Introduction sur les verres
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Chapitre 1 : Généralités sur les verres. 
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I.1. DEFINITION DE L’ETAT VITREUX:
I.1.1.Définition phénoménologique:
On a coutume de définir le verre comme un liquide surfondu figé à température ambiante dans une structure comparable à celle de liquide à haute température. Présentée sur la figure (1) le mécanisme de solidification d’un matériau polycristallin. Pour cela, ne suivons, on fonction de la température, l’évolution d’une propriété physique caractéristique, par exemple le volume. Partant d’une température élevée, refroidissons : le volume décroit linéairement suivant la loi classique de la dilatation des liquides, jusqu’à la température Tf. A ce stade, on observe la solidification, phénomène isotherme se traduisant par une diminution du volume. Pour T<Tc, on observe une décroissance linéaire du volume suivant une pente moins accentuée que pour le liquide (αsolide<αliquide).

Soit maintenant un liquide conduisant à un verre par refroidissement. Partant du liquide en équilibre à haute température, le volume décroit linéairement comme dans le cas précédent. Si la nucléation ne peut s’effectuer normalement, la décroissance linéaire continue pour T<Tf avec la pente du liquide. On admet intuitivement que la structure liquide, plus désordonnée, est moins compacte que celle du solide cristallin.

La décroissance du volume ne peut donc ce poursuivre au-dessous de volume du solide cristallin. En pratique, à partir d’une certaine température, la courbe V=f(T) s’infléchit de telle sorte que la décroissance du volume en fonction de temps se fasse parallèlement à celle de cristal. Cette température, notée Tg, corresponde à la transition vitreuse (dépend des conditions de préparation, et plus directement, de la vitesse de trempe). 
Pour T<Tg, le verre se comporte comme un solide, et pour T>Tg comme un liquide de viscosité variable.
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Figure 1 : variations thermiques du volume spécifique et de l’enthalpie de  passage de l’état liquide à l’état solide (vitreux et cristallin) [1]. 

I.1.2.Définition structurale :  
Le verre est un matériau solide amorphe donnant par  diffraction aux rayons X  des anneaux diffus semblables à ceux des liquides. 

Le verre se définit ainsi comme caractérisé par un ordre à courte distance et un désordre à longue distance. Ceci signifie que par exemple, l’environnement des cations est à peu prés le même dans le cristal et dans le verre, et que les distances interatomiques sont similaires. Par contre, il n’y a pas de périodicité tridimensionnelle dans la structure vitreuse. Dans le solide cristallin, la fonction de répartition spatiale des atomes est discontinue : en négligeant les phénomènes d’agitation thermique, cette fonction est égale à 1 aux nœuds du réseau direct , et à 0 en dehors. Dans le verre, par contre, cette fonction est continue dés qu’on s’éloigne suffisamment de l’origine.
I.2.MODELES STRUCTURES DE VERRE:

I.2.1.Modèle de Goldshmidet 

En 1926 [2], Goldschmidt, Influencé par les études sur les cristaux, tentait de prévoir l'existence des verres d'oxyde mono composants par la valeur du rapport des rayons cationique et anioniques au rapport :
Rg = Rcation/Ranion

Pour les oxydes formant des verres, ce rapport devrait être compris entre 0.2 et 0.4. Or d’après les considérations classiques de cristalochimie, pour des structures ioniques le rapport Rg est en relation direct avec le nombre de coordination du cation central.
	oxyde
	Rg
	Vcr
	oxyde
	Rg
	Vcr

	BeO
	0.12
	+
	B2O3
	0.09
	-

	MgO
	0.53
	+
	SiO2
	0.19
	-

	TiO2
	0.45
	+
	GeO2
	0.3
	-

	Al2O3
	0.39
	+
	P2O5
	0.13
	-


Tableau 1 : valeur de rapport Rg et vitesse critique de trempe Vc (+vitesse élevée, 

-vitesse modérée) pour quelques oxydes [3]

Nous avons présenté dans ce tableau la valeur de ce rapport pour quelques oxydes. Pour de valeurs de Rg élevées (supèrieures a 0.40), on observe que la vitrification est difficile. Pour les valeurs inférieures, on obtient facilement des verres. 
I-2-2.Règles de Zachariasen : 
Le modèle du réseau désordonné proposé par Zachariasen (1932) [4] et appuyé expérimentalement par Warren (1933) a apporté un grand nombre d'idées nouvelles par rapport au modèle des microcristallites proposé en 1835 par Frankenheim et défendu par l'école russe de Lebelev selon lequel le verre serait composé de petits cristaux appelés les "cristallites".
Prenons l'exemple de la silice. On considère que le motif de base, le tétraèdre Si04, se retrouve dans le verre comme dans le cristal. On dit que l'ordre à courte distance est conservé. Dans le cristal (Figure 2.a), ces tétraèdres s'enchaînent les uns aux autres de façon régulière le long de chaînes (pyroxène), de plans (mica) ou sous forme d'un réseau tridimensionnel (quartz). Dans le verre (Figure 2.b), on peut, moyennant quelques modifications des angles et des longueurs de liaison, imaginer un enchaînement irrégulier tridimensionnel. L'ordre à grande distance disparaît et on obtient un matériau "amorphe" ne donnant pas de cliché de diffractions nettes, mais simplement quelques anneaux plus ou moins flous. Une telle représentation semble maintenant universellement adoptée. Elle est confirmée par les études de diffraction qui ont été réalisées depuis et qui montrent que l'on retrouve dans le verre les distances Si-O, O-O et Si-Si entre atomes premiers voisins.
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(a)                                                                          (b)
Figure 2 : Représentation plane d’un réseau tétraédrique de SiO2.
(a), réseau régulier de la cristobalite; à (b) réseau désordonné du verre de silice[5].
Ainsi ce modèle décrit les verres comme étant constitués d'unités tétraédriques ou triangulaires (les formateurs de réseau) liées par leurs sommets et formant un réseau tridimensionnel. L'enchaînement des polyèdres est tel que le réseau n'est ni symétrique ni périodique. Les modificateurs de réseau s'insèrent aléatoirement dans les "trous" du réseau continu constitué par les formateurs de réseau. Il s'ensuit, d'après ce modèle, que les modificateurs de réseau ont une sphère de coordination mal définie.

Bien qu'il soit à la base d'un grand nombre d'interprétations des dépendances compositionnelles des propriétés des verres, ce modèle n'en reste pas moins qu'une vision schématique qui a été à nombreuses reprises remis en cause et modifié . Cependant, avant d'exposer les modèles plus récents, regardons dans quelles conditions un solide prendra cette structure amorphe plutôt qu'une structure cristalline. 

I-2-2-1.Les conditions de vitrification :
Zachariasen propose les cinq conditions suivantes applicables aux verres d'oxydes AxOy :

· la coordinence de l'ion métallique doit être faible (3 ou 4). 

· un atome d'oxygène ne peut être lié à plus de deux atomes métalliques.
· les polyèdres d'oxygène ne peuvent être liés que par des sommets, pas par des arêtes ou des faces. 

· Chaque polyèdre doit être lié à ses voisins par au moins trois sommets.
· Si la composition comporte un autre oxyde et en particulier un oxyde alcalin M2O, les oxygène liés a deux cations A n’échangent pas de liaison avec un cation M.  
Les règles de Zachariasen font apparaître deux types d’ions métalliques :
·  Les ions formateurs, suffisamment petits pour former spontanément un réseau

             vitreux : As3+, B3+, Si4+, Ge4+, P5+.
· Les ions modificateurs, trop gros : Na+, Ca++, Mg++, incapables de donner à

            eux seuls des verres et que l'on ne pourra ajouter qu'en quantité limitée.
I.2.3.Modèle de l’empilement compact désordonné :
En 1989 M. Poulain [2] a proposé un modèle basé sur le concept d'un empilement désordonné compact pour des verres multicomposants halogènes. Ce modèle est assujetti aux conditions suivantes :
· La   configuration   énergétique   doit   être   proche   de   celle   du   cristal
correspondant.
· Les atomes doivent avoir un arrangement qui assure une faible mobilité
ionique pour empêcher la cristallisation, même quand les vitesses de trempe
sont modérées.
· On doit avoir un ordre cristallographique à courte distance et son absence à
longue distance.
Ces conditions ont conduit Poulain au modèle à un empilement compact mixte anionique et cationique, les anions et les cations de grandes tailles jouant un rôle structural similaire. Les sites vides proches des cations seraient vides en raison des répulsions électrostatiques. D'autre part ces cations empêcheraient la diffusion des autres cations, également pour des raisons électrostatiques. La formation du verre dépend donc des forces cationiques et anioniques d'après le critère suivant :
2.5 < Fc / Fa < 10
Dans lequel Fc et Fa sont respectivement les forces ioniques du cation et de l'anion.

La force ionique est le rapport entre la charge et le rayon ionique. Le rôle de la force ionique est illustré en comparant les formateurs des verres halogènes (Tableau 2). La diminution de la force anionique du fluor à l'iode est sensiblement compensée par celle des forces cationiques.
	Formateur
	BeF2
	ZnCl2
	BiBr3
	CdI2

	Fc/Fa
	9.6
	6
	6.1
	4.8


Tableau 2: Rapport Fc/Fa pour quelques halogénures formateurs de verres.
I.3.SYSTEMES VITREUX:
I.3.1.verre d’oxydes:
La plupart des verres sont constitues par des oxydes ou des mélanges d’oxydes tel que : SiO2, B2O3, GeO​2, P2O5. Ces  éléments caractérisent par une forte charge  et une faible dimension ionique
I.3.1.1.verre de silice
Il contient au moins 96% de silice. Il est très employé grâce à sa grande pureté (transparence optique) et pour sa résistance aux températures élevées, à la corrosion et aux chocs thermiques, Tg supérieure à 10000c, très faible coefficient de dilatation (5.5.10-7K-1de 0-3000c)  utilise en optique UV et IR, matériau vedette des fibres optiques pour télécommunications. Nombreuses utilisations pour les synthèses chimique : vaisselle, creusets, tubes, etc…
I.3.1.2.verre sodo-calsique :
C’est un des matériaux de bas de l industrie moderne : verre plat et creux, des ampoules électriques et en bouteillerie. Composition de bas SiO2, Na2O et CaO dans des proportions molaires telles que : 70% SiO2, 20% Na2O, 10% CaO [6].  Il a une bonne stabilité chimique, mais il est sensible aux chocs thermiques, coefficient dilatation est élevé (86.10-7K-1 de 0-3000c) 
I.3.1.3.Les verres borosilicates :
Le plus connu est certainement le Pyrex (1915) [6]. Avantage principal : bonne tenue mécanique, assez bonne conductibilité thermique et faible coefficient de dilatation (32.10-7k-1 de 0 a 3000c ). D’où son usage en cuisine, et en chimie. Composition : 80.6 SiO2, 12.6 B2O3, 2.2 Al2O3, 4.2 Na2O, 0.2 CaO, 0.2 autres (en masse). 
I.3.1.4.verre d’oxydes lourds :
Il peut être intéressant de remplacer les formateurs à basse d’oxydes « légers » tels que : SiO2, B2O3, P2O5, par des oxydes  « lourds » tels que des  Sb2O3[7], As2O3 [8],  GeO2 [9], TeO2 [10].Ce sont des verres possédant un indice de réfraction plus élevé et une transmission dans l’infrarouge plus étendue jusqu'à 6-7um[7]. On les utilisés comme verres d’optiques, ou  source laser ou comme amplificateur optique  
I.3.2. verre de chalcogénures :

Certaines sulfures ou séléniures, seuls ou en combinaison, peuvent donner des verres [2]. Ainsi, les sulfures et séléniures d’arsenic, de germanium et de silicium. Parfois sensibles à l’eau. Ces verres présentent également de bonnes propriétés de transparence, notamment a 10.6um  pour certains d’entre eux. Leurs inconvénients sont une élaboration délicate qui doit être effectuée a l’abri de l’air, des indices de réfraction très élevés [7]. 
I.3.3.verres halogénés :
Présentent les meilleures caractéristiques de transparence dans infrarouge. Les applications de ces verres sont hypothèques. Ils sont existants sous forme vitreuse : ZnCl2, ZnBr2, PbI2. 

I.3.4.verres fluorés :
Depuis 1975 [11]  un nombre considérable de nouveaux verres fluorés ont été découvertes et développés : fluorozirconate, fluoroalimunate, verres dérivés de ThF4, UF4 , ZnF2, MnF2, ScF2, ScF3, LiF, etc…


Le verre fluoré présentent des caractéristiques mécaniques et chimiques convenables et une transparence optique jusqu'à 10um ; mais touts les problèmes de pureté de fluorures. On les utilise comme verres d’optique pour leur bonne transmission dans l’infrarouge [12]

Signalons d’autres verres fluorés a basse de fluorure d’aluminium [13] ou de fluorure d’indium [14]
I.4.Notion de couleur dans les verres :

La cause principale de la coloration des minéraux à éclat non métallique : vitreux, adamantin, etc., réside dans la présence d’ions positifs (ou cations) d’éléments de transition dans le minéral.

Dans les verres courants, l’absorption dans le visible est due principalement aux ions des éléments de transition caractérisés par des sous couches 3d incomplètes, particulièrement  V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu et, [15] à un degré moindre aux terre rares ayant des sous couches 4f incomplète ou à des centres couleur.

I.4.1.Couleurs dues aux ions des métaux de transition : 
Dans un minéral, sont présents également les anions ou ions négatifs (O2-). Ces anions créent autour des cations de ces éléments de transition avec qui ils sont en coordinence un champ électrostatique par leur nuage électronique, appelé de manière impropre « champ cristallin ». Compte tenu qu’il s’agit d’interactions entre un cation et ses ligands, on préfère parler de la « théorie des ligands ». 
Selon la nature de l’ion, en particulier le nombre d’électrons 3d dont il dispose et de sa coordinence ou nombre de ligands associés (coordination tétraédrique ou octaédrique), les interactions entre le cation métallique et ses ligands ne sont pas les mêmes [16].

- Si le cation métallique est placé au centre d’un environnement octaédrique, il y a six ligands autour du cation qui vont créer un champ électrostatique dont l’influence sur les cinq orbitales d du cation dépendra de leur orientation. Les cinq orbitales d ne sont donc plus équivalents : il y a levée de dégénérescence. Les orbitales dxy, dyz et dxz sont stabilisées car elles pointent entre les ligands. Un électron occupant une de ces orbitales subit une répulsion moindre par les ligands donc l’énergie de ces orbitales est abaissée. Elles sont appelées t2g.

Les orbitales dx2-y2 et dz2 sont déstabilisées, elles sont dirigées directement vers les ligands. Un, électron occupant une de ces orbitales subit une répulsion plus forte des ligands donc l’énergie de ces orbitales est augmentée. Elles sont appelées eg.
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Figure 3 : Levée de dégénérescence des orbitales 3d sous l’effet des ligands en géométrie octaédrique
- Si le cation métallique est placé au centre d’un environnement tétraédrique, les niveaux d’énergie des orbitales d éclatent à nouveau en 2 niveaux d’énergie e et t2. Cette coordination est liée de près à la géométrie cubique. Dans cette disposition tétraédrique, les ligands ne s’approchent directement d’aucune orbital s d du métal, mais ils viennent plus près des orbitales dirigées vers le milieu des arêtes du cube (dxy, dyz , dxz) que celles dirigées vers le centre des faces (dx2-y2 et d z²).

Les orbitales déstabilisées sont donc dxy, dyz et dxz  appelées orbitales t2, et les orbitales stabilisées sont dx2-y2 et dz² appelées orbitales e.

Le dédoublement Δt dû au champ cristallin tétraédrique est intrinsèquement plus faible que celui du champ octaédrique, parce qu’il n’y a que 2/3 des ligands et que leur effet sur les orbitales d est moins direct (Δt = 4/9Δo environ).
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Figure 4 : Levée de dégénérescence des orbitales 3d sous l’effet des ligands en géométrie tétraédrique
On explique la couleur par une transition électronique de type d-d au cours de laquelle un électron passe du niveau d’énergie inférieure au niveau d’énergie supérieure (du niveau t2g au niveau eg pour une géométrie octaédrique et du niveau e  au niveau t2 pour tétraédrique). Ces transitions résultent de l’absorption d’un photon de la lumière visible et la couleur observée correspond à la couleur complémentaire de la lumière absorbée.
	élément
	Configuration électronique
	géométrie
	valence
	couleur

	Fe
	3d6
	Tétraédrique 
	2+
	Vert

	Fe
	
	Octaédrique
	3+
	Jaune plat

	Cu
	3d9
	Octaédrique
	2+
	Blue

	Cr
	3d3
	Octaédrique
	3+
	Vert

	Ni
	3d8
	Tétraédrique
	2+
	Violet

	Ni
	
	Octaédrique
	2+
	Jaune

	Co
	3d7
	Tétraédrique
	2+
	Blue

	Co
	
	Octaédrique
	2+
	Rose

	Mn
	3d4
	Octaédrique
	2+
	Jaune plat

	Mn
	
	Octaédrique
	3+
	Violet

	V
	3d2
	Octaédrique
	3+
	Vert

	Ti
	3d1
	Octaédrique
	3+
	Violet-brun


Tableau 4 : Coordinence des ions des métaux de transition déterminée par la théorie du champ des ligands[15,16].
I.4.2. La coloration par les centres  colorés :


Les défauts présents dans la matière peuvent également être responsables de la coloration. Ces défauts habituellement appelés centres colorés, peuvent être principalement de deux ordres :
I.4.2.1.Un électron piégé dans un défaut interstitiel

Cet ion peut être piégé soit dans un site lacunaire en ion ou dans un défaut de Frenkel ou dans une impureté interstitielle.

La fluorine est colorée en violet par la présence de défauts de Frenkel par manque d’un anion F-. Cet anion peut manquer soit pour des raisons d’exposition à hautes énergies qui a causé son départ ( rayons X ) ou à une croissance dans un environnement déficitaire en F- par rapport à la stoechiométrie en Ca2+. Le trou ou lacune est considéré comme ayant une charge négative et un électron e- vient en substitution de l’anion F-. Or, cet électron peut avoir différents niveaux d’excitation, et ce sont les mouvements de l’électron entre ces niveaux d’énergie qui sont responsables de la couleur.


L’absorption de ces défauts intervient généralement dans les ondes de faibles énergies (jaune-rouge).
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Figure 5 :

Emission d’un atome de fluor et délocalisation d’un électron dans le site vacant Cet électron peut être excité par absorption de lumière de basse énergie

I.4.2.2.Une lacune – un électron manquant

La substitution d’un cation par un autre de degré d’oxydation inférieur suivi par l’éjection d’un électron provenant d’un anion adjacent peut provoquer l’apparition de trous. Par exemple, dans le quartz fumé, un anion Si4+ est remplacé par un cation Al3+. Un anion O2- voisin possède alors un électron e- qui n’est pas mis en valence avec le cation Al3+. Cet électron peut alors être arraché sous l’effet de la lumière, et naviguer de l’un de ses niveaux d’énergie possibles à un niveau supérieur. Ces mouvements de saut de l’électron entre ses niveaux d’énergie causent la coloration, en absorbant la lumière dans le visible. Un mécanisme analogue par substitution d’un Si4+ par un Fe3+ conduit à la couleur violette de l’améthyste.

[image: image6.emf]
Figure 6: Emission d’un électron lorsqu’il y a substitution d’un cation par un cation de degré d’oxydation plus faible absorption de lumière de haute énergie

I.5.VERRES DE TRIOXYDES D’ANTIMOINE :
I-5-1. La structure d’oxyde d’antimoine:
Les études cristallographiques ont montré que l'oxyde d'antimoine Sb2O3, existe sous deux variétés cristallines : la sénarmontite, variété cubique qui est stable jusqu'à 570°c ; et la valentinite, variété orthorhombique, qui est la phase de haute température avec un point de fusion de 650°C [17]. Ces deux structures sont schématisées sur la figure (7).
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Figure 7: Structures de (a) sénarmontite, (b) valentinite, (c) cervantine [1].
La variété cubique cristallise sous forme d'octaèdre comme dans le cas de l'arsenic, le réseau est analogue à celui du diamant dans lequel les groupes, Sb4O6 occupent les positions habituelles des atomes de carbones [18]. La variété orthorhombique possède une structure en chaînes formées alternativement d'un atome d'antimoine et d'un atome d'oxygène. Ces chaînes sont pontées entre elles par des atomes d'oxygènes, situés entre deux atomes d'antimoine. 
Par chauffage à l'air, l'oxyde d'antimoine Sb2O3, est partiellement oxydé en donnant un oxyde mixte Sb2O4 qui peut être considéré comme un composé classique d'inter valence Sb (III, V)  [1]. Sb2O4 se décompose au-delà de 900°C en redonnant Sb2O3 plus de l'oxyde. Cet oxygène sert d'agitateur gazeux permettant d'éliminer les bulles présentes dans le bain fondu.
Sb2O3                                        Sb2O4                                       Sb2O3  + O2.
I.5.2.Propriétés Physique [31] :


Le trioxyde d'antimoine se présente sous la forme d'une poudre blanche très fine sans odeur. Le produit commercial contient comme impuretés des traces d'arsenic (moins de 1 %, pouvant être ramené à moins de 0,1 % dans certaines qualités). Le trioxyde d'antimoine est insoluble dans les solvants organiques et très faiblement solubles dans l'eau (0,014 g/l à 30 °C). Il se dissout dans les solutions acides et les bases fortes. Ses principales caractéristiques physiques sont les suivantes :
· Masse molaire : 291,52g/mol.

· Point de fusion : 656 °C (en l'absence d'oxygène).
· Point d'ébullition : 1 425 °C (la substance se sublime partiellement avant d'atteindre Cette température)
· Densité : 5,2 (cubique) ; 5,67 (orthorhombique)
· Tension de vapeur : 133 Pa à 574 °C
· Densité de vapeur (air = 1) : 19,8 à 1 560 °C
I.5.3. Rappel historique des verres de Sb2O3 :


L'oxyde d'antimoine Sb2O3 a été considéré comme formateur de verre  d'après zachariazen en 1928 [19]. En 1939 Kordes rapporte qu’il a obtenu un verre pur Sb2O3 sous certaines conditions : fusion en na celle scellée et hypertrempe [20]. Hedden et Kinde  en 1956 [21] ont obtenu des systèmes ternaires  Sb2O3-Al2O3-R2O (R = Na, K), les systèmes ternaires virent le jours avec l’utilisation de 5% (mol) de bore tels que Sb2O3-B2O3-R2O (R=Li, Na, K) [22]. Verres d'antimoine se caractérisent par une large fenêtre de transmission dans l'infrarouge comme ont démontré les verres  Sb2O3- Tl2O3 ou Sb2O3- Cs2O3  [23].

En 1984, Dubois et al. [24]  sont, sans doute, les premiers à s’intéresser de très près aux systèmes vitreux à base d’oxyde d’antimoine. Un grand nombre de compositions vitreuses à base d’oxyde d’antimoine et d’halogénures ont été mis en évidence. L’ensemble des résultats obtenus par Dubois et al. ont fait l’objet d’un brevet [25]. Ahmed et Holland ont obtenu des systèmes Sb2O3-PbCl2-ZnCl2 [26]. M.Glémot présente les verres Sb2O3-PbCl2-NaCl2 et Sb2O3-PbCl2-MCl2 (avec M=Sr, Ba, In, BiO) [27]. Auparavant Pr. Marcel Poulain et Michel Poulain avaient synthétisée des verres Sb2O3 par différentes méthodes tels que : Sb2O3-CuI-Pb (Cl, Br ou I) [28]. M. Soltani a élaboré  et étudié de nouveaux matériaux pour application optronique dans le système Sb2O3-M2O et Sb2O3-M2O-PbO (avec M=Na, K, Li) [29].


Les verres d'antimoine se caractérisent par une large fenêtre de transmission dans l'infrarouge jusqu’à 8μm et présentent des indice de réfraction supérieures à deux, une stabilité thermique élevée. Ces verres est caractérisé par de faibles duretés (<300Kg/mm²) en comparaison avec celles des verres silicatés (500-700Kg/mm²) ou boratés (300-500Kg/mm²) [30]. La température de synthèse ces verres au alentour de 700-900°c suffisamment basse comparativement aux verres d’oxyde de silice (1700°c) [29].
I.5.4.Propriétés chimiques:

Le verre s'altère au contact d'une solution aqueuse. L'altération dépend de la composition du verre et de la solution altérante. Ce mécanisme est lent à température ambiante.
Le trioxyde d’antimoine est amphotère. Dans les solutions acides il se dissout en donnant des acides polyantimoniques complexes ; dans les solutions basiques, il se dissout avec formation d’antimoniates. C’est un réducteur, il est cependant facilement réductible en antimoine ; et en trihydrure d’antimoine SbH3, gaz très toxique [32].
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