur la figure 5.3. Il

se présente sous la forme d’une poudre grise à brune, insoluble dans la plupart des solvants

organiques mais sensible à l’eau et aux solvants protiques causant son hydrolyse. Il a une

structure lamellaire semblable au graphène[117], microporeuse et mésoporeuse avec une

surface spécifique d’environ 2000 m²/g avec un diamètre de pores d’environ 27 Å. Il a

aussi une très bonne stabilité thermique avec une décomposition structurelle mesurée par

DSC-ATG à 669°C sans transition de phase avant cette température[161].
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Figure 5.3 – Structure et formule développée du COF-5

Figure 5.4 – Spectre IR du COF-5 obtenu par deux procédés de synthèse (MW : micro-

onde et conv : conventionnelle) différents et comparé au spectre obtenu par Côté et al [162]

tiré du travail de B. Irié-Bi[161]

L’analyse infra-rouge présentée en figure 5.4 et les autres analyses (XRD,DSC)(figure

A.6 en annexe A.3)[161] confirment l’obtention du COF-5 et sa bonne cristallinité. Comme

il va être utilisé comme base pour faire un électrolyte solide, il est important de le caractéri-

ser par XPS seul, avant toute modification ou contact avec un sel de lithium, pour connaitre

sa signature et ses pics caractéristiques.
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Figure 5.5 – Spectres XPS du bore B 1s, du carbone C 1s et de l’oxygène O 1s du COF-5

L’analyse XPS du COF-5 seul, dont les spectres principaux sont montrés en figure 5.5,

nous montre la présence de 2 composantes sur le spectre du carbone C 1s à 284.8 et 286.2

eV accompagnées d’un pic satellite à 291.1 eV respectivement attribuées aux carbones

C1 (C=C ou C-B) et aux carbones C2 (C-O). On observe aussi la présence de deux

composantes sur le spectre du bore B 1s à 191.7 et 192.9 eV attribuées respectivement

au COF-5 et à des impuretés boratés (précurseur de synthèse ou acide borique). Sur le

spectre de l’oxygène O 1s, on note la présence de 4 composantes à 531.8, 533.7, 535.35

et 539.6 eV respectivement attribuées à des impuretés boratées (boronates aromatiques

ou borates), au COF-5 (pic principal), à des groupements hydroxyles et à un pic sa-

tellite π − π∗ dans ce système à forte délocalisation électronique. Notre interprétation

est confirmée par les résultats de Mas-Ballesté et al[163] qui ont analysé par XPS le

COF-8 qui présente une structure similaire au COF-5 et donc une signature XPS très

proche. Ils ont aussi montré un shift de 0.3 eV sur le pic du bore B 1s entre l’acide

boronique précurseur et le COF amenant le pic du COF à 191.7 eV confirmant que le pic

que l’on observe à 192.9 eV sur le spectre du bore B 1s est probablement de l’acide borique.

Dans l’état actuel, le COF-5 n’est pas un électrolyte solide mais un simple polymère po-

reux. En effet, les COF seuls ne permettent pas la conduction des ions et il existe différentes

méthodes pour les rendre conducteurs ioniques. La première est l’ingénierie moléculaire

consistant à ajouter des groupements, sur le squelette du COF, du type sulfonate de lithium

ou anion TFSI− par exemple et qui permettent la conduction ionique[117, 164]. Cependant

cette méthode est coûteuse et n’est pas aisée à contrôler. Il est également possible d’im-

prégner les COFs avec un électrolyte liquide ou gel ce qui permet d’avoir un très bonne
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conductivité ionique (σ = 3,49.10−5 S/cm à 120°C pour le COF-5 imprégné avec LiClO4

dans le PEO[165] et σ = 2,6.10−4 S/cm à 30°C pour le COF-5 imprégné avec LiClO4 dans

le THF[166]) mais qui enlève tout l’intérêt de la technologie tout solide. L’ajout d’élec-

trolyte liquide pour améliorer la conduction ionique poserait de nouveau le problème de la

solubilité des matériaux organiques. La dernière méthode, qui est celle que nous avons rete-

nue, est l’imprégnation avec un sel de lithium dont l’anion peut rentrer en interaction avec

le bore contenu dans le squelette du COF par l’intermédiaire de sa structure électronique,

grâce à l’orbitale vacante du bore. Cette méthode permet l’obtention de conductivités su-

périeures à celle du sel seul (≃ 10−9 S/cm) et de l’ordre de 8.7*10−7 S/cm à 60°C pour le

COF-5 imprégné de LiClO4[161].

5.2.2 COFs imprégnés

Le COF-5 a donc été imprégné de différents sels de lithium afin de remplir les pores et

de générer une solubilisation du sel grâce à l’interaction entre l’anion et l’orbitale vacante

du bore. Le protocole d’imprégnation du COF est présenté en détails par B. Irié-Bi dans

son travail de thèse. L’imprégnation a été faite dans plusieurs proportions (1Li/3B, 1Li/2B,

1Li/1B et 2Li/1B) et avec différents sels de Lithium (LiClO4, LiTFSI, LiBr et LiI). Ces

différents sels ont été dissous dans l’acétone puis ajoutés au COF-5 sec préalablement

dégazé (pour retirer les gaz adsorbés dans les pores) et maintenu sous vide. Le mélange

est laissé sous agitation pendant 7 jours à température ambiante. Au bout des 7 jours,

le solvant a été complètement évaporé. Le COF-5 imprégné ayant montré les meilleurs

résultats de conduction ionique est le COF-5 imprégné d’iodure de lithium (LiI) dans un

ratio théorique de 2 ions Li+ pour un atome de bore avec une conductivité de 6*10−5 S/cm

à température ambiante et 3.4*10−3 S/cm à 70°C. Nous n’allons donc étudier que cet

électrolyte dans cette partie.

Etant donné que le COF-5@LiI (COF-5 imprégné de LiI) va être utilisé comme électro-

lyte, il est important de le caractériser par XPS pour pouvoir étudier sa réactivité vis-à-vis

des matériaux actifs ou en cyclage. L’analyse XPS faite sur le COF-5@LiI, dont les spectres

sont présentés en figure 5.6, montre peu de modification par rapport au COF-5 seul. En ef-

fet, pour la signature du COF-5, on observe juste l’apparition d’un pic à 287.4 eV sur le

spectre du carbone C 1s correspondant à des fonctions carbonyles et la disparition du pic à

535.3 eV correspondant à l’eau sur le spectre de l’oxygène O 1s. L’analyse du COF-5 seul

ayant été faite sans précaution particulière concernant l’eau, au contraire de celle faite sur

le COF-5@LiI, il est normal que le pic à 535.3 eV disparaisse. On note aussi l’apparition

d’un doublet à 619.25 eV sur le spectre de l’iode I3d qui correspond à l’iodure de lithium.
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Ces spectres sont donc en accord avec la signature du COF-5 et du LiI.

Figure 5.6 – Spectres XPS du carbone C 1s, de l’oxygène O 1s, du bore B 1s et de l’iode I

3d du COF-5 imprégné d’iodure de lithium

5.2.3 Stabilité vis-à-vis du lithium métal et des matériaux actifs

Lors du développement d’un nouvel électrolyte, il y a deux propriétés très importantes

à caractériser : la conductivité ionique et la fenêtre de stabilité électrochimique. Sa

stabilité électrochimique est supposée être proche de celle de l’iodure de lithium mais il

est important de la quantifier réellement. Dans ce paragraphe, nous allons donc étudier la

stabilité du COF-5 imprégné de LiI vis-à-vis de deux matériaux actifs ayant un potentiel

proche de 3 V vs Li+ / Li : le PDI et la LiTCNQ ce qui nous permettra d’avoir une idée de

la stabilité à haut potentiel du COF-5@LiI. Nous étudierons aussi des analyses XPS après

lithiation in-situ du COF-5 et du COF-5@LiI afin de connaitre leur réactivité, s’il y en a

une, vis-à-vis du lithium métal.

Nous avons donc mélangé le COF-5@LiI avec 20 % en masse de matériaux actifs

(PDI ou LiTCNQ) selon la même méthode que pour la préparation des composites à base
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d’argyrodite. Ces deux mélanges ont ensuite été analysés par XPS 24h après le mélange.

On peut voir sur la figure 5.7(B), les spectres XPS obtenus lors de l’analyse du mélange

PDI / COF-5@LiI. Il n’y a aucune modification des spectres du carbone C 1s et du bore B

1s par rapport PDI pur et au COF-5@LiI (figure 5.7(A)) pris séparément. On n’a donc pas

de réactivité entre le PDI et l’électrolyte solide organique.

Figure 5.7 – Spectres XPS du carbone C 1s du PDI (A) et du bore B 1s du COF-5 imprégné

(A) et du carbone C 1s et du bore B 1s du mélange des PDI / COF-5@LiI (B)

Sur la figure 5.8(B), les spectres XPS montrent que pour le mélange LiTCNQ / COF-

5@LiI, il n’y a aucune modification des spectres de l’azote N 1s et du bore B 1s compa-

rativement aux spectres de la LiTCNQ et du COF-5@LiI pris séparément (figure 5.8(A)).

L’électrolyte est donc stable vis-à-vis de la LiTCNQ.
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Figure 5.8 – Spectres XPS de l’azote N 1s de LiTCNQ (A) et du bore B 1s du COF-5

imprégné (A) et de l’azote N 1s et du bore B 1s du mélange des LiTCNQ / COF-5@LiI (B)

Etant donné qu’il n’y a aucune réactivité entre le COF-5 imprégné et les matériaux

actifs, on peut donc en conclure que le COF-5@LiI est stable au moins jusqu’à 3 V vs

Li+/Li étant donné qu’il s’agit du potentiel électrochimique des matériaux actifs. Des

mesures de la stabilité électrochimique du COF-5@LiI ont été faites par B. Irié-Bi et sont

présentées dans son travail de thèse[161]. Elles montrent une stabilité jusqu’a 3.2 V vs

Li+/Li (voir figure A.7 en annexe A.3).

Un autre point important à vérifier est la réactivité du COF-5 et du COF-5@LiI vis-

à-vis du lithium métallique. Pour cela, des expériences de lithiation in-situ des deux ma-

tériaux ont été faites dans la chambre XPS du laboratoire (IPREM) et également au syn-

chrotron SOLEIL, lors d’une campagne d’expériences de plusieurs jours. Dans le cas du

synchrotron, les énergies de photons utilisées sont plus élevées (2300 eV au lieu de 1487

eV), d’où le terme HAXPES (Hard X-ray Photoemission Spectroscopy). Ceci se traduisant

par une profondeur d’analyse augmentée d’environ 50 à 60 %.
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Figure 5.9 – Spectres XPS du carbone C1s, de l’oxygène O 1s et du bore B 1s du COF-5

pendant la lithiation in-situ(XPS de laboratoire)

Les analyses XPS réalisées (voir figure 5.9) pendant la lithiation in-situ du COF-5 non

imprégné au laboratoire montrent une réactivité importante avec le lithium. On note, sur le

spectre de carbone C 1s, une diminution très importante des pics (due au recouvrement par

une couche riche en lithium) et un shift vers les basses énergies. Le spectre de l’oxygène

O 1s, quant à lui, nous montre la disparition du pic attribué au COF-5 au profit d’un autre

pic à plus basse énergie de liaison. On observe aussi l’apparition d’un pic à 528.5 eV

attribué à Li2O. Il est important de noter que la lithiation faite sur le COF-5 a été réalisé

par pulvérisation ionique d’une feuille de lithium dans la chambre d’analyses de l’XPS.

Cette méthode engendre obligatoirement un dépôt de Li2O important étant donné qu’il est

naturellement présent à la surface du lithium métallique. Sur le spectre du bore B 1s, on

observe, comme pour le carbone, une diminution très importante des pics et un shift vers

les basses énergies. Toutes ces observations sont en accord avec une réduction du COF-5

par le lithium voire même une insertion de lithium dans la structure du COF-5.

Il est important de vérifier de la même manière cette réactivité avec le COF-5@LiI

qui servira d’électrolyte. La lithiation in-situ de l’électrolyte a été faite par évaporation

thermique d’un sel de lithium (chromate) ce qui permet de produire une vapeur de lithium

beaucoup plus propre sans pollution par du Li2O en surface. La lithiation a été suivie par

HAXPES au synchrotron SOLEIL.
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Figure 5.10 – Spectres HAXPES du carbone C1s, du bore B 1s, de l’iode I 3d 5/2 et de

l’oxygène O 1s du COF-5@LiI pendant la lithiation in-situ

Au cours de la lithiation, les analyses HAXPES (dont les spectres sont présentés en

figure 5.10) montrent une réactivité similaire pour les spectres du carbone C 1s, du bore B

1s, et de l’oxygène O 1s par rapport à la lithiation in-situ réalisée à l’IPREM. On observe

aussi une augmentation importante de la quantité d’iode sur le spectre de l’iode 3d 5/2.

Il semblerait donc que la quantité de carbone, de bore et d’oxygène restent à peu près

constantes tandis que l’iode et le lithium augmentent, ce qui implique une migration de

l’iode vers la surface durant la lithiation. La figure B 1s - I 4s a été normalisée par rapport

à l’intensité du pic d’iode 4s pour que l’on puisse mieux voir le pic du bore, étant donné

l’augmentation d’intensité du pic d’iode. Le spectre B 1s montre clairement un shift vers

les basses énergies de liaison suite à la lithiation.

Toutes ces observations sont en accord avec une insertion de Li+ et une réduction du

COF-5 lors de la lithiation. Ce qui implique que le COF-5 n’est pas stable vis-à-vis du

lithium métal comme beaucoup d’électrolytes. Il est donc indispensable qu’il se forme une
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couche passivante à son interface avec le lithium métal, pour éviter une décomposition

continue qui serait incompatible avec son utilisation comme électrolyte solide.

5.2.4 Cyclage électrochimique

Malgré de nombreux essais avec différents matériaux actifs, à haute température pour

augmenter la conductivité ionique (100°C) et à différentes pressions de fabrication ou de

cyclage, le système reste trop résistif (même à 100°C) pour obtenir une réponse électrochi-

mique satisfaisante (voir figure 5.11). Suspectant qu’il s’agisse à nouveau d’un problème

de contact mécanique entre phases solides, comme dans le chapitre précédent, et que le

manque de conductivité ionique soit dû à une mauvaise interface entre matériaux ou à un

manque de conductivité ionique du matériau, nous avons eu l’idée d’utiliser le COF-5 non

pas comme électrolyte principal, mais comme additif dans un électrolyte solide polymère.

En effet, le COF-5 ayant de bonnes propriétés intrinsèques de conduction ionique, si l’in-

terface entre le COF-5 et le polymère permet un bon transfert des ions Li+, ceci peut se

traduire par une amélioration des propriétés de l’électrolyte solide composite qui en ré-

sulte. Par ailleurs, les polymères ont montré de leur côté qu’ils étaient capables de former

des interfaces de bonne qualité avec différents matériaux actifs, de par leurs propriétés

mécaniques spécifiques. Donc le COF-5@LiI pourrait être plutôt utilisé comme additif de

conduction ionique dans des systèmes LMP pour en améliorer la conductivité ionique et la

stabilité mécanique lors du cyclage à 70°C.

Figure 5.11 – Courbe de cyclage d’un système LiTCNQ // COF-5@LiI // LiIn obtenue à

C/20 à 100°C
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5.3 Étude du COF en systèmes LMP (lithium métal polymère)

5.3.1 introduction

Des cyclages de la LiTCNQ ont, dans un premier temps, été faits avec une formulation

d’électrode contenant seulement du PEO et un sel de lithium (LiClO4). Le meilleur cyclage

obtenu est présenté sur la figure 5.12 avec une courbe de décharge de la TCNQ obtenue avec

un électrolyte comme comparaison. Cependant, ces systèmes sont éloignés de l’objectif de

base du projet qui était de développer un électrolyte solide non-polymère pour un emploi

avec des matériaux actifs organiques. Nous allons étudier un système LMP où le COF sera

utilisé comme additif de conduction ionique dans l’électrode dans l’idée d’améliorer la

conductivité et la stabilité mécanique de nos systèmes.

Figure 5.12 – (A) Courbe de cyclage d’un système LiTCNQ // PEO // Li obtenue à C/20 à

70°C; (B) Courbe de cyclage de la TCNQ obtenue par Hanyu et al en batterie liquide[55]

5.3.2 système LMP avec un électrolyte PEO/COF

Dans les systèmes étudiés ci-dessous, les électrodes positives contiennent du COF-

5@LiI comme additif de conduction ionique. Le COF utilisé étant imprégné de LiI, et le

PEO des essais précédents étant imprégné de LiClO4, il a fallu faire un choix lors de la

formulation du PEO des électrodes. Le LiClO4 contenu dans la formulation du PEO a été

remplacé par du LiI dans les mêmes proportions que LiClO4 (1 Li pour 20 motifs PEO).

Les électrodes ont donc cette formulation : 35% de PEO (90 % de PEO 100 000 g/mol et

10 % de PEO 5millions g/mol) imprégné de sel de lithium (LiI), 20 % de matériau actif, 10

% de carbone conducteur et 35 % de COF-5 imprégné avec LiI. Cela représente, en masse :

— 198.3 mg de PEO 100 000 g/mol

— 22 mg de PEO 5 000 000 g/mol
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— 33.7 mg de LiI

— 49.5 mg de VGCF

— 98.5 mg de matériau actif

— 126.9 mg de COF-5@LiI

La mise en forme des électrodes, de l’électrolyte et la fabrication des batteries, pré-

sentées dans les paragraphes qui suivent, sont détaillées dans le paragraphe 2.1.3. Nous

avons décidé de limiter cette étude aux deux matériaux actifs qui ont donné les meilleurs

résultats en cyclage lors des études précédentes à savoir le PDI (Cf. paragraphe 3.3.2) et

la LiTCNQ (Cf. paragraphe 4.2). Comme pour les précédentes études, et toujours dans le

but d’étudier la réactivité de tous les matériaux composant les systèmes, des analyses XPS

des électrodes positives avant et après cyclage ont été réalisées et seront comparées aux

analyses des matériaux purs présentées dans les paragraphes précédents.

5.3.2.1 Avec le pérylène diimide

Nous avons vu au paragraphe 3.3.2 que le PDI (dont la formule est rappelée en figure

5.13) est un diimide aromatique ayant une très forte conductivité électronique avec la pos-

sibilité d’échanger 4 électrons entre 2.9 et 2.4 V vs Li+/Li. Il a donc une capacité spécifique

de 225.3 mAh/g. Les cyclages obtenus (cf. figure 3.42 et 3.43) ne montraient, au premier

abord, aucun signe de cyclage mais la présence d’un plateau entre 2.6 et 2.2 V vs Li+/Li,

permettant l’échange de 1 ion Li+, lors de la première décharge nous donnait beaucoup

d’espoir pour les systèmes LMP.

Figure 5.13 – Formule développée du pérylène diimide

L’analyse XPS réalisée sur le PDI isolé, dont les spectres C1s et N1s sont présentés en

figure 3.41 et 5.14, nous montre une signature quasiment identique à celle que l’on attend.

On observe trois pics pour l’azote N1s à 399.8 eV correspondant à la fonction imide et

à 398.2 et 401.9 eV correspondant respectivement à l’imidazole (solvant utilisé lors de la

synthèse) et à une amine primaire (R-NH2) provenant aussi de la synthèse. Pour le carbone

C 1s, on observe cinq composantes à 285, 286.8, 288.3, 289.6 et à 291.6 eV correspon-

dant respectivement aux C=C aromatiques du noyau pérylène, aux carbones aliphatiques

portés par les azotes, aux carbones des fonctions imides (N-C=O), à des carbones dans un



5.3. Étude du COF en systèmes LMP (lithium métal polymère) 139

environnement anhydride et à un pic shake-up.

Figure 5.14 – Spectres XPS du carbone C 1s et de l’azote N 1s du PDI

Figure 5.15 – Spectres XPS du carbone C 1s, de l’azote N 1s, du bore B 1s et de l’iode I

3d de l’électrode PDI/COF-5@LiI/PEO avant cyclage

L’analyse XPS faite sur l’électrode formulée avant cyclage (voir figure 5.15) montre

une forte modification des spectres C 1s et N 1s en comparaison avec l’analyse du PDI pur.

Sur le spectre du carbone C 1s, on n’observe que deux composantes à 284.7 et 286.5 eV

attribuées respectivement aux VGCF et au PEO (C-O) tandis que sur le spectre de l’azote

N 1s on observe deux composantes à 398.5 et à 400.2 eV correspondantes respectivement

à une forme réduite du matériau actif (amide ou imide lithié) et aux fonctions imide du
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matériau actif. Les spectres du bore B 1s et de l’iode I 3d ne montrent pas de modification

par rapport au COF-5@LiI hormis un shift de 1 eV vers les basses énergies sur toutes

les composantes, causé par un phénomène de charge différentielle. Les phénomènes de

charges différentielles sont causés par une accumulation inhomogène de charges en surface

de l’échantillon modifiant de façon inhomogène l’énergie cinétique des photo-électrons

émis et donc leur énergie de liaison apparente. On a donc, pour le B 1s, deux composantes

à 190.9 et 191.7 eV attribuées respectivement au COF-5 et à un acide boronique tandis que

pour l’I 3d, on observe un seul doublet à 618.3 eV correspondant à LiI. On a donc une

légère réduction du matériau actif lors de la formulation de l’électrode.

Figure 5.16 – Courbe de cyclage d’un système PDI // COF-5@LiI-PEO // Li obtenue à

C/20 à 70°C

Ces électrodes ont été cyclées face au lithium métal et à 70°C (pour se situer au

dessus de la Tg du polymère de l’électrolyte et ainsi permettre la conduction des ions

Li+. Les piles bouton ont été fabriquées selon la méthode présentée au paragraphe 2.1.4.

Plusieurs piles identiques ont été montées et cyclées mais une seule a pu donner un résul-

tat de cyclage satisfaisant et dont la courbe de cyclage est présentée ci-dessus en figure

5.16. Les autres batteries fabriquées ont toutes donné un court-circuit lors du premier cycle.
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La courbe de cyclage montre un premier cycle très instable. Cette instabilité est très

probablement causée par un manque de stabilité mécanique du film d’électrolyte à 70°C.

Cependant, les cycles suivants sont bien plus stables et montrent tous un plateau en dé-

charge entre 3 et 2.3 V vs Li+/Li permettant l’échange de 0.8 Li+ au deuxième cycle et

de 0.2 Li+ au dixième cycle. Un autre plateau en décharge est observable sur le deuxième

cycle entre 1.5 et 1 V vs vs Li+/Li permettant l’échange de 0.3 ion Li+. En charge on

observe deux plateaux situés à 2.56 V et entre 3 et 3.4 V vs Li+/Li. On observe une pola-

risation d’environ 1 V entre les plateaux les plus bas et d’environ 0.6 V pour les plateaux

les plus hauts. Le plateau en décharge entre 3 et 2.3 V vs Li+/Li correspond à l’activité

électrochimique du pérylène diimide tandis que le plateau entre 1.5 et 1 V vs Li+/Li qui

tend à disparaitre avec les cycles correspond plutôt à de la dégradation du COF-5 ou du

matériau actif contenu dans l’électrode.

Figure 5.17 – Spectres XPS du carbone C 1s, de l’azote N 1s et de l’iode I 3d de l’électrode

PDI/COF-5@LiI/PEO avant cyclage (A) et après 10 cycles (B)

L’analyse après cyclage présentée en figure 5.17(B) montre d’importantes modifica-

tions par rapport à l’électrode formulée et analysée avant cyclage. Le spectre du carbone

C 1s montre cinq composantes à 284.1, 285.3, 286.3, 287.3 et 288.9 eV correspondant

respectivement à des formes très réduites du carbone (carbures) pour les pics à 284.1,

285.3 et 286.3 eV, aux VGCF (287.3 eV) et au PEO (288.9 eV) avec un très gros shift de

2.4 eV vers les hautes énergies de liaisons causé par un phénomène de charge du polymère
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lors de l’analyse. Le spectre de l’azote N 1s montre trois composantes à 398.4, 399.9 et

402.3 eV correspondant respectivement à une forme réduite du matériau actif (amide ou

imide lithié), aux fonctions imide du matériau actif et à des amines primaires (R-NH2).

Le spectre de l’iode I 3d montre deux doublets à 618.3 et 620.8 eV correspondant

respectivement au LiI et au diiode. Il est important de noter que l’on n’observe pas de

phénomènes de charge pour les pics d’azote et d’iode. Les traces de réduction du PEO

observées en XPS sont en accord avec le plateau en décharge observé entre 1.5 et 1 V

vs Li+/Li. Les autres observations sont en accord avec le cyclage du matériau actif et sa

dégradation lors du cyclage. En effet, les plateaux en décharge observés entre 3 et 2.3 V vs

Li+/Li sont dus au cyclage du PDI tandis que l’apparition de diiode montre aussi l’activité

électrochimique du couple I−/I2 (3.6 V vs Li+/Li) lors de la charge. Cette oxydation des

iodures en diiode est probablement facilité par l’intéraction des iodures avec les cases

vacantes des atomes de bore contenus dans le COF.

Les résultats présentés ci-dessus montrent des performances intéressantes bien que la

participation du couple I−/I2 ne soit pas très bonne. Ils nous donnent, tout de même, de bons

espoirs pour la suite même s’ils restent faibles comparativement à ce qui peut être obtenu

en batterie liquide organique ou inorganique. Il est aussi important de noter qu’aucune

optimisation de formulation de l’électrode n’a été faite. Tout ceci est donc intéressant pour

le développement des batteries organiques tout solide.

5.3.2.2 Avec la LiTCNQ

Au cours de ce projet, LiTCNQ est le seul matériau actif ayant montré le début d’un

cyclage électrochimique avec l’argyrodite même s’il se limitait au premier cycle. Il était

donc évident et très important de faire cycler ce matériau dans un système LMP COF/PEO.

Pour rappel, l’analyse XPS faite sur LiTCNQ (dont les spectres caractéristiques sont

rappelés en figure 5.18(B)) pur montrait un pic caractéristique de l’azote à 398.5 eV tandis

que pour la TCNQ (voir figure 5.18(A)) le pic est à 399.5 eV.

Après formulation et mise en forme de l’électrode, l’analyse XPS (dont les spectres

principaux sont montrés en figure 5.18(C)) montre une forte modification du spectre du

carbone C 1s et de l’azote N 1s par rapport à LiTCNQ pur. On observe deux composantes

sur le spectre du carbone C 1s à 284.5 et 286.5 eV attribuées respectivement aux VGCF et

au PEO. Le spectre de l’azote N 1s, quant à lui, montre une forte augmentation du pic à

399.5 eV attribué à la TCNQ. On a donc une augmentation du rapport TCNQ / LiTCNQ

impliquant une réoxydation partielle du matériau actif lors de la formulation de l’électrode.
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Cette réoxydation n’est, en soit, pas un problème étant donné que la TCNQ peut récupérer

son lithium au cours de la décharge. De plus, si on était parti de TCNQ, celle-ci aurait été

sans doute partiellement réduite par le LiI présent dans la formulation puisqu’il s’agit de

l’agent réducteur utilisé pour la synthèse de LiTCNQ.

Comme dans l’étude du PDI en système LMP, plusieurs batteries identiques ont été

fabriquées et cyclées avec les électrodes à base de LiTCNQ. Il est important de préciser

que les systèmes à base de LiTCNQ sont bien plus stables lors de la première décharge (pas

de fluctuation brutale du potentiel). De plus, nous avons eu beaucoup moins de systèmes

qui ont fini en court-circuit lors du premier cycle. Cependant, nous ne présenterons que les

deux cyclages nous ayant montré les meilleures performances.

Figure 5.18 – Spectres XPS du carbone C 1s et de l’azote N 1s de la TCNQ (A), de la

LiTCNQ (B) et de l’électrode LiTCNQ/COF-5@LiI-PEO avant cyclage (C)

Le premier cyclage, dont la courbe est présentée en figure 5.19, montre 4 cycles obtenus

à 70°C entre 3.4 et 1 V vs Li+/Li. Premièrement, il est important de noter que l’on perd to-

talement la capacité de la batterie à la fin de la quatrième décharge (au milieu du quatrième
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cycle). En décharge, on peut noter la présence de deux plateaux à 3 et 2.76 V vs Li+/Li

permettant respectivement l’échange de 0.4 et 0.3 ion Li+. Lors de la première charge, on

peut observer deux plateaux à 3.1 V vs Li+/Li et à 2.9 V vs Li+/Li permettant respective-

ment l’échange de 1.3 et 0.6 ions Li+. On a donc une forte irréversibilité en charge. Les

plateaux à 2.8 V vs Li+/Li en décharge et à 2.9 V vs Li+/Li en charge peuvent correspondre

à l’activité électrochimique du couple LiTCNQ/Li2TCNQ avec une faible polarisation de

0.1 V. Les deux autres plateaux (à 3 V vs Li+/Li et à 3.1 V vs Li+/Li) peuvent correspondre,

quant à eux, à l’activité électrochimique des couples TCNQ/LiTCNQ et I2/I−, avec une po-

larisation moyenne d’environ 0.1 V. Il est très important de noter que ces deux plateaux

apparaissaient avec une polarisation bien moins importante que ce que l’on observe avec

l’argyrodite (1.8 V vs LiIn soit 2.4 V vs Li+/Li, voir paragraphe 4.2) et que les potentiels

d’échange sont bien plus en accord avec la littérature[55]. On peut aussi noter la présence

d’une forte chute du potentiel en dessous de 2.7 V vs Li+/Li. Ainsi, pour le cyclage suivant,

nous avons donc utilisé une fenêtre de potentiel plus faible afin de limiter la sur-réduction

du COF ou de l’électrode lors de la décharge. Nous allons donc cycler entre 3.15 et 2.7 V

vs Li+/Li.

Figure 5.19 – Courbe de cyclage d’un système LiTCNQ // COF-5@LiI-PEO // Li obtenue

à C/20 à 70°C entre 3.15 et 1.4 V vs Li+/Li
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Figure 5.20 – Courbe de cyclage d’un système LiTCNQ // COF-5@LiI-PEO // Li obtenue

à C/20 à 70°C entre 3.15 et 2.7 v vs Li+/Li

La figure 5.20 montre la courbe du cyclage obtenue avec une fenêtre en potentiel

de 3.15 à 2.7 V vs Li+/Li. Premièrement, on peut noter que l’on conserve une capacité

réversible après dix cycles avec l’échange de 0.5 ion Li+ lors de la dixième décharge ce

qui correspond à 55 mAh/g. En décharge, on peut noter la présence de deux plateaux

situés à 2.9 et 2.75 V vs Li+/Li. Le plateau à 2.75 V vs Li+ diminue au cours des cycles et

finit par disparaitre. Ces deux plateaux permettent chacun l’échange moyen de 0.3 ion Li+.

En charge, on observe également deux plateaux à 2.85 et entre 2.94 et 3.15 V vs Li+/Li

permettant respectivement l’échange de 0.2 et de 0.5 ion Li+. Comme pour le plateau à

2.75 V vs Li+/Li, le plateau à 2.85 V vs Li+/Li diminue au fur et à mesure des cycles et finit

par disparaitre lors du dixième cycle. On observe une polarisation moyenne relativement

faible de 0.1 V ce qui est très bon. L’activité électrochimique observée correspond aux

couples TCNQ/LiTCNQ et I2/I− (les analyses XPS après cyclage nous donnerons plus

d’informations sur la réactivité que l’on observe). Il est important de noter qu’il s’agit

très nettement du meilleur système que nous ayons pu obtenir lors de ce travail de thèse

et que bien que les performances ne soient, dans l’absolu, pas au niveau des batteries

liquides, elles restent très prometteuses étant donné que l’on teste un nouveau système
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sans optimisation de la formulation des électrodes.

Des analyses XPS à différentes étapes du cyclage ont été réalisées pour avoir plus

d’informations sur les différentes réactivités mises en jeu. La figure 5.21 présente donc

les spectres XPS caractéristiques (N 1s, C1s et I 3d) avant cyclage (figure 5.21(A)),

après une seule décharge(figure 5.21(B)), à la fin d’un cycle(figure 5.21(C)) et après dix

cycles(figure 5.21(D)). Il est important de préciser que les analyses ont été faites sur des

batteries différentes dont les cyclages ont été stoppés au moment voulu pour l’analyse

(approche ex-situ. L’analyse après une seule décharge a été faite sur un système stoppé à 1

V vs Li+/Li tandis que les analyses après 1 et 10 cycles ont été cyclées entre 2.7 et 3.15 V

vs Li+/Li.

L’analyse après une décharge (voir figure 5.21(B)) montre peu de modifications, par

rapport à l’électrode avant cyclage, sur les spectres C 1s et I 3d. En effet, hormis un

léger effet de charge sur les basses énergies et la disparition de la faible quantité de I2

initialement présente, on observe les mêmes composantes à 284.5 et 286.5 eV attribuées

respectivement aux VGCF et au PEO, pour le spectre du carbone C1s, et le doublet à

618.4 eV attribué à l’iodure de lithium pour le spectre de l’iode I 3d. Le changement

d’intensité du pic attribué aux VGCF est probablement causé par une inhomogénéité des

électrodes. Sur le spectre de l’azote N 1s, on observe la présence des trois composantes

à 397.2, 398.5 et 399.7 eV respectivement attribuées à des nitrures, à la TCNQ lithiée

et à la TCNQ. Il est important de noter que la quantité de TCNQ a grandement diminué

par rapport à la quantité de LiTCNQ. On a donc une forte réduction du matériau actif

durant la décharge sans trace de dégradation de l’électrolyte ce qui est positif. Les nitrures

apparus témoignent tout de même d’une dégradation du matériau actif lors de la décharge

et probablement lorsque l’on descend en dessous de 1.5 V vs Li+/Li, ceci constituant a

priori une dégradation irréversible.

L’analyse après 1 cycle (figure 5.21(C)), ne montre quasiment aucune modification

sur les spectres du carbone C 1s et de l’iode I 3d que ce soit par rapport à l’électrode

avant cyclage ou par rapport à l’électrode après une seule décharge. Sur le spectre de

l’azote N 1s, on observe une disparition quasiment totale du pic à 398.5 eV attribué à la

LiTCNQ au profit du pic à 399.7 eV attribué à la TCNQ. On observe aussi l’apparition

d’un nouveau pic à 400.5 eV très probablement causé par l’oxydation du matériau actif

mais très difficilement identifiable étant donné le nombre de possibilités d’attributions

à cette énergie de liaison. On a donc, une réoxydation de la LiTCNQ lors de la charge

pour réobtenir la TCNQ sans dégradation de l’électrolyte ou oxydation des iodures
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présents dans l’électrode, ce qui est à nouveau un excellent résultat. Ces résultats

sont en accord avec nos interprétations des courbes de cyclages nous laissant penser

que ces systèmes cyclent bien sur l’activité électrochimique du couple TCNQ/LiTCNQ

entre 3.15 et 2.7 V vs Li+/Li, avec la conservation d’une capacité réversible après 10 cycles.

Après 10 cycles (électrode stoppée en charge), l’analyse XPS (figure 5.21(D)), présente

une légère perte de résolution causée par un phénomène de charge (pic C 1s orange à 282.5

eV). Cependant, l’analyse reste exploitable et l’on n’observe que très peu de modifications

sur le spectre du carbone C 1s. Sur le spectre de l’iode I 3d, on observe la réapparition

du doublet à 620.1 eV attribué au I2 indiquant qu’on n’arrive pas totalement à bloquer

l’activité de l’iode . Le spectre de l’azote N 1s, quant à lui , ne présente que très peu de

modifications par rapport à l’électrode analysée après un cycle. On note tout de même la

disparition totale du pic à 398.5 eV attribué à la LiTCNQ. On peut donc en déduire que lors

du cyclage, le matériau actif a tendance à se rapprocher de la forme oxydée TCNQ couplé

avec une légère oxydation du sel de lithium utilisé. Cependant, la dégradation du sel est

légère et n’observe pas de dégradation du COF ou du PEO.

Les systèmes LMP COF/PEO à base de LiTCNQ présentent les meilleurs résultats en

cyclage que l’on a pu obtenir lors de ce projet avec des plateaux électrochimique d’échange

des ions Li+ relativement plats bien que les capacités obtenues soient éloignées de la théo-

rie et que la perte de capacité reste importante. Cela dit, il s’agit des premières batteries

"tout organique" "tout solide" présentant une véritable réversibilité au cyclage, même faible

à ce stade. De plus, Les analyses XPS montrent très peu de dégradation de l’électrolyte ou

du matériau actif. Elles montrent surtout que l’activité électrochimique observée lors des

cyclages est bien due aux couples TCNQ/LiTCNQ et LiTCNQ/Li2TCNQ. On note, tout de

même, une légère activité électrochimique du couple I2/I− indiquant que le choix du LiI

n’était pas le meilleur. Comme nous l’avons fait remarquer précédemment, la formulation

et la fabrication des électrodes n’ont pas été optimisées par manque de temps ce qui laisse

à penser qu’il est certainement possible d’obtenir de meilleures performances électrochi-

miques. Il est aussi important de remarquer l’amélioration considérable des performances

électrochimiques entre le système PEO seul et le système COF/PEO, montrant l’apport du

COF en termes de conductivité ionique et d’intégrité physique de l’électrode.
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Figure 5.21 – Spectres XPS du carbone C 1s, de l’azote N 1s et de l’iode I 3d de l’élec-

trode LiTCNQ/COF-5@LiI-PEO avant cyclage(A), après une seule décharge (B), après un

cycle(C) et après 10 cycles (D)

5.4 Conclusion

Nous avons vu que le COF-5 imprégné de LiI montre une bonne stabilité vis-à-vis

des matériaux actifs mais il réagit avec lithium métal selon une réaction redox ce qui

n’est pas adapté à un électrolyte. Cependant, le COF-5 imprégné a quand même une

grande fenêtre de stabilité électrochimique tout comme l’iodure de lithium. Si on couple

ces résultats à la conductivité ionique qu’il a à 70°C, il pourrait être un bon électrolyte
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cependant la méthode de mise en forme par pressage de poudre à froid ne permet pas

encore le cyclage. Il serait nécessaire de travailler à l’optimisation des formulations des

électrodes composites et des pressions de fabrication des batteries. De plus, la haute

température de cyclage enlève une grande part de l’intérêt qu’il pourrait avoir. Il est donc

important de continuer à étudier les COFs et les différentes possibilités de modifications

de leurs squelettes pour améliorer leur conductivité à température ambiante et donc les

performances de cyclage qui, pour le moment, ne sont pas du tout au rendez-vous.

Les systèmes LMP PEO que l’on a étudiés n’ont pas montré des résultats particuliè-

rement bons même s’ils sont bien meilleurs que tous les systèmes basés sur l’argyrodite.

Les pertes de capacité ou les défauts de stabilité du potentiel observés lors des cyclages

sont probablement causés par un problème de stabilité mécanique des électrodes car on a

toujours un bon cyclage sur le premier cycle.

Les systèmes LMP COF/PEO ont montré de bonnes performances comparativement

à nos autres résultats, malgré le manque d’optimisation. Que ce soit pour le PDI ou pour

la LiTCNQ, on n’a pas vu de dégradation du PEO ou du COF lors du cyclage mais on a

quand même observé une légère activité électrochimique de l’iode. Cela confirme que le

LiI n’était pas le bon choix de sel dans l’électrode car les iodures réagissent aussi durant le

cyclage à un potentiel d’environ 3.5 V vs Li+/Li. Un sel plus stable à haut potentiel nous

permettrait d’avoir un électrolyte parfaitement stable durant les cyclages.

Avec les systèmes LMP au COF/PEO, la LiTCNQ a montré de loin les résultats les

plus prometteurs malgré une réoxydation partielle du matériau actif lors de la fabrication

des électrodes. De plus, comme la TCNQ a un potentiel un peu inférieur au PDI on

n’observe beaucoup moins de réactivité de l’iodure de lithium et aucune dégradation du

PEO lors du cyclage. Il est donc important de continuer à étudier ce système en optimisant

la formulation des encres d’électrodes et du procédé de fabrication ce qui permettrait

probablement d’obtenir de biens meilleurs cyclages électrochimiques.

Le mélange COF-5 imprégné (à 50 % en masse) avec le PEO + sel de lithium est un

bon conducteur ionique. Il pourrait être très intéressant comme électrolyte en optimisant la

formulation et la fabrication des films. Un COF-5 imprégné, de sel de lithium sans activité

électrochimique, en plus grande proportion dans un PEO de masse molaire plus faible pour

avoir une Tg beaucoup plus basse, permettrait probablement d’avoir une bonne conducti-

vité ionique et une bonne stabilité mécanique pour le cyclage.
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L’objectif de ces travaux de thèse était d’étudier la réactivité interfaciale entre des ma-

tériaux organiques électroactifs à haut et bas potentiel et des électrolytes solides inorga-

niques et organiques. Cette étude a été menée dans l’objectif d’apporter la preuve de fai-

sabilité d’un nouveau type de système d’accumulateur tout-solide écologique et éthique.

En ce sens, nous avons étudié plusieurs matériaux actifs dans deux systèmes différents. Le

premier était un système à électrolyte solide sulfure inorganique très connu (l’argyrodite

Li6PS5Cl) qui devait nous permettre de comprendre les mécanismes de réactivité des maté-

riaux actifs. Le deuxième était un électrolyte solide organique qui nous as permis d’étudier

un système tout solide tout organique.

5.5 Conclusion sur les systèmes à l’argyrodite

Nous avons pu voir dans les chapitres 3 et 4 grâce à l’XPS que les matériaux orga-

niques que l’on a étudié en tant qu’électrode positive (dérivés quinoniques ou diimides

aromatiques) ou en tant qu’électrode négative ne montrent aucune réactivité de contact

après mélange avec l’argyrodite bien qu’une grande partie de ces matériaux aient un

potentiel d’échange hors de la fenêtre de stabilité de l’argyrodite. La seule exception

est la TCNQ et son complexe à transfert de charge TTF-TCNQ. Ces deux matériaux

montrent une réactivité de contact avec l’argyrodite induisant systématiquement une

réduction importante du matériau actif et une légère oxydation de l’argyrodite lors de

la fabrication des composites d’électrodes et qui se stabilise après 24h. Cette réactivité

n’est pas obligatoirement mauvaise si elle se limite à l’extrême surface des particules et si

elle forme un interface passivante, mais rien ne nous a permis de confirmer qu’elle était

passivante. Au contraire,on observe que cette réactivité gêne le cyclage de LiTCNQ car

lors des phases de charges cette réactivité empêche la délithiation de la LiTCNQ.

Dans le cas des systèmes MOE // Li6PS5Cl // LiIn, les résultats de cyclage électro-

chimique se sont avérés très décevants. Les courbes de cyclage obtenues avec la plupart

des matériaux actifs testés ont toutes une allure très similaire et très proche de l’activité

électrochimique de réduction de l’argyrodite. De plus, on a observé à chaque fois une très

forte polarisation très souvent supérieure à 1.5 V. Les analyses XPS après cyclage ont

montré qu’il n’y avait pas de traces de cyclage ou de réactivité/dégradation des différents

matériaux actifs. On a pu, à contrario, observer des marqueurs connus de la réduction et de

l’oxydation de l’argyrodite avec de fortes augmentations des quantités de Li2S et de P2Sx.
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En effet, les analyses XPS nous ont montré que le cyclage avait lieu à la fois sur l’activité

électrochimique de matériau actif et à la fois sur l’activité électrochimique de l’argyrodite.

D’une manière générale, il y a quatre facteurs qui peuvent expliquer les très mauvaises

performances électrochimiques observées. Ces facteurs sont soit directement liés à la

technologie tout-solide inorganique, qui utilise une mise en forme par frittage à froid de

poudres, soit directement liés aux propriétés physico-chimique des matériaux organiques

électroactifs étudiés. Le premier facteur est la réactivité chimique interfaciale de certains

matériaux actifs avec l’argyrodite entraînant la création d’une interface isolante ou

empêchant la charge du matériau actif par réduction du matériau par simple contact

avec l’argyrodite. Le deuxième facteur est le manque de conductivité électronique du

matériau actif ou de l’électrode composite. Ce manque de conductivité entraine une

très forte résistance de transfert électronique limitant ainsi très fortement la réactivité

électrochimique. La majorité des matériaux actifs étudiés ont une forte délocalisation

électronique intramoléculaire mais leur conductivité électronique reste souvent très faible.

Le troisième facteur est un manque de conductivité ionique du matériau actif qui limiterait

fortement l’insertion des ions lithiums à l’intérieur des particules. Il n’y aurait que

l’extrême surface des particules actives qui pourrait insérer des ions lithium. Le dernier

facteur est un mauvais contact entre les particules des différents composants de l’électrode

(matériau actif, électrolyte et carbone conducteur) qui pourrait augmenter très fortement la

surtension électrochimique rendant l’insertion des ions lithium impossible.

L’argyrodite est un très bon électrolyte solide inorganique mais elle souffre de sa faible

fenêtre de stabilité et de sa forte réactivité en réduction et en oxydation et probablement

des propriétés mécaniques très différentes des matériaux actifs organiques. Ces problèmes

rendent l’argyrodite incompatible avec une grande majorité des matériaux actifs orga-

niques.

5.6 Conclusion sur les systèmes tout organiques

Nous avons pu voir que le COF-5 imprégné de LiI montre une bonne stabilité avec les

matériaux actifs étudiés (PDI et LiTCNQ) nous indiquant une stabilité électrochimique

du COF-5@LiI à environ 3,2 V vs Li+/Li. De plus, la conductivité ionique qu’il a à 70°C

(3.4*10−3 S/cm) en fait un très bon candidat pour être un électrolyte organique solide.

Cependant, les manipulations de lithiation in-situ réalisées au laboratoire et au synchrotron

montrent que le COF-5 réagit avec lithium métal et a la possibilité d’insérer des ions

lithium ce qui limite son intérêt en tant qu’électrolyte. Le COF-5 imprégné a quand même
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une fenêtre de stabilité électrochimique suffisante pour envisager son utilisation comme

additif d’électrolyte solide.

Il est aussi très important de noter l’apport des analyses XPS réalisées après lithiation

in-situ. Ces manipulations nous ont permis d’étudier la réactivité et la signature des

matériaux actifs après réduction mais aussi, et surtout, d’étudier la stabilité des électrolytes

organiques vis-à-vis du lithium ce qui est particulièrement important lorsqu’on développe

un nouveau type de système. Cependant, les résultats électrochimiques ne sont pas du

tout satisfaisants. Pour ces systèmes, nous avons décidé d’utiliser les mêmes méthodes de

formulation d’électrode ou de mise en forme par pressage de poudre à froid et il est fort

probable que ces méthodes ne soient pas adaptées au COFs. A ce stade du développement,

il est nécessaire de continuer à travailler à l’optimisation des formulations des composites

d’électrodes et des pressions de fabrication des batteries ou même à développer une

nouvelle méthode de mise forme. Il est aussi important de continuer à étudier COFs et les

nombreuses possibilités de modifications comme le greffage de groupement conducteur

(anion TFSI) pour améliorer la conductivité à température ambiante et donc les perfor-

mances en cyclage.

Au vu des performances des COFs, nous avons étudié des systèmes LMP PEO. Objec-

tivement et comparativement avec ce qu’il se fait avec des matériaux actifs inorganiques,

nos systèmes n’ont pas montré des résultats particulièrement bons. Cependant, ils sont

bien meilleurs que tous les systèmes basés sur l’argyrodite que nous avons pu étudier et

nous donnent donc de très bons espoirs pour la suite des études et des batteries organiques

tout solides. Etant donné que l’on a toujours un bon premier cycle, les pertes de capacités

ou les courts-circuits que l’on a observé lors des cyclages sont probablement lié à un

problème de stabilité mécanique des électrodes ou de la couche d’électrolyte qui est, elle

aussi, partiellement liquide à 70°C.

Dans l’idée d’améliorer la conductivité et la stabilité mécanique des système au PEO

nous avons inclus du COF-5 imprégné dans la formulation des électrodes. Les systèmes

LMP COF/PEO que nous avons étudiés ont montrés de bonnes performances malgré le

fait que n’avons fait aucune d’optimisation de formulation ou de fabrication. Nous n’avons

noté aucune dégradation de l’électrolyte ou des matériaux actifs (PDI et LiTCNQ) lors

du cyclage. Cependant, la présence de diiode à la fin des cyclages nous montre que le LiI

n’était pas un choix adéquat pour la conduction des ions lithium dans nos électrodes car

les iodures réagissent eux aussi à un potentiel d’environ 3,2 V vs Li+/Li car les iodures

intéragissent avec la case vacante du bore contenu dans le bore ce qui diminue légèrement
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leur potentiel thermodynamique théorique (3,6 V vs Li+/Li).

Avec les systèmes LMP au COF/PEO, la LiTCNQ nous as montré de loin les résultats

plus prometteurs malgré une réoxydation partielle du matériau actif lors de la fabrication

des électrodes. De plus, comme la TCNQ a un potentiel un peu inférieur au PDI on n’ob-

serve ni réactivité de l’iodure de lithium ni de dégradation du PEO ou de la LiTCNQ lors

du cyclage. Il est donc important de continuer à étudier ce système en optimisant la formu-

lation des encres d’électrodes et du procédé de fabrication ce qui permettrait probablement

d’obtenir un bien meilleur cyclage.

5.7 Perspectives

Lors de ces travaux de thèse nous avons pu voir que les batteries organiques tout solide

sont au tout début de leur développement. Cependant, même si elles n’offrent pas de bons

résultats pour le moment, elles sont assurément une technologie d’avenir. A ce stade, il

nous parait important de mettre l’accent sur plusieurs axes qui semblent particulièrement

intéressants pour le futur.

Premièrement, les manipulations de lithiation in-situ se sont montrées particulièrement

intéressantes et nous permettent d’étudier la réactivité de tous les matériaux vis-à-vis des

métaux alcalins. Le développement et l’installation d’un évaporateur thermique sur la

chambre de préparation ou d’analyses de l’XPS du laboratoire pourrait être très intéressant

pour le futur et pour toutes les prochaines études sur le développement de batteries

métal-ion. Il nous permettrait de faire une grande partie des expérimentations de lithiation

au laboratoire et d’être moins dépendant du synchrotron de la plateforme SOLEIL où le

temps de faisceau est difficile à obtenir.

Deuxièmement, les possibilités infinies des COFs en termes de structure et de

modifications par greffage ou imprégnation sont particulièrement intéressantes pour le

développement de nouveaux électrolytes. Les COFs pourraient même être intéressants

pour développer de nouveaux matériaux actifs étant donné la possibilité de les rendre

conducteurs électroniques et les possibilités de greffage de groupes électroactifs.

Troisièmement, les dérivés de la TCNQ nous ont offert les meilleurs résultats du projet

mais les performances restent très loin du plein potentiel de ces matériaux. Ils pourraient

offrir des capacités et des tensions de sortie bien plus importantes ce qui rapprocherait cette

technologie des systèmes Li-ion inorganiques. De plus, la compréhension de la réactivité
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des complexes à transfert de charges pourrait nous permettre de les utiliser à meilleur

escient et d’avoir très bonne conductivité électronique des électrodes en se passant de

carbone conducteur.

Pour finir, il nous semble particulièrement important de continuer à étudier les

systèmes LMP COF/PEO. Le mélange du COF-5 avec le PEO et un sel de lithium

semble être un très bon conducteur ionique et il serait intéressant comme électrolyte. En

optimisant la formulation et la fabrication des films, il est fort probable que l’on puisse

obtenir des conductivités ioniques proches de celle de l’argyrodite avec une très bonne

stabilité mécanique. Un COF ayant de base une bonne conductivité ionique mélangé à

un PEO, ayant une masse molaire plus faible (pour avoir une Tg beaucoup plus basse) et

à un sel de lithium sans activité électrochimique, permettrait probablement d’obtenir un

électrolyte solide ayant une bonne conductivité ionique à température ambiante tout en

limitant la croissance de dendrite de lithium.

Toutes ces études permettraient de développer un système de batteries performantes,

écologiques et éthiques. Cependant, il ne faut pas négliger qu’actuellement les filières

d’approvisionnement pour la chimie organique sont principalement basées sur le pétrole.

Il serait donc important de s’intéresser aux sources alternatives de carbone pour la chimie

fine. De plus, il parait évident que, bien que ces systèmes soient très intéressants, ils ont

aussi leurs limites et il ne faut donc pas négliger les autres technologies actuellement en

développement comme l’hydrogène.
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Annexe A

Autres matériaux actifs envisagés et
données supplémentaires

A.1 Le naphtalène di-carboxylate de lithium : Li2-NDC

Le naphtalène di-carboxylate de lithium (Li2-NDC) est une poudre blanche de formule

brute C12H6O4Li2 et dont la formule développée est montrée en figure 3.35. C’est un di-

carboxylate de lithium poly-aromatique[76, 77] de masse molaire 227.9 g/mol avec un

potentiel de 0.88 V vs Li+/Li.

Figure A.1 – Formule développée du Li2-NDC

C’est un matériau de type n permettant l’échange de deux électrons lui donnant une ca-

pacité spécifique de 235.26 mAh/g selon la réaction montrée en figure 3.36. Les deux ions

lithium présents au départ dans le Li2-NDC ne participent pas à l’activité électrochimique

car ils sont les contre-ions de la base conjugués de l’acide naphtalène-dicarboxylique.

Figure A.2 – Réaction de cyclage du Li2-NDC
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Le Li2-NDC utilisé pour cette étude a été synthétisé par nos collaborateurs du LRCS

(M. Becuwe et B. Irié-Bi) en solution aqueuse d’hydroxyde de lithium (sigma-aldrich, 98%

et en excès de 25%) et à partir de l’acide naphtalène dicarboxylique (alpha-aesar, 98%)

selon la réaction de la figure 3.37. Il est ensuite lavé trois fois à l’acétone puis séché à 80°C

sous vide.

Figure A.3 – Réaction de synthèse du Li2-NDC

En batterie à électrolyte liquide, en utilisant le LP30 (LiPF6 1 molaire dans EC/DEC),

avec une composition d’électrode de 75% de matériau actif et 25% de carbone conducteur

et face au lithium métal, Le Li2-NDC permet d’obtenir 4 cycles à C/10 avec un plateau

de réduction à 0.73V vs Li+/Li. La première décharge permet d’insérer 2 Li+ avec une

réversibilité qui passe de 1.3 à 0.95 ion Li+ en 4 cycles avec une polarisation de moins de

0.5V.
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Figure A.4 – Spectres XPS des pics C 1s et S 2p de l’argyrodite, du Li2-NDC (A) et du

mélange des deux (B)

Sur l’analyse XPS du Li2-NDC, on observe (sur le spectre C 1s du Li2-NDC en

figure 3.38) 4 composantes à 284.8, 285.6, 288.8 et 290.3 eV. La composante à 290.3 eV

correspond à un environnement carbonate et donc à une légère pollution. La composante

à 288.8 eV correspond bien aux carbones des fonctions carboxylates et les deux com-

posantes à 284.8 et 285.6 eV correspondent aux carbones aromatiques. En réalité le pic

correspondant aux C=C aromatiques est asymétrique et le fit est meilleur lorsqu’on met

deux composantes symétriques : une pour les carbones aromatiques seuls et une pour les

carbones aromatiques portant les fonctions carboxylates (C-COOLi).

Après mélange avec l’argyrodite, l’analyse XPS, dont les spectres sont présentés en

figure 3.38, montre très peu de changement sur le spectre du C 1s. Hormis l’augmentation

de la composante à 290.3 eV correspondant aux carbonates de lithium. Sur le spectre du

soufre S 2p, on observe uniquement la disparition du doublet à 160.4 eV correspondant

au Li2S. L’augmentation de la quantité de carbonates est normale car c’est une pollution

de surface présente naturellement dans l’argyrodite qui est synthétisée en salle sèche (à

l’air sans humidité) et non en boite à gants sous argon. La disparition du Li2S résulte

d’une légère oxydation lors du mélange ce qui est très étonnant car on s’attend plus à une

réduction de l’argyrodite au vu du potentiel du matériau actif. Il s’agit plus probablement

d’une inhomogénéité de la quantité de Li2 dans l’argyrodite
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Par manque de temps et de conductivité électronique du matériau actif mais surtout à

cause du fait que le matériau ne soit pas facilement obtenable sous sa forme réduite, le

Li2-NDC a été écarté et n’a donc pas été cyclé.

A.2 Étude d’un complexe à transfert de charges : TTF-TCNQ

Le deuxième cyclage présenté dans le chapitre 4 a été fait face au composite de LiIn

(qui permet d’avoir un bien meilleur contact entre le lithium et l’argyrodite et un bien

meilleur échange d’ion Li+ dans l’électrode négative) mais n’a été fait que sur un cycle.

Un cyclage plus long avec un système identique (dont la courbe de cyclage est présentée

ci-dessous)a été fait pour étudier l’impact du composite LiIn sur plus de cycle et pour

pouvoir comparer réellement avec le cyclage fait face à une feuille de LiIn. Cependant, on

n’observe pas de rétention de capacité après le premier cycle.

Figure A.5 – Courbe de cyclage du TTF-TCNQ face à un composite à base de LiIn dans

l’argyrodite à C/20
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Figure A.6 – Diffractogramme du COF-5 en poudre[161]

Figure A.7 – Voltamétrie linaire du COF-5@LiI à 0.1 mV/s
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Figure A.8 – Courbes de cyclage d’un système LMP sans COF (courbe bleu) et d’un sys-

tème LMP avec COF dans l’électrode positive (courbe verte)



Résumé : Depuis plusieurs décennies l’augmentation de la demande en énergie électrique

couplée à la prise de conscience de la crise écologique qui menace notre planète, nous

pousse à changer notre mode de production d’énergie vers des énergies renouvelables

qui ont des pics de production qui nous demandent donc des techniques de stockage

de l’énergie plus performante et écologique. Pour cela, le stockage électrochimique de

l’énergie est un bon candidat. Les systèmes de batteries Li-ion sont actuellement les plus

développés et les plus connus mais posent encore des problèmes de sécurité et de gros

problèmes éthique et écologique. Pour résoudre ces problèmes, des systèmes au Li-ion

basées sur des matériaux organiques sont étudiés. Cependant, les matériaux organiques

souffrent d’une grande solubilité dans les solvants organiques liquides. Pour résoudre

ce problème de solubilité, nous avons étudié des batteries organiques "tout solide" en

utilisant premièrement un électrolyte solide inorganique très connu (l’argyrodite Li6PS5Cl)

puis un électrolyte organique basé sur un COF et le PEO. L’XPS est une technique de

caractérisation majeure pour le domaine des batteries, particulièrement pour étudier la

réactivité interfaciale entre l’électrolyte et le matériau actif ainsi que les réactions redox

d’insertion et désinsertion des ions lithium pendant le cyclage. Dans cette thèse nous

étudierons donc la réactivité interfaciale de différents matériaux actifs vis-à-vis d’électro-

lytes solides inorganique et organique. Dans un premier temps, nous avons sélectionné

différents matériaux actifs très connus dans le monde des batteries organiques avec un

électrolyte solide inorganique. Les mauvais résultats de ces matériaux actifs en systèmes

tout solides nous ont poussé à étudier un autre matériau actif organique ayant une forte

conductivité électronique : la TCNQ et plusieurs de ses dérivés (LiTCNQ et TTF-TCNQ)

avec l’argyrodite. Le but du projet étant de développer des systèmes tout organique, nous

avons donc décidé d’étudier deux matériaux actifs avec des électrolytes solides organiques.

For several decades, the increase in demand for electric energy coupled with the aware-

ness of the ecological crisis that threatens our planet push us to change the way of producing

energy to renewable energy, which has peaks in production and therefore requires more ef-

ficient and environmentally friendly energy storage technologies. For this, electrochemical

energy storage is a good candidate. Li-ion battery systems are currently the most developed

and best known but still has safety problems and major ethical and ecological problems. To

solve these problems, Li-ion systems based on organic materials are being investigated. Ho-

wever, organic materials suffer from high solubility in liquid organic solvents. To solve this

problem of solubility, we studied all-solid-state organic batteries using first a well-known

inorganic solid electrolyte (Li6PS5Cl argyrodite) and then an organic electrolyte based on
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COF and PEO. XPS is a major characterization technique for the battery field, particularly

to study the interfacial reactivity between the electrolyte and the active material as well as

the redox reactions of insertion and disinsertion of lithium ions during cycling. In this the-

sis we will therefore study the interfacial reactivity of different active materials to inorganic

and organic solid electrolytes. At first, we selected various well known active materials in

the world of organic batteries with an inorganic solid electrolyte. The poor results of these

active materials in solid systems led us to study another organic active material with a high

electronic conductivity : TCNQ and its derivatives (LiTCNQ and TTF-TCNQ) with argy-

rodite. The aim of the project was to develop all organic systems, so we decided to study

two active materials with organic solid electrolytes.
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