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A l’heure où la transition énergique est au cœur des débats politiques internationaux, la 

problématique du stockage de l’énergie devient un enjeu économique et stratégique majeur, 

notamment pour l’Europe. Motivés par la réduction de la consommation des énergies fossiles, 

des émissions de gaz à effet de serre ainsi que par la protection de l’environnement, les pouvoirs 

politiques européens tentent aujourd’hui de se positionner comme acteurs majeurs du 

développement d’énergies renouvelables, comme l’éolien ou le photovoltaïque, mais également 

de l’électrification des véhicules. Or, les énergies renouvelables étant intermittentes, et les 

véhicules électriques demandant d’embarquer une grande quantité d’énergie à bord afin de 

pouvoir assurer une autonomie suffisante, leur généralisation et leur implantation à grande 

échelle passent inévitablement par le développement de systèmes de stockage de l’énergie 

performants. Aujourd’hui, le système le plus efficace pour le déploiement des véhicules 

électriques est sans doute celui des accumulateurs lithium-ion. Déjà à la base du succès de 

l’électronique moderne, le développement de ces accumulateurs promet le meilleur compromis 

en termes de coûts et de densités d’énergie massiques et volumiques.  

De nombreux pays européens, en particulier depuis le scandale du dieselgate1, ont ainsi annoncé 

leur souhait de s’affranchir des énergies fossiles dans les transports à l’horizon 2025 et 20401. 

L’industrie automobile est de facto de plus en plus concernée et motivée pour développer des 

gammes de véhicules hybrides voire tout électriques. Ainsi, si les grands constructeurs 

automobiles s’en tiennent à leurs prévisions, la demande de production de cellules lithium-ion 

devrait exploser dans les années à venir (Figure I (a)). Cela passera par la construction de plus 

de 40 gigafactories comparables à celles que Tesla et Panasonic sont actuellement en train de 

développer au Nevada1. Parallèlement à l’augmentation des investissements pour les batteries 

lithium-ion et leur développement à grande échelle (Figure I (b)), leur coût au kWh devrait 

drastiquement chuter et permettre la production de packs entre US$100/kWh et US$200/kWh 

d’ici à 2020 (contre US$2000/kWh en 1991)2,3.  
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Figure I. Prévisions de la demande de production totale de batteries lithium-ion d’ici à 2025 en termes 

d’énergie MWh (a) et en termes d’investissements (b)4. 

 

L’opportunité économique à saisir pour les industries et les institutions politiques est colossale 

(création d’emplois, marché gigantesque à conquérir, retombées médiatiques…), surtout pour 

l’Europe qui a émis le souhait de concurrencer, ou tout de moins de s’affranchir de la 

domination de l’Asie dans la fabrication des batteries lithium-ion1. En 2016, 88 % de la 

production mondiale de batteries lithium-ion était en effet concentrée dans trois pays 

asiatiques : le Japon, la Corée du Sud et la Chine1. L’avance de l’Asie est telle, que l’Europe va 

devoir rivaliser d’innovation pour parvenir à se différencier, en termes de chimie, de format de 

cellule mais également en termes de procédés de fabrication et d’intégration des cellules2. Le 

déploiement à grande échelle des batteries devrait entraîner une baisse considérable de leur 

prix, l’Europe devra donc miser sur d’autres critères que celui de la réduction du coût des 

batteries pour se distinguer de la suprématie asiatique. Aussi, pour devenir compétitif, 

« l’Alliance Européenne » des batteries rassemblant à la fois industriels et universitaires, devra 

mettre l’accent sur la durabilité, la sécurité mais surtout l’augmentation des performances en 

recherchant de nouvelles chimies et en développant de nouveaux matériaux2.  

C’est dans ce contexte énergétique européen et mondial en pleine mutation que s’inscrivent ces 

travaux de thèse. En effet, le choix de l’étude de la technologie lithium/soufre (Li/S) s’inscrit 

(a) (b) 
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dans la recherche de nouvelles chimies de matériaux pour batteries. Si une des forces de cette 

technologie est de proposer l’utilisation d’un matériau actif, le soufre, très abondant, peu 

coûteux et non toxique, son principal atout réside dans sa haute capacité spécifique et la 

promesse de doubler voire tripler, à moindre coût (inférieur à 100 US$/kWh), les performances 

des batteries lithium-ion actuelles en termes de densités d’énergie massique. L’intérêt de la 

communauté scientifique pour cette technologie ne cesse de croître comme en témoigne 

l’explosion du nombre de publications sur le thème des batteries lithium/soufre de ces dix 

dernières années (Figure II).  

 

 

Figure II. Evolution du nombre de publications depuis les dix dernières années sur le thème « Batteries 

Lithium/Soufre ». Résultats obtenus à partir de Scopus.com. 

 

Cependant, le développement du système Li/S a été ralenti par de nombreuses limitations, 

notamment due à l’utilisation de lithium métal en tant que matériau d’électrode négative. Celui-

ci entraîne des problèmes de sécurité (formation de dendrites) et une mauvaise cyclabilité des 

accumulateurs (formation d’une couche de passivation)5. 

Ces travaux de thèse ont ainsi pour principal objectif d’étudier et de développer le sulfure de 

lithium (Li2S) en tant que matériau actif d’électrode positive. Ce dernier permet d’exploiter les 

avantages de la technologie lithium/soufre tout en offrant la possibilité de remplacer le lithium 

métal de l’électrode négative par un matériau plus sûr comme le silicium ou un carbone dur6. 

La source de lithium est alors contenue dans le matériau actif d’électrode positive et le lithium 
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n’est plus présent que sous sa forme ionique dans le système d’où son appellation de système 

Li-ion/soufre. 

Ce manuscrit est composé de cinq chapitres dans lesquels les résultats du développement et de 

la compréhension des mécanismes électrochimiques du système Li-ion/soufre sont détaillés. Le 

chapitre 1 présente l’état de l’art de la technologie ainsi que des mécanismes de fonctionnement 

connus. La préparation et les caractérisations physicochimiques et morphologiques de 

matériaux Li2S sont présentés au chapitre 2, où deux procédés d’élaboration de matériaux Li2S 

nanométriques sont mis en avant, en comparaison de l’utilisation d’un matériau Li2S 

micrométrique disponible commercialement. 

L’évaluation des performances électrochimiques des matériaux caractérisés au chapitre 2 est 

ensuite présentée au chapitre 3. Ce troisième chapitre détaille ainsi la fabrication des électrodes 

à base de Li2S nanométrique et montre en particulier sa réactivité vis-à-vis de nombreux 

solvants organiques et du liant polymère usuel des batteries lithium-ion, le Polyfluorure de 

vinylidène (PVdF). 

Les deux derniers chapitres sont dédiés à la compréhension plus fine des mécanismes 

électrochimiques mis en jeu au cours de la première charge du Li2S, au moyen de techniques 

de caractérisations operando. Aussi, le chapitre 4 présente l’étude du mécanisme de 1ère charge 

par Diffraction des Rayons X operando sur les matériaux d’électrodes exposés aux chapitres 2 

et 3 (Li2S commercial et deux Li2S nanométriques). 

Une partie des réactions électrochimiques de charge/décharge des systèmes Li/S et Li-

ion/soufre se déroulant en solution, en complément à l’étude du chapitre 4 par Diffusion 

Inélastique Résonante des Rayons X (RIXS) et Spectroscopie UV-visible operando, est 

présenté au chapitre 5, étude qui a été réalisée sur les mêmes types de cellules à base de Li2S. 

Enfin, un résumé des principales conclusions ainsi que des perspectives à ces travaux de thèse 

viennent clôturer ce manuscrit. Par ailleurs, les formules chimiques de tous les composés cités 

au cours de ce manuscrit sont rappelées en Annexe n°1. 
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I.1. Introduction aux accumulateurs Li-ion 

 

Technologie incontournable des applications électroniques nomades, la technologie lithium-ion 

(Li-ion) s’est développée de manière considérable ces dernières années. La demande de plus en 

plus forte pour des systèmes électroniques portatifs (PC, tablettes, smartphones…), mais 

également pour des véhicules électriques (EV) à forte autonomie, pousse l’industrie des 

batteries à développer des technologies combinant densité d’énergie et durée de vie élevées, 

puissance et faible coût.  

Parmi la diversité des systèmes de stockage électrochimique présents sur le marché, la 

technologie Li-ion se distingue par sa forte densité d’énergie (Figure I-1), sa puissance 

spécifique élevée ainsi que sa bonne cyclabilité. Elle représente ainsi un candidat sérieux sur le 

marché des batteries pour véhicules électriques.  

 

 

Figure I-1. Comparaison des différentes technologies de batteries en termes de densité d’énergie 

volumique et massique1. 

 

Une cellule Li-ion est classiquement composée de deux électrodes, une positive et une négative, 

séparées électroniquement par un électrolyte conducteur ionique. Commercialisée par Sony en 

1991, le principe de la cellule repose sur l’échange réversible d’ions Li+ entre les deux 

électrodes, le sens de circulation s’inversant suivant que l’accumulateur est en charge ou en 

décharge (d’où un mode de fonctionnement illustré par le terme « rocking-chair »). 
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Figure I-2. Principe de fonctionnement d'une batterie lithium-ion en charge (a) et en décharge (b) avec 

échange réversible d'ions lithium. 

 

Comme présenté en Figure I-2, en charge, les ions lithium se désinsèrent de la structure 

cristalline du matériau de l’électrode positive pour se déplacer via l’électrolyte jusqu’à 

l’électrode négative où ils se réinsèrent. Le phénomène inverse se produit en décharge. Les 

réactions électrochimiques induisent le passage d’électrons dans le circuit extérieur et donc la 

production d’un courant électrique. Un séparateur poreux imbibé d’électrolyte complète la 

cellule et assure le transport des ions Li+ ainsi qu’une barrière physique entre les deux 

électrodes. Les matériaux permettant l’insertion et la désinsertion réversibles du lithium les plus 

couramment utilisés à l’heure actuelle sont les oxydes métalliques de transition pour l’électrode 

positive (LiCoO2, LiNi1/3Mn1/3Co1/3O2, LiFePO4 ou encore LiMn2O4) et le graphite pour 

l’électrode négative. 

L’évolution des composants électroniques est allée de pair avec l’évolution des systèmes de 

stockage électrochimique, mais le développement des véhicules électriques nécessite des 

batteries toujours plus performantes. Les technologies lithium-ion actuellement au point ont 

atteint leurs limites et ne permettent pas de fournir une autonomie suffisante permettant de 

concurrencer le moteur thermique, le tout à un prix abordable et en toute sécurité2,3 (Figure I-3).  

(a) (b) 
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Figure I-3. Comparaison de l’autonomie d’un véhicule électrique en fonction de la chimie du système 

de stockage utilisé, d’après4,5. 

 

Deux technologies de batteries impliquant de nouvelles chimies à base de lithium se distinguent 

comme de possibles candidats pour remplacer les batteries Li-ion conventionnelles : les 

batteries lithium/air (Li-O2) et les batteries lithium/soufre (Li/S)4,5. La technologie Li/S, 

beaucoup plus avancée en termes de développement que le système Li-O2, attire de plus en plus 

l’attention de nombreuses équipes de recherche, start-ups et industries (OXIS Energy, NOHMs, 

Sion Power, BASF, Samsung ou encore Bosch détiennent de nombreux brevets dans le 

domaine). Elle fait, cependant, encore face à de nombreuses limitations notamment en termes 

de cyclabilité. Le paragraphe suivant présente de manière générale la technologie lithium/soufre 

ainsi que ses principales limitations et les solutions proposées dans la littérature pour y 

remédier.  

 

I.2. La technologie Lithium/Soufre (Li/S) 

 

C’est en 1962 qu’Herbert et Ulam discutent pour la première fois du soufre en tant que matériau 

d’électrode positive pour batteries au lithium6. Récemment, cette technologie connait un regain 

d’intérêt de la part de la communauté scientifique avec plus de 1000 publications sur ce thème 

en 2017 (c.f Figure II en introduction) en raison notamment du besoin croissant pour 

l’électrification des véhicules7. 
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L’avantage des batteries lithium/soufre provient des nombreuses caractéristiques intéressantes 

du soufre élémentaire comme matériau actif, et en particulier de sa très forte capacité spécifique 

de stockage et densité d’énergie massique théoriques : 1672 mAh.g-1 et jusqu’à 2600 Wh.kg-1 

en densité d’énergie8. A ces performances largement supérieures à celles des systèmes lithium-

ion « classiques », s’ajoute le fait que le soufre est un élément abondant à la surface de la terre, 

non toxique et très peu cher, ce qui irait dans le sens de la diminution des coûts des systèmes 

de stockage électrochimique8.   

En pratique, la densité d’énergie massique attendue se situe entre 400 et 600 Wh.kg-1 (Figure 

I-4) ce qui remplit malgré tout le cahier des charges des véhicules électriques pour une 

autonomie d’environ 500 km 3. 

 

 

Figure I-4. Comparaison des différentes technologies de systèmes de stockage électrochimique en 

termes de densités d'énergie volumétrique et gravimétrique – Positionnement de trois cellules 

commerciales : la batterie Li-ion NCR18650B, une cellule Li/S commercialisée par Sion Power et la 

cellule POA0323 commercialisée par OXIS Energy9 . 

 

Cependant, la technologie Li/S souffre encore de nombreuses limitations et de nombreux 

challenges restent à relever avant sa commercialisation. Dans le chapitre suivant, la technologie 

et son principe de fonctionnement complexe sont présentés. 

 

I.2.1. Principes de fonctionnement et mécanisme mis 

en jeu dans les batteries Li/S 
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De la même manière que les batteries Li-ion présentées précédemment, un accumulateur Li/S 

est composé de trois compartiments : une électrode positive et une électrode négative séparées 

par un électrolyte. A l’électrode positive, la matière active est généralement constituée de soufre 

élémentaire S8, enrobée de noir de carbone permettant à l’électrode d’avoir de bonnes propriétés 

électriques, le tout maintenu mécaniquement par un liant polymère, le plus souvent du 

polyfluorure de vinylidène (PVdF) qui permet d’apporter à l’électrodes de bonnes propriétés 

mécaniques (souplesse, adhésion au collecteur de courant). L’électrode négative est quant à elle 

généralement constituée de lithium métallique. Envisagé depuis les années 70 en tant que 

matériau actif d’électrode négative du fait de sa très forte capacité théorique (3860 mAh/g), son 

bas potentiel (-3,04 V vs ESH) et sa faible densité (0,534 g/cm3)10, le lithium métal est perçu 

comme le Saint Graal des matériaux pour électrode négative et continue de faire l’objet de 

nombreux travaux de recherche10–16. Enfin, les deux électrodes sont isolées physiquement par 

un (ou des) séparateur(s) poreux imprégné(s) d’électrolyte généralement organique et le plus 

souvent à base de solvants de type éthers9.  

Une cellule Li/S classique est illustrée en Figure I-5. 

 

Figure I-5. Schéma d’un accumulateur Li/S. 
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Le soufre élémentaire S8 est un solide moléculaire jaune non métallique, composé d’un cycle 

de 8 atomes de soufre. Il possède plus de 30 formes allotropiques mais la plus stable à 

température ambiante est la forme alpha-soufre (α-S8), de masse molaire 32,066 g.mol-1 et de 

densité 2,07 g.cm-3, qui cristallise dans une maille orthorhombique. De nombreuses équipes 

rapportent également la formation de la forme allotropique bêta monoclinique, notamment en 

fin de charge d’une cellule Li/S18–21 (Voir Annexe n°1 pour les formules chimiques et mailles 

cristallines). Cette forme du soufre d’ordinaire observée au-delà de 95,5°C22,23 ou lors du 

refroidissement de soufre alpha fondu24 a également été utilisée en tant que matériau actif initial 

par imprégnation de nanotubes de carbone et confinement dans la nanoporosité25. 

En ce qui concerne le principe de fonctionnement des batteries Li/S, il repose sur la réaction du 

soufre élémentaire avec le lithium pour former le sulfure de lithium, Li2S, selon la réaction 

globale suivante : 

S8 + 16 Li+ + 16 e- → 8 Li2S 

L’échange de 16 électrons par molécule de S8 confère à la technologie Li/S sa haute capacité 

de 1672 mAh.gsoufre
-1, pour une tension moyenne de 2,1 V (Figure I-6). Le mécanisme de 

décharge/charge des batteries Li/S est complexe, puisqu’il ne repose pas sur une « simple » 

insertion/désinsertion d’ions Li+ au sein des électrodes.  

La source de lithium étant initialement contenue dans l’électrode négative (Li0), la batterie est 

assemblée à l’état chargé et le processus électrochimique débute par une décharge : le soufre se 

réduit à l’électrode positive avec l’ouverture du cycle S8 pour former des polysulfures de lithium 

Li2Sx (2 ≤ x ≤ 8), solubles dans l’électrolyte, tandis que le lithium métallique s’oxyde à 

l’électrode négative pour former des ions Li+. Au niveau du profil de décharge, trois zones 

distinctes sont visibles (Figure I-6) 20,21,26–34 : 

• Zone I : premier pseudo-plateau à environ 2,4 V vs Li+/Li durant lequel la réduction du 

soufre S8 en polysulfures solubles dits à « chaînes longues » (Li2Sx avec 6 < x < 8) a 

lieu. 

• Zone II : zone de potentiel intermédiaire qui traduit généralement la formation de 

polysulfures à chaînes moyennes : Li2S4.  

• Zone III : second pseudo-plateau à environ 2,1 V vs Li+/Li qui traduit la réduction des 

polysulfures à chaînes moyennes en polysulfures à chaînes courtes (Li2Sx, 1≤ x ≤ 4)  
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avec formation de Li2S qui précipite à l’électrode positive, et ce dès le début du second 

plateau18.  

 

 

Figure I-6. Courbe de décharge classique d'une cellule Li/S faisant apparaître trois zones distinctes 

ainsi que les espèces formées lors de la décharge. 

 

Comme cela est montré en Figure I-6, la particularité et la complexité du mécanisme de 

charge/décharge de l’accumulateur Li/S réside en l’existence de différentes espèces 

intermédiaires, les polysulfures de lithium, produites durant le cyclage qui sont solubles dans 

l’électrolyte. La solubilité, la mobilité et la réactivité des polysulfures sont fortement corrélées 

à leur longueur de chaîne soufrée35–37. Ainsi plus la chaîne soufrée des polysulfures est longue 

et plus ils sont solubles dans l’électrolyte, en particulier le produit de fin de décharge (Li2S, 

chaîne la plus courte) est insoluble dans l’électrolyte. L’électrode positive d’une batterie Li/S 

subit ainsi de profonds changements morphologiques au cours du cyclage puisque les espèces 

soufrées passent successivement de l’état solide (S8) à l’état soluble (Li2Sx, 2 < x ≤ 8) puis de 

nouveau solide (Li2S), tandis que de nombreux équilibres de dismutation/antidismutations 

peuvent avoir lieu38. 
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I.2.2. Principales limitations de la technologie 

Lithium/Soufre  

 

Chaque compartiment de la batterie apportant son lot de difficultés, il convient de distinguer 

les limitations de la technologie Li/S apportées par l’électrolyte, l’électrode positive et 

l’électrode négative. 

 

I.2.2.1. L’électrolyte 
 

La solubilisation des polysulfures de lithium dans l’électrolyte est nécessaire mais 

contraignante à la fois puisqu’elle entraîne une perte irréversible et rapide de la capacité, une 

faible efficacité coulombique39–43 et une autodécharge importante10,44-47.  

Les polysulfures solubles dans l’électrolyte entraînent également une augmentation de sa 

viscosité44, donc une diminution de conductivité ionique et une augmentation de la résistance 

interne de la cellule.  

Aussi, ces polysulfures dissous peuvent migrer dans l’électrolyte et corroder l’électrode de 

lithium métal45,46. Selon Aurbach et al., cette corrosion induit la faible tenue en cyclage de ces 

accumulateurs12. 

Une dernière conséquence de la solubilité des polysulfures est la mise en place d’un 

phénomène dit de « navette rédox » au cours de la recharge, décrit pour la première fois en 

2004 par Mikhaylik et al.46 et dont le schéma de principe est illustré en Figure I-7. Au niveau 

de l’électrode positive en charge, les polysulfures à chaînes courtes s’oxydent pour donner des 

polysulfures aux chaînes de plus en plus longues. La concentration en polysulfures ayant des 

chaînes longues augmente à l’interface électrode positive/électrolyte et engendre un gradient 

de concentration favorisant la diffusion de ces polysulfures vers l’électrode négative de lithium 

métal. Les polysulfures se réduisent alors au niveau de l’électrode négative, pour former des 

polysulfures ayant des chaînes plus courtes qui diffusent de nouveau vers l’électrode positive, 

du fait du gradient de concentration, où ils sont ré-oxydés, et ainsi de suite.  
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Figure I-7. Schéma illustrant la navette rédox mise en place au sein d'une batterie Li/S au cours de la 

charge11. 

 

L’impact de cette navette rédox dépend de plusieurs facteurs qui fixent la mobilité des ions dans 

l’électrolyte tels que la viscosité de l’électrolyte, le régime de cyclage ou encore la température 

de cyclage. Le potentiel de la cellule est alors fixé par ce mécanisme navette à environ 2,45 V 

vs. Li+/Li. Ce phénomène est problématique puisqu’il dégrade l’efficacité coulombique du 

système. En particulier, si la mobilité des espèces est favorisée (température élevée, viscosité 

de l’électrolyte faible, faible régime de cyclage…), la navette peut entrainer une charge quasi-

infinie. Un dépôt de Li2S sur l’électrode négative peut aussi résulter de ce mécanisme navette 

entraînant une diminution de la capacité et de la durée de vie de la batterie43,47.  

 

I.2.2.2. L’électrode positive 
 

Le soufre élémentaire présente une très faible conductivité électronique (σ = 5.10-30 S.cm-1), 

tandis qu’il est également mauvais conducteur ionique48. Le soufre est également soluble dans 

la plupart des solvants organiques utilisés pour les électrolytes (glymes)49 ce qui conduit à une 

autodécharge du système non négligeable s’il est stocké à l’état chargé11,50,51.  

Les différents états (soluble/solide) de la matière active soufrée entraînent de profonds 

changements morphologiques de l’électrode positive (Figure I-8). En cours de cyclage, 

certaines zones de l’électrode peuvent se déconnecter du collecteur conduisant à une perte de 

surface active et une moins bonne percolation électronique. Ces changements de morphologie 

sont responsables d’une perte de capacité importante dès le premier cycle52. 

Electrode 
négative 

Electrode 
positive 
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Figure I-8. Images MEB d'une électrode positive de soufre avant cyclage (a) et après cyclage (b)52. 

 

En raison de la différence de densités entre les composés de début (α-S8, 2,07 g.cm-3) et de fin 

de décharge (Li2S, 1,66 g.cm-3), l’électrode positive est également soumise à une expansion 

volumique de près de 80 % en décharge, ce qui peut provoquer la pulvérisation partielle ou 

totale de sa structure48,53,54.  

Enfin, une dernière limitation provient de la nature isolante du composé de fin de décharge 

Li2S
55 qui se dépose à la surface de l’électrode positive56,57. Etant isolant électronique, il vient 

progressivement boucher la porosité de l’électrode, passiver la surface active, augmenter la 

résistance interne de la cellule et bloquer les réactions électrochimiques, entraînant la fin 

prématurée de la décharge et une perte de matière active42,43,58,59. La capacité récupérée en 

décharge est donc plus faible qu’attendue et peut également chuter à cause de l’accumulation 

irréversible de Li2S sur l’électrode positive au fil des cycles. 

 

I.2.2.3. L’électrode négative 
 

L’utilisation du lithium métal en tant que matériau d’électrode négative est limitée par sa forte 

réactivité à l’air, à l’eau et à divers produits organiques. En contact avec ces différents 

éléments, la surface du lithium se passive. En particulier, en contact avec un électrolyte 

organique, une couche de passivation appelée « Solid Electrolyte Interphase » (SEI, pour 

« Interphase Solide-Electrolyte » en français) se forme à l’interface entre le lithium métal et 

l’électrolyte60. Cette couche chimiquement stable, formée de produits de dégradation des 

solvants d’électrolyte, du sel de lithium utilisé ou encore des impuretés en présence, est 

(a) (b) 
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conductrice ionique, mais isolante électronique. La SEI inhibe la réactivité entre le lithium 

métal et l’électrolyte mais conduit à une augmentation, plus ou moins importante, selon sa 

nature et son épaisseur, de la résistance interne de la cellule ou encore à une surconsommation 

de lithium (formation d’une mousse de lithium15,21). La durée de vie de la batterie en est 

fortement impactée si sa croissance n’est pas maîtrisée61. 

Enfin au cours de la charge, la formation de dendrites de lithium conduit à l’apparition de 

court-circuits internes, si celles-ci viennent à transpercer le séparateur62,63. En effet, le lithium 

métal ne se dépose pas uniformément à la surface de l’électrode mais sous forme 

d’électrodépôts hétérogènes appelées dendrites62. Cependant, d’après certains auteurs64, il est à 

noter que les polysulfures des batteries Li/S ont la particularité de réagir avec le lithium, et donc 

avec les dendrites, limitant ainsi leur formation. Toutefois, les fortes densités de courant liées à 

l’utilisation de soufre favorisent la croissance des dendrites et en font un des verrous majeurs 

de la technologie Li/S. 

Le paragraphe suivant résume les principales avancées et stratégies d’amélioration du système 

proposées dans la littérature. 

 

I.2.3. Stratégies d’amélioration de la technologie Li/S 

 

I.2.3.1. L’électrolyte 
 

Le choix de la nature de l’électrolyte est crucial pour la technologie Li/S puisqu’une partie du 

mécanisme se déroule à l’état soluble. La solubilisation de la matière active est donc 

indispensable au fonctionnement du système65,66. Il s’avère cependant que ces polysulfures de 

lithium sont très réactifs, en particulier de par la présence de radicaux de type S3
•- 67–70. De ce 

fait, l’utilisation des carbonates (éthylène carbonate, propylène carbonate, diméthyle 

carbonate…), solvants classiques des électrolytes de batteries Li-ion71, n’est pas possible 56,72. 

De plus, la réactivité des polysulfures vis-à-vis du lithium métal impacte fortement les 

performances de ces systèmes73. De nombreuses études operando démontrent l’influence non 

négligeable du/des solvant(s) d’électrolyte sur le comportement des polysulfures et donc sur le 

mécanisme de fonctionnement30,74,75.  
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Ainsi, le choix s’est tourné vers des électrolytes à base de solvants de type éther dont les 

propriétés (nombre donneur, constante diélectrique, viscosité) favorisent la dissociation, la 

solvatation et la mobilité des polysulfures tout en permettant une passivation du lithium métal. 

La majeure partie des compositions d’électrolyte retenues consiste en un mélange de plusieurs 

solvants, les plus classiques restant le mélange équivolumique de 1,3 dioxolane  (DOL ou 

DIOX) et du tétraéthylène glycol diméthyle éther (TEGDME)29,57 ou de 1,3 dioxolane et 

diméthoxyéthane (DME)70,76–79. De manière générale, la famille des solvants de type éther a 

beaucoup été étudiée comme base des électrolytes pour systèmes Li/S, autres que les solvants 

susmentionnés, citons par exemple le polyéthylène glycol diméthyle éther (PEGDME) ou le 

diéthylène glycol diméthyle éther (DEGDME)56,69,80. D’autres solvants comme le sulfolane81,82, 

le tétrahydrofurane (THF)78,83,84, ou la diméthyleformamide (DMF)70,78,85 ont été envisagés 

avec des succès cependant modérés. D’autres solutions ont également été proposées, 

principalement afin de contrôler la diffusion des polysulfures dans la cellule, comme les 

électrolytes polymères86, les liquides ioniques87, les électrolytes solides de type Li2S-P2S5
88,89

 

ou encore les électrolytes liquides concentrés en sel de lithium16,90.  

Côté sels de lithium, le sel le plus couramment utilisé reste le 

bis(trifluorométhylsulfonyl)imidure de lithium (LiTFSI) en raison de sa bonne conductivité 

ionique, sa stabilité chimique et thermique et sa tenue en potentiel sur la gamme utilisée (1,5 – 

3,6 V vs Li+/Li) permettant de prévenir la corrosion du collecteur aluminium56,80. Plus 

ponctuellement, quelques études rapportent l’utilisation de perchlorate de lithium, LiClO4
30,91, 

ou de trifluorométhyle-4,5-dicyanoimidazole de lithium (LiTDI)92. 

Enfin, de nombreux additifs d’électrolyte ont été envisagés, citons le pentasulfure de 

diphosphore (P2S5) sensé ralentir la précipitation de Li2S en fin de décharge et donc prévenir la 

passivation de l’électrode positive93,94, l’iodure de lithium (LiI) qui permettrait quant à lui 

d’activer Li2S
95, ou encore le désormais très utilisé nitrate de lithium (LiNO3), utilisé 

abondamment pour stabiliser la surface du lithium métal et empêcher la navette rédox57,96,97. 

 

I.2.3.2. L’électrode positive 
 

La majeure partie du travail concernant les batteries Li/S concernent le développement de 

l’électrode positive afin de contrôler la diffusion des polysulfures, pallier la faible conduction 

électronique du soufre et du Li2S ou encore limiter l’autodécharge. Aussi, de très nombreux 
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articles décrivent le confinement de la matière active dans des structures poreuses carbonées 

comme étant la solution la plus prometteuse pour remédier simultanément à la mauvaise 

conduction électronique et à la diffusion des polysulfures en solution99–104. Plus marginalement, 

quelques équipes envisagent l’étude de l’influence du liant polymère ou encore celle du 

collecteur de courant103–105.  

Les premiers composites carbone/soufre ont été proposés en 2003 par Wang et al.106 avec une 

structure microporeuse, suivis par l’équipe de Nazar en 2009 avec le CMK-3, carbone 

mésoporeux imprégné de soufre100. Cette stratégie a l’avantage d’utiliser une structure carbonée 

simple, et continue ainsi d’être largement étudiée. Elle permet de fournir une percolation 

électronique optimisée avec un contact intime entre le carbone et la matière active soufrée, tout 

en jouant sur les propriétés d’adsorption des polysulfures par le carbone pour limiter leur 

diffusion dans l’électrolyte. De nombreux carbones poreux et hiérarchiquement ordonnés 

(HOPC) ont été envisagés, comme les carbones microporeux (taille de pores < 2 nm107–109), 

mésoporeux (2 < taille de pores < 50 nm), les plus utilisés85,100,110–114, ou une combinaison de 

deux voire trois ou quatre tailles de pores afin de tirer l’avantage de chacune (confinement de 

la matière active, barrière aux polysulfures, percolation électronique et ionique, capacité…)115–

117. D’autres structures, plus complexes, ont également été envisagées, comme des structures 

creuses à base de nanotubes de carbone (CNT)111,118–120, de nanofils de carbone48,121,122, de 

nanosphères123, de nanotubes dans des nanosphères de carbone111 ou encore de structure en 

jaune d’œufs (yolk-shell en anglais) permettant d’accommoder l’expansion volumique en 

décharge tout en conservant une bonne réversibilité, et ce même à haut régime de cyclage53,124. 

Cependant, même si ces structures bénéficient des propriétés d’adsorption des polysulfures par 

le carbone avec une augmentation significative de la surface développée, leur complexité 

toujours plus grande démontre qu’il parait peu envisageable de les développer à grande échelle 

pour une éventuelle industrialisation. 

L’utilisation de graphène s’est également largement répandue du fait de sa forte adsorption des 

polysulfures48,110,123,125–128. Bien que le graphène soit très coûteux, l’ingéniosité des chercheurs 

ne semble avoir aucune limite puisque des structures 3D, de plus en plus complexes et peu 

réalistes industriellement parlant, sont imaginées : nid de fourmis129, nanocages, nanocubes ou 

éponge de carbone130–133, carbone aux mésopores cylindriques et gyroïdaux134 ou bien mousses 

de sphères creuses dans des sphères creuses135. 
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Mis à part le carbone, d’autres matériaux présentant de meilleures propriétés d’adsorption des 

polysulfures ont été envisagés comme structures hôtes du soufre, matériaux ayant fait l’objet 

d’une étude par Cuisinier et al.50 : citons par exemple les réseaux métallo-organiques (MOF)136 

ou encore le TiO2
129,130. D’autres stratégies consistent en l’incorporation d’additifs dans 

l’électrode positive comme le SiO2
20 ou les bleus de Prusse140 ; ou le dopage de carbones poreux 

(CNT, graphène…)141–143.  

Plus en marge, la nature du liant polymère a été une des pistes d’amélioration de l’électrode 

positive. Lacey et al.144 montre par exemple l’effet de rétention des polysulfures du 

polyvinylpyrrolidone (PVP) en mélange avec le poly(oxyde d'éthylène) (PEO), grâce aux 

interactions des groupements de surface N - C = O de la PVP avec les polysulfures. 

Un autre paramètre clé lié à l’élaboration de l’électrode positive consiste en l’utilisation de 

collecteur de courant carboné. Ces derniers promettent une amélioration des performances 

grâce à une structure 3D, offrant à la fois une surface développée plus grande qu’un feuillard 

d’aluminium (électrodépôt de Li2S en fin de décharge plus important, réseau percolant 

amélioré) mais également un réservoir d’électrolyte plus grand et donc une grande surface de 

contact électrolyte/matière active ; citons par exemple les feutres de fibres de carbone non 

tissées (NwC pour « Non Woven Carbon »)105, les tapis de nanotubes de carbone non alignés118 

ou alignés145 ou encore les carbones possédant un réseau 3D de pores115,117. 

 

I.2.3.3. L’électrode négative 
 

Comme discuté au paragraphe I.2.2.3, le principal obstacle relatif à l’électrode négative est 

l’utilisation de lithium métallique engendrant des problèmes de sécurité dus à la formation de 

dendrites en cyclage mais également des problèmes de cyclabilité dus à sa réaction avec les 

polysulfures et à la formation de mousse de lithium en charge21.  

De nombreux travaux de recherche se penchent sur le ralentissement voire la suppression des 

phénomènes de germination et croissance des dendrites de lithium en proposant par exemple 

l’utilisation d’électrolytes polymères146,147, d’électrolytes solides88,89, d’électrolytes de type 

« solvent-in-salts »13 ou encore des dépôts inorganiques sur la surface du lithium comme des 

demi nanosphères creuses de carbone reliées entre elles61. Une des solutions les plus employées 

est l’ajout dans l’électrolyte de LiNO3, notamment pour protéger le lithium en formant une SEI 
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peu résistive et stable, et ainsi empêcher la navette rédox11,96,97. Quelques équipes utilisent des 

membranes insérées au niveau du séparateur limitant la diffusion des polysulfures, , comme 

une membrane tricouche graphène/polypropylène/Al2O3
148

 ou un film de nanotubes de 

polypyrole149. Récemment, Chen et al.10 ont démontré l’efficacité d’une couche de protection 

de polymère hybride (organique/inorganique) d’alkoxyde d’aluminium (alucone).  

Toutes ces solutions ont cependant des résultats mitigés notamment du fait des changements 

volumiques de l’électrode de lithium en cyclage21. Au prix d’une capacité plus faible, une 

solution alternative consiste à supprimer l’utilisation de lithium métal en ajoutant la source de 

lithium par d’autres moyens comme : la prélithiation in-situ d’une électrode négative de 

graphite ou silicium150–152 ou l’utilisation d’une électrode positive déjà lithiée grâce à l’emploi 

du sulfure de lithium, Li2S.  

 

I.2.3.4. Systèmes Li-ion/soufre 
 

L’homologue lithié du soufre, Li2S, permet de s’affranchir de l’utilisation de lithium métal à 

l’électrode négative en le remplaçant par des matériaux plus sûrs comme l’étain (Sn)86, le 

silicium (Si)153,154 ou des carbones durs (HC)155. Le lithium n’étant alors présent dans la batterie 

que sous sa forme cationique Li+, ce type de système est appelé batterie Li-ion/Soufre. 

En 2010, Yang et al. sont dans les premiers à envisager un système complet Li2S/Silicium de 

densité d’énergie massique allant jusqu’à 1550 Wh/kg en théorie (en se basant sur les matériaux 

actifs d’électrodes). En comparaison, cette densité d’énergie théorique est quatre fois plus 

élevée que celle d’une cellule à base des matériaux d’électrodes LiCoO2 et graphite (~410 

Wh/kg).  L’électrode positive est un composite de Li2S nanométrique@carbone mésoporeux de 

type CMK-3, de Super P® et de liant polymère PVdF en proportion 80/10/10 %m, l’électrode 

négative est constituée de nanofils de silicium, dans un électrolyte 1M (1 mol.L-1) en LiTFSI 

dans un mélange équivolumique de DOL/DME (Figure I-9). Les performances 

électrochimiques sont très intéressantes avec une capacité d’environ 300 mAh/gLi2S après 10 

cycles à C/3. 
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Figure I-9. Schéma du système Li2S/Silicium proposé par Yang et al. en 2010154 (a) et évolution de la 

capacité en cyclage à C/3 (b). 

 

En comparaison du nombre de publications concernant le système Lithium métal/Soufre, le 

système Li-ion/Soufre est beaucoup moins étudié. Rapportons cependant les travaux de 

Hassoun et al.156 en 2011 sur un système Sn-Carbone/Li2S avec un électrolyte polymère à base 

de PEO permettant de fournir jusqu’à 400 mAh/gLi2S après 80 cycles à C/5 puis en 2012 par la 

même équipe un système Si/S avec une électrode négative de silicium prélithiée ex-situ 

délivrant environ 600 mAh/gS après 100 cycles à 1 A.g-1 153. La même année, en 2012, Elazari 

et al. rapportent,157 de manière similaire, la conception d’une cellule Si/S avec un silicium 

amorphe prélithié et délivrant jusqu’à 380 mAh/gS après 60 cycles. La prélithiation connaît un 

bon succès puisque Hagen et al.158 rapportent quant à eux, en 2014, l’utilisation d’une électrode 

négative en silicium prélithiée face à une électrode de soufre avec une capacité stable de 300 

mAh/gS pendant 50 cycles. Plus récemment, le groupe de Ozkan et al.151 utilisent un montage 

permettant de lithier le soufre in-situ, i.e. sans nécessité de démonter la cellule après la lithiation 

(incorporation d’une pastille de lithium métal sur l’électrode négative en silicium permettant de 

lithier le soufre en première charge). Face à une électrode de soufre, ils rapportent une très 

bonne densité d’énergie de 350 Wh/kg après 250 cycles à C/10 (calcul basé sur la masse totale 

des électrodes). 

L’utilisation et l’étude du Li2S en tant que matériau d’électrode positive reste malgré tout assez 

marginale bien qu’intéressante et ouverte à de nombreuses innovations. C’est pourquoi, l’étude 

de ce matériau représente le sujet principal des travaux de thèse présentés dans ce manuscrit et 

une présentation plus détaillée en est donnée dans les paragraphes suivants. 

(a) (b) 
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I.3. Le sulfure de lithium, Li2S, comme matériau 

actif d’électrode positive pour batteries Li-

ion/Soufre 

 

I.3.1. Propriétés physico-chimiques et 

cristallographiques du Li2S 

 

Le sulfure de lithium est un composé alcalin de couleur blanche qui cristallise dans une maille 

cubique face centrée de type antifluorite (anti-CaF2) (Figure I-10) et de groupe d’espace 

Fm3m159,160. Le Li2S est un matériau transparent du fait de sa large bande interdite160. Sa 

température de décomposition élevée (938 °C) en fait un matériau de choix dans des domaines 

divers et variés comme les batteries tout solide, les piles à combustible ou encore les détecteurs 

de gaz tout solides160,161. Aussi, une des propriétés intéressantes de Li2S est due à une transition 

de phase vers 577 °C qui le transforme en matériau à conduction superionique162,163. D’ailleurs, 

à température ambiante, Li2S est assez mauvais conducteur ionique, σ = 10-13 S.cm-1 164. 

 

Figure I-10. Structure cristallographique de la maille cubique de Li2S159. 

 

De masse molaire plus grande que le soufre, la capacité théorique du matériau Li2S est de 1166 

mAh/gLi2S, surpassant de plusieurs fois celle délivrée par les matériaux de transition utilisés 

classiquement dans les batteries Li-ion165. Non seulement Li2S permet de s’affranchir des 

problèmes liés à l’utilisation de lithium métal (dendrites, réactivité vis-à-vis des polysulfures), 
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mais la cellule est également assemblée à l’état déchargé contrairement aux batteries à base de 

soufre élémentaire, supprimant de ce fait le problème d’autodécharge et de sécurité lors de la 

fabrication55. En dehors de la 1ère charge, le mécanisme de fonctionnement de la batterie à base 

de Li2S reste similaire à celui d’une batterie Li/S166,167. 

Du fait de sa large bande interdite, la conductivité électronique du Li2S est très faible                     

(σ = 10-13 S.cm-1)168 et Yang et al. estiment sa résistance électronique à 1014 Ω.cm169 rendant le 

matériau difficile à activer notamment en 1ère charge166,170,171. Cela implique la nécessité 

d’utiliser une quantité non négligeable d’additif carboné (souvent supérieure à 20 %m) et de le 

mélanger intimement avec le Li2S pour obtenir un réseau percolant électronique suffisamment 

performant. Le Li2S est également très peu soluble dans la majeure partie des solvants 

organiques. A cela s’ajoute sa forte réactivité avec l’humidité de l’air172, entraînant la formation 

de LiOH et du gaz toxique H2S
167,173 à l’odeur caractéristique « d’œufs pourris »174. Cette 

réactivité avec l’air contraint l’utilisation de Li2S sous atmosphère contrôlée (boîte à gants). 

Malgré ces inconvénients, il suscite de plus en plus d’intérêt et la littérature offre de nombreux 

exemples d’utilisation de Li2S à l’électrode positive ainsi que de stratégies d’amélioration pour 

contrer les limitations du matériau. 

 

I.3.2. Problématique de la 1ère charge d’électrodes 

positives à base de Li2S 

 

Une électrode positive classique de batterie Li-ion/Soufre est composée de Li2S comme 

matériau actif, de noir de carbone et d’un liant polymère. Le grammage des électrodes est assez 

variable entre les différentes études. Lorsqu’il est précisé, des valeurs comprises entre 0,5 et 4 

mgLi2S.cm-² sont relevées175. Comme cela a déjà été mentionné précédemment, le mécanisme 

de première charge du Li2S est particulier, et est illustré en Figure I-11 (a) où le profil 

électrochimique « attendu », i.e. basé sur le profil obtenu en charge du système Li/S8, est 

comparé à celui obtenu expérimentalement pour une électrode formulée à base de Li2S et cyclée 

face au lithium métal. Le profil « attendu » montre un premier pseudo-plateau à environ ~2,3 

V vs Li+/Li correspondant à l’oxydation du Li2S en polysulfures à chaînes courtes et l’oxydation 

de ces polysulfures à chaînes courtes en chaînes longues, suivi d’un deuxième pseudo-plateau 

à ~2,45 V vs Li+/Li attribué à la formation de soufre S8
176. Le profil obtenu expérimentalement, 
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lors de la première charge d’une électrode réalisée à partir de Li2S commercial, est clairement 

différent puisqu’une polarisation beaucoup plus importante (E > 3 V vs Li+/Li) notamment au 

tout début de la charge est visible.  

La Figure I-11 (b) montre l’absence de reproductibilité entre les profils de charge, y compris 

pour une même électrode cyclée dans des conditions équivalentes. Dans tous les cas, un pic de 

polarisation est observé au début de la 1ère charge, le potentiel évolue ensuite différemment d’un 

test à l’autre, parfois caractérisé par un plateau à 2,5 V vs Li+/Li, une forte polarisation tout au 

long de la charge (E > 3 V vs Li+/Li), ou encore par un comportement intermédiaire. Ce 

phénomène déjà observé par Waluś et al.167 n’impacte visiblement pas les performances 

puisque la capacité récupérée en 1ère charge reste sensiblement la même (Figure I-11 (b)). Waluś 

et al.167 ont également montré que la capacité de 1ère décharge est proportionnelle à la capacité 

de 1ère charge : la quantité de coulombs associée à la 1ère charge est donc utile. En revanche, un 

tel mécanisme d’activation en 1ère charge soulève les questions de l’utilisation totale de Li2S, 

de la compréhension des mécanismes en jeu ou encore de la dégradation possible de 

l’électrolyte à des potentiels si élevés comme le suggèrent Aurbach et al.177. En effet, la 

polarisation importante implique de fixer une borne de tension élevée ( 3,6 V vs Li+/Li), 

souvent à la limite de la fenêtre de stabilité de l’électrolyte177. 

 

 

Figure I-11. Comparaison du profil électrochimique attendu en 1ère charge (en rouge) avec le profil 

électrochimique expérimental (en bleu) d'une électrode à base de Li2S cyclée face au Li0 à C/20 (a). 

Exemples de différents profils de premières charges d’électrodes Li2S/Super C65®/PVdF = 70/20/10 

%m cyclées face au Li0 à C/20, avec la fenêtre de dégradation de l’électrolyte (b). Le grammage des 

électrodes varie entre 1,55 et 2,32 mgLi2S.cm-². 

 

(a) (b) 

Profil attendu 

Profil expérimental 
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Cette polarisation de début de charge a été de nombreuses fois observées dans la littérature, et 

cela peu importe le type de montage réalisé, de liant polymère utilisé et la nature de l’additif 

carboné95,154,167,177,178. Yang et al.166 ont été les premiers à décrire ce phénomène et à proposer 

un mécanisme pour l’activation de Li2S en 1ère charge. Ils attribuent l’origine de la barrière 

d’activation de début de charge à la cinétique très lente du transfert de charge, du fait des très 

faibles conductions électronique et ionique du matériau, entraînant une oxydation difficile du 

Li2S en polysulfures (étape (1) sur la Figure I-12). Le transfert de charge lent favoriserait le 

passage par une phase pauvre en lithium de type solution solide Li2-xS sous la forme d’une 

coquille autour de la particule de Li2S (étape (2)). Une fois la barrière d’activation franchie, la 

concentration en polysulfures autour de la particule est suffisante pour améliorer la cinétique 

globale du transfert de charge à l’interface Li2S/polysulfures, le potentiel redescend à une valeur 

proche de la valeur thermodynamique (étape (3)). Enfin, à la fin de la charge, selon Yang et al., 

le soufre n’est pas détecté par DRX operando, seuls les polysulfures sont présents, le transfert 

de charge s’opère donc en voie liquide et est donc rapide (étape (4)). 

 

 

Figure I-12. Mécanisme d’activation du Li2S au cours de la 1ère charge proposé par Yang et al.166. 

 

Les mesures GITT (Galvanostatique Intermittent Titration Technique) réalisées par Waluś et 

al.167 rapportées en Figure I-13, ont permis de suivre la polarisation de l’électrode de Li2S 

(différence entre le potentiel sous courant et le potentiel à l’équilibre à I = 0) au cours du 1er 

cycle et de la 2nde charge. Ces résultats semblent montrer que l’électrode est très polarisée au 

cours de la 1ère charge, en particulier la barrière d’activation due à l’oxydation difficile de Li2S 

est clairement visible (étape 1). Lors de la 1ère charge, le potentiel d’équilibre est à ~2,4 – 2,5 

V vs Li+/Li), ce qui correspond, selon Waluś et al., à un processus électrochimique faisant 
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intervenir les polysulfures à chaînes longues alors que lors de la seconde charge, le potentiel est 

plus bas, à ~2,1 – 2,3 V vs Li+/Li, très proche de celui obtenu sous courant et cohérent avec 

celui observé classiquement pour une cellule Li/S.  

 

 

Figure I-13. Résultats GITT (Galvanostatique Intermittent Titration Technique) d’une cellule Li2S/Li 

obtenus au cours de la 1ère charge (a), la 1ère décharge (b) et la 2ème charge (c). Le régime de cyclage 

est fixé à C/20 avec un courant appliqué pendant 20 min puis un temps de relaxation de 30 min avant 

la mesure du potentiel en circuit ouvert (OCV)167. 

 

Deux processus impliquant Li2S et les polysulfures à chaînes longues sont en compétition au 

cours des étapes de 1 à 3 de la première charge : l’oxydation de Li2S est thermodynamiquement 

favorable par rapport à l’oxydation des Li2Sn (4 ≤ n ≤ 8), mais le transfert de charge associé à 

l’oxydation de Li2S est beaucoup plus lent que celui associé à l’oxydation des Li2Sn. Cela donne 

lieu, selon Waluś et al.167,179, à un mécanisme de 1ère charge complexe en quatre étapes (Figure 

I-14) : 

1) Barrière d’activation en potentiel : activation de Li2S et formation de polysulfures à 

chaînes longues et moyennes (Li2S6, Li2S4, S3
•-). 

2) Potentiel stabilisé à une faible valeur d’environ 2,5 V vs Li+/Li : Compétition entre 

l’oxydation des polysulfures précédemment formés en polysulfures à chaînes longues 

(Li2S8) et l’oxydation de Li2S en Li2S4. 

3) Augmentation progressive du potentiel : oxydation des polysulfures précédemment 

formés en polysulfures à chaînes longues (Li2S8) + oxydation de Li2S qui limite la 

réaction globale. 

4) Formation du β-S8 en fin de charge. 
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Figure I-14. Résumé schématique du mécanisme d’activation de Li2S au cours de la 1ère charge 

proposé par Waluś et al. d’après les résultats en GITT et par caractérisation ex-situ et operando d’une 

cellule Li2S/Li179. 

 

Comme cela a déjà été évoqué, cette oxydation difficile de Li2S est intimement corrélée à sa 

faible conductivité électronique ainsi qu’à sa faible solubilité. Elle est également probablement 

due au fait que la poudre de Li2S commercial, généralement utilisée telle quelle, présente des 

particules micrométriques (taille moyenne entre 10 et 20 µm167) ce qui ne favorise pas le 

transport de charge. Les différences observées entre les profils de la 1ère charge et de la 2ème 

charge, alors que le matériau Li2S est formé à l’échelle nanométrique par réduction 

électrochimique du soufre en fin de 1ère décharge176, semblent donc liées à la taille des particules 

de Li2S. C’est pourquoi un des principaux objectifs de ces travaux de thèse a consisté en l’étude 

de l’effet de cette taille des particules sur le mécanisme de première charge d’une électrode à 

base de Li2S.  
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I.3.3. Stratégies envisagées pour optimiser l’utilisation 

de Li2S en tant que matériau actif 

 

I.3.3.1. Elaboration de matériaux nanométriques 
 

Comme mentionné précédemment, la taille des particules de Li2S semble jouer un rôle 

important sur son activation en première charge et donc sur les performances de la batterie. 

Aussi, une taille micrométrique des particules favorise une forte polarisation de l’électrode, des 

stratégies d’élaboration d’un matériau Li2S avec des tailles de particules nanométriques ont 

donc été étudiées dans la littérature171. 

Plusieurs procédés, plus ou moins simples à mettre en œuvre, sont décrits dans la littérature. La 

réduction de composés soufrés a été l’une des premières méthodes proposées notamment par 

Gladysz et al. en 1978180 qui utilisent le triéthyleborohydrure de lithium (LiEt3BH) en solution 

dans le tétrahydrofurane (THF) pour réduire spontanément le soufre. Cette technique a ensuite 

été utilisée plusieurs fois pour élaborer des structures cœur-coquille (Li2S@carbone)181 et 

nanosphères de Li2S avec une coquille carbone piégées entre des feuilles de graphène168,182 ou 

d’oxydes de graphène183. Les performances des matériaux élaborés selon cette voie de synthèse 

(face à une électrode de Li0) sont, pour le meilleur des cas, de 750 mAh/gLi2S après 100 cycles 

à C/2 pour un grammage compris entre 1,1 et 1,3 mgLi2S.cm-² 182. 

 

En 2015, Kohl et al.184 proposent la réduction du sulfate de lithium, Li2SO4, par le carbone 

en voie carbothermale à 820°C selon : 

 

 𝐿𝑖2𝑆𝑂4 + 𝑥𝐶 
820 °𝐶
→    𝐿𝑖2𝑆 +  𝑥𝐶𝑂𝑦       𝑎𝑣𝑒𝑐 (𝑥 = 1 − 4 𝑒𝑡 𝑦 = 1 − 2)  

 

Cette méthode est intéressante puisqu’elle permet de contrôler précisément la taille des 

particules de Li2S en jouant sur la durée de broyage du précurseur Li2SO4 mais également 

d’obtenir des composites Li2S/carbone à partir d’une dispersion des précurseurs dans une 

solution de polymère (par ex. PVP). Des exemples de composites obtenus par cette technique 

sont présentés en Figure I-15. Des grammages d’électrode en Li2S intéressants, pouvant aller 

jusqu’à 9 mgLi2S.cm-² 185, sont annoncés avec des composites où le contact intime entre le 
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carbone et le Li2S offre la possibilité de récupérer jusqu’à 570 mAh/gLi2S après 50 cycles à C/5 

pour un grammage d’électrode à 3 mgLi2S.cm-² 175. 

 

 

Figure I-15. Schéma de la synthèse de l’électrode autosupportée à base de nanofils de carbone 

enrobant Li2S (a)185 et de la matrice de carbone enrobant des structures cœur-coquille de 

Li2S@carbone (b)175. 

 

Une des méthodes les plus simples proposée dans la littérature consiste à dissoudre une poudre 

de Li2S micrométrique dans l’éthanol (EtOH), pour la faire ensuite reprécipiter par évaporation 

du solvant. Wu et al.186,187 ont en effet montré dans leurs travaux la bonne solubilité de Li2S 

dans l’éthanol sans que ce solvant ne réagisse a priori avec Li2S (pour former le gaz toxique 

H2S entre autres). La grande solubilité de Li2S dans l’éthanol a permis de synthétiser très 

simplement une poudre de Li2S nanostructurée186,187, des nanocomposites à base de Li2S et de 

carbone par précipitation sélective dans une matrice de polyvinylpyrrolidone (PVP)188,189 

(Figure I-16 (d)), de graphène187 (Figure I-16 (a)), d’oxydes de graphène réduits (rGO)190, ou 

encore de nanotubes de carbone186 (Figure I-16 (c)). Plus récemment, l’élaboration de structures 

3D plus complexes à base de Li2S incorporé dans des aérogels de rGO en solution dans l’éthanol 

a également été reportée191,192 (Figure I-16 (b)). Enfin, Wu et al. proposent l’ajour de TiO2 dans 

une solution de Li2S dans l’éthanol permettant la formation d’une coquille de LiTiO2 en surface 

du Li2S après évaporation du solvant, sensé prévenir la diffusion des polysulfures193. Cette 

technique d’élaboration par dissolution dans l’éthanol s’avère ainsi très prometteuse puisqu’elle 

permet d’obtenir relativement facilement des particules de Li2S nanométriques, tout en ouvrant 

la voie à l’élaboration assez simple d’électrodes positives composites et nanostructurées à haute 

(a) 

(b) 
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densité d’énergie favorisant la percolation électronique (du fait de la présence de carbone). Des 

grammages intéressants en Li2S allant jusqu’à 3,5 mgLi2S.cm-² sont reportés avec des capacités 

récupérées en décharge d’environ 400-450 mAh/gLi2S en moyenne après plus de 100 cycles à 

C/10190,192. 

 

 

             

          

Figure I-16. Illustrations des différents composés pouvant être obtenus à partir de la dissolution de 

Li2S dans l’éthanol : Li2S nanométrique dans une matrice carbonée (a)188, dans une structure d’oxyde 

de graphène 3D (b)192, entre des feuilles de graphène (c)190 et imprégné dans des CNT (d)186. 

 

De manière plus marginale, l’électrodépôt de Li2S in situ par réduction d’un catholyte a 

également été envisagée172. Ce type de technique in situ est néanmoins difficile à mettre en 

œuvre à grande échelle puisque cela nécessite de démonter la batterie après formation du Li2S 

pour l’intégrer face à une électrode négative non lithiée. Meng et al. 194 utilisent la technique 

de dépôt par couche atomique (ALD, Atomic Layer Deposition) qui permet d’obtenir des 

couches atomiques de Li2S sur un substrat d’Al2O3 via une exposition alternée de tert-butoxide 

(a) (b) 

(c) (d) 
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de lithium LiOC(CH3)3 et de sulfure d’hydrogène (H2S) entre 150°C et 300°C. Ce procédé est 

cependant assez long et lourd à mettre en œuvre pour obtenir des quantités de Li2S satisfaisantes 

(alternance de gaz dans l’atmosphère, haute température, élimination du substrat…). 

Ces différentes techniques d’élaboration ont donné lieu à des matériaux Li2S permettant de 

réduire la polarisation des électrodes ainsi que la barrière d’activation en première charge. 

 

I.3.3.2. Influence du liant polymère et des additifs d’électrolyte 
 

Additifs d’électrolyte : 

L’ajout d’iodure de lithium (LiI) dans l’électrolyte a déjà été mentionné précédemment comme 

favorisant la solubilisation de Li2S et donc son activation95. L’utilisation de médiateurs redox 

dans l’électrolyte est une autre solution proposée pour oxyder Li2S avant de se régénérer par 

réduction sur l’électrode négative177. Cette solution s’avère cependant avoir un succès limité en 

début de charge, puisqu’une barrière en potentiel est toujours observée. Une autre stratégie 

consiste en l’addition dans l’électrolyte de polysulfures de lithium. Selon Belharouak et al.195, 

la polarisation initiale est supprimée par la coexistence d’espèces oxydées (polysulfures) avec 

l’espèce réduite (Li2S), mais aucune explication n’est donnée quant à cet effet de synergie.  

Influence du liant polymère : 

Quelques études rapportent la forte interaction entre le Li2S et le polyvinylpyrrolidone (PVP) 

qui améliorerait la capacité récupérée en décharge138,196,197. Cependant, aucun détail 

supplémentaire n’est donné quant au mécanisme exact d’interaction.  

 

I.4. Techniques de caractérisations avancées pour 

l’étude du système Li2S/Li 

 

Comme pour la technologie Li/S classique, le mécanisme de fonctionnement des électrodes à 

base de Li2S est encore mal compris alors que sa compréhension est cruciale pour espérer 

optimiser le matériau et le système en vue d’une éventuelle commercialisation. Comme cela a 

été de nombreuses fois évoqué dans ce chapitre, les équilibres mis en jeu au cours du 
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fonctionnement d’une batterie Li/S sont extrêmement complexes du fait de la 

solubilisation/précipitation de la matière active dans l’électrolyte, mais également du fait de la 

coexistence quasi permanente de toutes les espèces électroactives induisant de nombreuses 

réactions possibles et spontanées (lorsqu’aucun courant ne circule) entre les différentes espèces 

présentes. De ce fait, il est extrêmement difficile, voire impossible, de caractériser le système 

et d’analyser les espèces présentes de manière ex-situ car les compositions auront été modifiées 

entre l’ouverture de la cellule et son analyse. Aussi, l’emploi de techniques en mode operando 

permettant d’observer le système en cours de cyclage s’avère indispensable. Le mécanisme de 

fonctionnement des batteries Li/S a aussi été intensément étudié par de nombreuses techniques 

operando : UV-visible74,75,78, Diffraction des Rayons X (DRX) 18,20,85,173,176, Spectroscopie 

d’absorption X (XAS)26,28,30,92,198, Résonance Paramagnétique Electronique (RPE) couplée à la 

Chromatographie en phase Liquide à Haute Performance (HPLC)69, tomographie X21,199 ou 

encore Résonance Magnétique Nucléaire (RMN)27. 

Toutes ces études se concentrent majoritairement sur le mécanisme de décharge des cellules 

Li/S, beaucoup moins d’études s’intéressent à la charge ou encore aux électrodes à base de Li2S. 

Waluś et al.167 ont fait partie des premières équipes à réaliser une étude par DRX operando sur 

la charge d’une cellule Li2S/Li. Ils ont ainsi montré que le Li2S ne disparaît pas totalement en 

fin de charge et que le soufre apparaît relativement tôt au cours de la charge ce qui supposerait 

une coexistence des deux espèces durant toute la 1ère charge. Grâce au développement d’une 

cellule in-situ optimisée (Figure I-17), Gorlin et al.91 ont été capables d’identifier les espèces 

présentes dans l’électrode positive et dans le séparateur d’une cellule Li2S/Li par XAS 

operando.  

 

Figure I-17. Schéma de la cellule in-situ élaborée par Gorlin et al. pour leurs études au 

synchrotron30,91. 
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Ils sont ainsi les premiers à rapporter l’absence de polysulfures dissous dans un électrolyte 

(DOL/DME 1/1 en volume) en concentration significative au cours de la 1ère charge du Li2S. 

La spectroscopie d’Absorption X et en particulier la Spectroscopie de structure près du front 

d’Absorption des Rayons X (XANES) permet de suivre à la fois les espèces cristallisées et 

amorphes (ce qui n’est pas le cas de la DRX) en donnant une signature (pré-pic avant le front 

d’absorption) très caractéristique des polysulfures et dont l’intensité dépend de la longueur de 

chaîne soufrée. Malheureusement, il s’avère que la Spectroscopie XAS classique n’est pas assez 

résolue spatialement et spectralement (domaines des rayons X tendres : 2000 eV – 8000 eV) 

pour permettre la distinction des polysulfures en fonction de leur longueur de chaîne, d’où 

l’absence d’une approche plus quantitative. Afin de tente de remédier à cette mauvaise 

résolution spectrale, Kavčič et al.200 ont mis au point un détecteur permettant de fixer l’énergie 

incidente à l’énergie maximale d’absorption d’une espèce donnée, d’enregistrer l’onde émise 

notamment par les polysulfures de lithium, et donc d’augmenter nettement la résolution des 

spectres afin d’envisager des études quantitatives. Ces aspects techniques seront discutés plus 

en détail au chapitre V de ce manuscrit. Grâce à ce détecteur en spectroscopie d’absorption 

couplée à une analyse par UV-visible operando, Vizintin et al.201 ont montré l’apparition du 

soufre dès le début de la 1ère charge d’une électrode de Li2S (Figure I-18 (a)). Alors que 

l’évolution des espèces au cours du cyclage (1ère décharge et 2ème cycle) est similaire à ce qui 

avait déjà été observé pour les batteries Li/S28,92, le soufre et le Li2S coexistent tout au long de 

la 1ère charge, d’ailleurs très polarisée, ce qui leurs permet de proposer une conversion directe 

solide/solide comme schématisée en Figure I-18 (b). 
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Figure I-18. Quantités relatives de quatre composés soufrés obtenues à partir des données XANES 

enregistrées en mode operando (a). Mécanisme proposé pour la conversion de Li2S en S8 au cours de 

la 1ère charge à C/20 d’une cellule Li2S/Li (b). D’après les travaux de Vizintin et al.201. 

 

Cependant, ces études mécanistiques reportées sur le matériau Li2S ne mettent pas en parallèle 

l’effet de la taille des particules du matériau Li2S sur le mécanisme de fonctionnement des 

cellules. Or il a été vu que cette taille influence sensiblement l’allure des courbes de potentiel. 

Zhang et al.202 sont les premiers à rapporter l’étude du mécanisme de charge de nanosphères de 

Li2S. Comme Vizintin et al., ils n’observent pas de polysulfures au cours de la première charge 

et affirment la conversion solide → solide de Li2S en S8 responsable de la forte barrière 

d’activation en début de charge. Selon eux, les différences de formation des espèces et de 

potentiel entre la 1ère charge et les suivantes, s’expliquent par la présence de polysulfures 

dissous résiduels dans l’électrolyte après le 1er cycle ce qui faciliterait le transfert de charge à 

l’électrode pour les cycles suivants et donc aiderait à l’activation de Li2S (Figure I-19). 

Cependant, encore une fois, le lien entre la taille des particules, le profil de potentiel et la 

formation/disparition des espèces n’est pas explicité. 

 

(a) 

(b) 
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Figure I-19. Mécanisme proposé pour le 1er cycle ainsi que la 2nde charge à C/20 d’une cellule Li2S 

nanométrique/Li. D’après les travaux de Zhang et al.202 

 

I.5. Résumé et positionnement du travail doctoral 

 

L’étude du matériau Li2S et du système Li-ion/Soufre est l’objectif principal de ces travaux de 

thèse. Bien que bien moins étudié que le système Li/S, le système Li-ion/Soufre reste un 

candidat sérieux pour s’affranchir de l’utilisation problématique de lithium métallique à 

l’électrode négative. Une des principales observations de la littérature est l’influence de la taille 

des particules de Li2S sur le mécanisme de première charge. En effet, il a été plus ou moins 

démontré que lorsque la taille des particules de Li2S est micrométrique, l’électrode subit une 

forte barrière d’activation en début de charge. L’élaboration de composés à base de Li2S 

nanométrique présente l’avantage de réduire à la fois la polarisation de l’électrode en première 

charge, mais également d’obtenir dans la majeure partie des cas un composite de carbone@Li2S 

dont le contact intime favorise la mise en place d’un réseau percolant électronique performant. 

Citons par exemple l’élaboration de nanoparticules de Li2S par voie carbothermale, par 

dissolution dans l’éthanol ou encore par réduction du soufre via LiEt3BH. Dans chacun des cas, 

les matériaux obtenus ont conduit à une réduction notable de la polarisation de l’électrode en 

1ère charge. Cependant le lien exact entre mécanisme, apparition/disparition des espèces 

soufrées et taille des particules n’a pas été clairement établi.  

Quelques études operando ont été réalisées sur des cellules Li2S/Li avec pour résultat principal 

l’absence de polysulfures dissous dans l’électrolyte en 1ère charge et donc la possible conversion 

directe solide → solide de Li2S en S8.  
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Aussi, ces travaux de thèse ont pour objectif principal, l’étude du composé Li2S comme 

matériau actif d’électrode et en particulier l’influence de la taille des particules sur le 

mécanisme de charge. Pour cela, deux études operando réalisées au synchrotron seront 

présentées afin de tenter de mettre en lumière le lien précis entre l’allure du potentiel de la 1ère 

charge, la présence (ou non) des différentes espèces soufrées et la taille des particules du 

matériau Li2S (chapitres 4 et 5). Dans un premier temps, la synthèse et les caractérisations 

physico-chimiques et électrochimiques de ces matériaux seront décrites dans les chapitres 2 et 

3. 
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 Motivation du travail 

 

La forte polarisation de l’électrode, observée lors de la 1ère charge témoigne de la difficulté 

d’activer le matériau Li2S commercial, tandis que ce phénomène n’est pas observé lors des 

charges ultérieures. Comme discuté au chapitre I, cette barrière d’activation du Li2S est, entre 

autre, attribuée à un processus d’oxydation de Li2S en Li2-xS difficile à l’état solide1, le Li2S 

étant un faible conducteur ionique et électronique. Elle est également probablement due au fait 

que la poudre de Li2S commerciale présente une taille de particules microniques2 (taille 

moyenne entre 10 et 20 µm), tandis que le Li2S formé par réduction électrochimique du soufre 

précipite à l’échelle nanométrique en fin de décharge d’une cellule Li/S3. La taille des particules 

de Li2S semble donc influencer le profil de potentiel et donc le mécanisme de première charge 

de Li2S. C’est pourquoi, l’un des principaux objectifs de ces travaux de thèse consiste en l’étude 

de l’effet de la taille des particules de Li2S sur le mécanisme de première charge d’une électrode 

à base de Li2S. Et de ce fait, la première étape consiste à élaborer un matériau Li2S 

nanométrique.  

Plusieurs procédés, plus ou moins simples à mettre en œuvre, sont décrits dans la littérature (cf. 

chapitre I). Les deux procédés d’élaboration de Li2S nanométrique qui ont été sélectionnés et 

étudiés au cours de ces travaux de thèse, en raison notamment de leur simplicité de mise en 

œuvre à notre échelle, sont : la dissolution de Li2S dans l’éthanol et la réduction du soufre via 

LiEt3BH. Ces procédés sont davantage décrits dans les paragraphes suivants ainsi que les 

caractérisations des matériaux obtenus en comparaison de la poudre de Li2S commerciale. 

 

II.2. Partie expérimentale – Caractérisations 

morphologiques et physico-chimiques de 

matériaux sensibles à l’air 

 

La majeure partie des matériaux étudiés au cours de ces travaux sont des matériaux sensibles à 

l’air, leurs caractérisations physico-chimiques nécessitent donc de prendre des précautions 

particulières qui sont détaillées dans cette section. 
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L’utilisation d’une boîte à gants sous atmosphère d’argon (dans le cas présent MBRAUN®, taux 

d’O2 et H2O < 0,1 ppm) est indispensable pour la manipulation de Li2S. Aussi les deux types 

de procédés d’élaboration des matériaux Li2S présentés dans ce chapitre ont été réalisés sous 

gaz inerte d’argon. Tous les produits et le matériel sont séchés au préalable : 48h à 80°C en four 

BUCHI® pour les poudres, 48h en étuve à 55°C pour le matériel et, enfin, sur tamis moléculaire 

3Å préalablement séché à 110°C pendant 48h pour les solvants. 

Les caractérisations des différentes solutions et solvants par spectroscopie UV-visible 

présentées dans ce manuscrit ont été réalisées avec un spectromètre Shimadzu UV-2600 en 

mesure double faisceau (le solvant est mesuré en parallèle de la solution). Les cuves utilisées, 

sauf mention contraire, sont des cuves en quartz (Hellma Suprasil®) d’épaisseur 1 mm remplies 

en boîte à gants, fermées hermétiquement par un bouchon en téflon renforcé par du parafilm®. 

Les caractérisations par Résonnance Magnétique Nucléaire (RMN) ont été effectuées sur un 

spectromètre Bruker Avance III HD et les tubes d’analyse ont été également remplis en boîte à 

gants puis étanchéifiés pour la mesure. 

La morphologie des poudres et des électrodes à base de Li2S a été observée au moyen d’un 

Microscope Electronique à Balayage (MEB ; LEO 1530, Gemini). Afin de ne pas exposer à 

l’air les échantillons sensibles, une chambre de transfert spécialement adaptée au MEB a été 

utilisée et est présentée en Figure II-1. La métallisation sous atmosphère contrôlée de la surface 

des échantillons n’étant pas possible, la tension d’accélération des électrons du MEB a été 

abaissée de 5 kV à 3 kV afin de limiter les effets de charges du Li2S isolant et obtenir des images 

exploitables. Par ailleurs, il convient de préciser ici que la majeure partie des matériaux 

observés au cours de ces travaux de thèse sont constitués d’agglomérats de particules plus ou 

moins gros. Il existe une confusion dans la littérature concernant l’emploi des termes agrégats 

et agglomérats4. Comme le conseillent Nichols et al.4, le terme agglomérat (particule 

secondaire) sera utilisé ici pour décrire un assemblage de particules primaires (les cristallites) 

faiblement liées entre elles au sein d’un solide poreux (poudre). 
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Figure II-1. Photographies de la chambre de transfert adaptée au MEB LEO 1530 Gemini, utilisée 

pour assurer le transport sous gaz inerte d’argon des échantillons à base de Li2S. 

 

Les caractérisations structurales ont été réalisées par Diffraction des Rayons X (DRX ; 

diffractomètre Bruker D8 Advance) en utilisant la raie Kα1 du cuivre comme source des rayons 

X (λ = 1,5406 Å). Une nouvelle fois, des précautions particulières ont été prises pour assurer 

l’étanchéité à l’air des échantillons en les recouvrant d’un film Kapton® de 7 µm d’épaisseur. 

Une coupelle en quartz est utilisée pour analyser les poudres disponibles en quantité suffisante 

(Figure II-2 (a)). Pour les poudres en plus faibles quantités, ainsi que pour les électrodes, les 

échantillons sont placés sur des lamelles de verre (responsables d’une bosse amorphe observée 

aux bas angles sur les diffractogrammes, Figure II-2 (b) et (c)). Sauf mention contraire, tous les 

diffractogrammes RX ont été enregistrés par pas de 0.03° avec 1,1s par pas. Ces paramètres 

d’acquisition ont été choisis de manière à enregistrer un diffractogramme d’une heure 

maximum, durée qui a été mesurée préalablement comme correspondant à la durée maximale 

d’étanchéité à l’air du film Kapton®. Par ailleurs, les résultats de cette technique de préparation 

d’échantillon (avec le film Kapton®) ont été comparés à ceux obtenus par DRX en transmission 

où l’échantillon de poudre est préparé dans un capillaire en quartz scellé en boîte à gants. 

 

      

Figure II-2. Photographies de la préparation des échantillons de poudres (a), (b) et d’électrodes (c) 

protégées par un film Kapton® et analysées par DRX. 

(a) (b) (c) 
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Enfin, des mesures par spectrométrie photoélectronique X (XPS) ont été réalisées au moyen 

d’un spectromètre Versa Probe II. De la même façon que pour les caractérisations MEB, une 

chambre de transfert adaptée au spectromètre a été utilisée afin de maintenir les échantillons 

dans une atmosphère d’argon tout au long du transport entre la boîte à gants et le 

spectrophotomètre (Figure II-3 (a)). Les échantillons sont fixés sur la platine en boîte à gants 

au moyen d’un scotch double face en cuivre permettant l’évacuation des charges comme cela 

est présenté en Figure II-3 (b). 

 

         

Figure II-3. Photographies de la chambre de transfert utilisée pour les mesures XPS (a), ainsi que de la 

platine porte-échantillon (b). 

 

II.3. Li2S commercial de référence 

 

Le matériau Li2S présente une structure cristallographique cubique de groupe d’espace Fm-

3m5. Le diffractogramme du Li2S commercial (Alfa Aesar, 99,9 % metal basis, -200 mesh) est 

présenté sur la Figure II-4 où la phase cubique, identifiée selon la carte PDF n°00-026-1188 

(indexée), présente les paramètres de maille a = b = c = 5,71 Å et γ = 90°. Elle est représentée 

par dix pics de Bragg sur la gamme d’angle 27°-90° qui sont fins et intenses, et reflètent la 

haute cristallinité du Li2S commercial. Aucune orientation préférentielle n’est observée dans ce 

matériau, les intensités relatives des pics sont conformes aux cartes JCPDS. 

 

(a) 

(b) 
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Figure II-4. Diffractogramme RX de la poudre de Li2S commercial avec indexation (hkl) des pics de 

Bragg selon la carte PDF n°00-026-1188. 

 

La taille des cristallites du Li2S commercial est évaluée en première approximation après 

correction de la fonction instrumentale au moyen de la méthode de Scherrer dont le calcul 

s’effectue selon la formule suivante6 : 

 

𝑑 =  
𝑘 𝜆

𝛽 cos 𝜃
 

 

avec d la taille des cristallites (nm), 2θ l’angle du pic (rad), β la largeur à mi-hauteur (rad), λ la 

longueur d’onde du cuivre (0,156 nm) et k un facteur dépendant de la morphologie des 

particules (0,89 ≤ k ≤ 1,396). 

Afin de corriger la contribution instrumentale à la largeur des pics, un diffractogramme du LaB6 

est enregistré dans les mêmes conditions que le Li2S. Le LaB6 est utilisé pour sa haute 

cristallinité et pour sa taille de particules assez élevée pour considérer que l’élargissement des 

pics n’est dû qu’à la contribution de l’appareil. Les pics obtenus étant lorentziens, la fonction 

expérimentale est corrigée en faisant l’approximation de Cauchy6 : 

𝛽 = 𝛽𝐿𝑖2𝑆 − 𝛽𝐿𝑎𝐵6 
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Une taille moyenne de cristallites de 145 nm ± 5 nm est calculée et confirmée sur plusieurs 

diffractogrammes. La morphologie des cristallites étant incertaine (voir caractérisations MEB), 

le facteur k l’est également, il est ici choisi égal à 1, ce qui correspond à un volume moyen de 

dimension apparente d, sans distinction particulière de morphologie6,7. A ces valeurs de tailles 

de cristallites (supérieures à 100 nm), la méthode de Scherrer ne fournit qu’une approximation 

grossière de la taille des cristallites. Elle permet néanmoins de confirmer le caractère 

micrométrique du Li2S commercial. Cependant, en diffraction des Rayons X, deux paramètres 

contribuent à l’élargissement des pics : la taille des cristallites et également la présence de 

microcontraintes internes dans le matériau. Les contributions de ces deux effets sur la largeur 

des pics (premier terme = taille des cristallites et deuxième terme = microcontraintes) peuvent 

être séparées par une approche Williamson-Hall exprimée selon : 

𝛽 cos 𝜃 =  
𝜆

𝑑
+ 4𝜀𝑆 sin 𝜃 

 

Avec β, la largeur à mi-hauteur (rad), 2θ l’angle du pic (rad), λ la longueur d’onde du cuivre 

(0,156 nm) et εS les microcontraintes (%). La pente issue de la représentation de 𝛽 cos 𝜃 en 

fonction de sin 𝜃 nous donne accès à la valeur des microcontraintes, et l’ordonnée à l’origine 

renseigne sur la taille des cristallites (Figure II-5). 

 

Figure II-5. Déconvolution de l’effet de taille des cristallites du Li2S commercial de celui des 

microcontraintes sur la largeur des pics de diffraction par la méthode de Williamson-Hall6. 
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D’après la Figure II-5, les microcontraintes sont quasiment nulles au sein du matériau Li2S 

commercial (ε < 5.10-3 %) ce qui confirme un élargissement des pics purement dû à la taille 

des cristallites. Cette 2nde approche permet d’évaluer la taille des cristallites à 155 nm ± 5 nm, 

ce qui est très proche de la valeur obtenue avec la méthode de Scherrer. Ces résultats confirment 

la grande dimension des cristallites de Li2S commercial. 

Le taux de cristallinité du matériau a été mesuré par une quantification de la phase amorphe. La 

méthode repose sur le mélange, de composition massique connue, d’une référence interne, ici 

du TiO2 anatase, parfaitement cristallisé, avec de la poudre de Li2S. Le mélange est analysé par 

DRX (Figure II-6) et l’aire des pics de chaque phase est mesurée. De manière à obtenir une 

moyenne de la proportion d’amorphe, la mesure est réalisée sur trois paquets de pics contenant 

un pic de chaque phase dont les positions angulaires sont proches ; à savoir les pics (111) du 

Li2S et (101) du TiO2, les pics (220) du Li2S et (200) du TiO2 et les pics (311) du Li2S et (211) 

du TiO2, comme cela est illustré en Figure II-6. Après normalisation des intensités par rapport 

à celle du pic (111) du Li2S, le rapport des aires des pics des deux phases (TiO2 et Li2S) est 

calculé ce qui permet d’évaluer la fraction massique de Li2S cristallisée selon : 

 

𝜔𝐿𝑖2𝑆  𝑐𝑟𝑖𝑠𝑡𝑎𝑙𝑙𝑖𝑠é = 𝜔𝑇𝑖𝑂2 ∗  
𝐴𝐿𝑖2𝑆
        ‡

𝐴𝑇𝑖𝑂2 
∗
𝑘𝐿𝑖2𝑆

𝑘𝑇𝑖𝑂2
 

 ‡
𝐴𝐿𝑖2𝑆 (111)

𝐴𝑇𝑖𝑂2(101) 
  , 
𝐴𝐿𝑖2𝑆 (220)

𝐴𝑇𝑖𝑂2(200) 
 ou 

𝐴𝐿𝑖2𝑆 (311)

𝐴𝑇𝑖𝑂2(211) 
  

 

avec ωi la fraction massique de chaque phase introduite dans le mélange (en %), Ai l’aire du pic 

de la phase i (en unité arbitraire) et ki les coefficients d’absorption massique à la longueur 

d’onde Kα1 du cuivre. Ces coefficients d’absorption massiques sont calculés à partir des 

coefficients d’absorption tabulés des différents éléments, pondérés par leur fraction massique8. 

Les valeurs suivantes sont obtenues :  

𝑘𝐿𝑖2𝑆 = 65 𝑐𝑚
2. 𝑔−1 et 𝑘𝑇𝑖𝑂2 = 124 𝑐𝑚

2. 𝑔−1 

La fraction massique d’amorphe est ensuite extraite selon :  

𝜔𝐿𝑖2𝑆 𝑎𝑚𝑜𝑟𝑝ℎ𝑒 = 𝜔𝐿𝑖2𝑆 𝑑𝑎𝑛𝑠 𝑚é𝑙𝑎𝑛𝑔𝑒 − 𝜔𝐿𝑖2𝑆 𝑐𝑟𝑖𝑠𝑡𝑎𝑙𝑙𝑖𝑠é 
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Figure II-6. Diffractogramme RX du mélange Li2S commercial/TiO2 anatase 50/50 %m. Les pics de 

chaque phase, utilisés pour la quantification de la phase amorphe dans Li2S, sont indiqués sur la figure. 

Chaque couleur identifie un paquet de deux pics de chacune des phases pour lequel le calcul de phase 

amorphe a été réalisé. 

 

La moyenne du taux de phase amorphe dans le Li2S commercial est ainsi évaluée à 18 % ± 10 

%. Il peut être étonnant de trouver une telle part de phase amorphe dans le matériau commercial 

mais la méthode de quantification du taux de cristallinité n’est pas idéale notamment à cause 

de la préparation des échantillons qui empêche de faire des acquisitions longues et donc d’avoir 

un meilleur rapport signal/bruit. De même un affinement de Rietveld aurait pu confirmer cette 

valeur mais du fait de la forte réactivité de Li2S à l’humidité de l’air et de la technique de 

préparation des échantillons non idéale détaillée précédemment, il est impossible d’acquérir un 

diffractogramme pendant suffisamment de temps pour obtenir un rapport signal/bruit 

satisfaisant permettant l’application de la méthode de Rietveld. La méthode employée ici 

permet cependant de fournir une bonne approximation et de comparer les matériaux entre eux.   

 

Après les analyses structurales, une mesure BET par adsorption de N2, a permis d’évaluer la 

surface spécifique de ce matériau à ~2,0 m².g-1. En prenant l’hypothèse de particules isotropes 

(sphériques ou cubiques), cette valeur de surface spécifique BET peut s’écrire : 
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𝑆𝐵𝐸𝑇 = 
6

𝜌 ∗ 𝑑𝐵𝐸𝑇
 

 

Avec ρ, la densité du Li2S égale à 1,66 g.cm-3 et 𝑑𝐵𝐸𝑇, la dimension caractéristique de la 

particule (le diamètre dans le cas d’une particule sphérique et l’arrête dans le cas d’une particule 

cubique). La dimension caractéristique des particules constituant le Li2S commercial est 

évaluée à ~0,9 µm.  

 

Sur les images MEB de la Figure II-7 qui montrent la morphologie de cette poudre 

commerciale, de nombreux petits objets de l’ordre du micron sont visibles (~2 µm), et cela 

malgré la présence d’agglomérats de plusieurs dizaines de micromètres. Le caractère isolant du 

Li2S rendant l’acquisition d’images MEB à fort grossissement difficile, il a été compliqué 

d’estimer de manière exacte la taille des particules primaires en microscopie. Elle semble 

néanmoins être de l’ordre de quelques micromètres (entre 1 et 10 µm) ce qui s’avère cohérent 

avec la mesure BET de la surface spécifique. La dispersion de la taille des particules secondaires 

apparaît quant à elle très hétérogène (plus de 30 µm en moyenne voire davantage) et celles-ci 

forment de nombreux agglomérats. Cette dispersion en taille n’a malheureusement pas pu être 

évaluée précisément par granulométrie laser à cause de la réactivité de Li2S avec l’air et 

l’éthanol présents lors de la mesure.  

 

  

Figure II-7. Images MEB x2500 (a) et x6400 (b) du matériau Li2S commercial (Alfa Aesar, 99,9 % 

metal basis, -200 mesh). La barre d’échelle correspond à 10 µm. 

 

Pour conclure sur ce matériau de référence Li2S commercial, ses principales caractéristiques 

morphologiques sont résumées dans le Tableau II-1. 

(b) (a) 
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Tableau II-1. Résumé des principales caractéristiques morphologiques du matériau Li2S commercial. 

dMEB*  

(µm) 

dScherrer 

(nm) 

εS  

(%) 

dW-H 

(nm) 

Phase  

amorphe (%) 

SBET 

(m².g-1) 

dBET  

(nm)  

> 30 µm 145 ± 5 ~ 0 155 ± 5 18 ± 10 2,0 900 

*agglomérats 

 

Dans toute la suite de ces travaux de thèse et en référence à la grande dimension des cristallites, 

le Li2S commercial de référence sera nommé Li2S micrométrique (ou Li2S micrométrique 

commercial) en opposition aux deux autres matériaux Li2S élaborés au laboratoire selon les 

procédés décrits ci-après, et dont les principales caractéristiques sont présentées dans les 

paragraphes suivants. 

 

II.4. Procédé d’élaboration de Li2S par dissolution 

dans l’éthanol 

 

II.4.1. Description du protocole 
 

Le sulfure de lithium est un matériau commercialisé par de nombreux fournisseurs de produits 

chimiques (Alfa Aesar, Sigma Aldrich, Albemarle…). Cependant, il n’est pas possible de 

trouver du Li2S nanométrique sur le marché. Il a donc fallu mettre au point un procédé 

d’élaboration de Li2S à l’échelle nanométrique que l’on nommera par la suite Li2S 

nanométrique par opposition au Li2S commercial micrométrique. Comme discuté au chapitre 

bibliographie, un des procédés les plus simples et faciles à mettre en œuvre pour obtenir une 

poudre nanométrique en laboratoire est de passer par la solubilisation/reprécipitation dans 

l’éthanol du Li2S. 

Cette voie de synthèse est entièrement réalisée en boîte à gants sous atmosphère contrôlée et 

consiste à dissoudre la poudre de Li2S commercial (Alfa Aesar, 99,9 % metal basis, -200 mesh 

powder) dans de l’éthanol anhydre (Sigma Aldrich) séché sur tamis moléculaire 3 Å. L’étude 

de la limite de solubilité de Li2S dans l’éthanol, présentée ci-après au paragraphe II.4.2., a 

montré que Li2S était soluble au moins jusqu’à 1,5 mol.L-1. Une concentration moyenne de 0,7 

mol.L-1 a alors été choisie pour la solution mère. Après plusieurs heures d’agitation, la solution, 
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de couleur jaune, de Li2S dans l’éthanol, est centrifugée à 14,5.103 Rotations Par Minutes 

(RPM) pendant 10 à 20 minutes afin d’éliminer les impuretés présentes en suspension. Le 

surnageant est récupéré puis stocké en boîte à gants. Une poudre de Li2S blanche/ivoire 

pulvérulente est ensuite récupérée après évaporation sous agitation du solvant. L’influence de 

la température d’évaporation sur la morphologie de la poudre sera discutée au cours de ce 

chapitre. La poudre obtenue via ce procédé sera appelée par la suite Li2S « dissolution » en 

rappel de son protocole d’élaboration schématisé en Figure II-8. 

 

                                               

Figure II-8. Résumé du procédé d’élaboration de la poudre de Li2S « dissolution ». 

 

II.4.2. L’éthanol comme solvant de Li2S 
 

La première démarche a été de vérifier la stabilité de Li2S dans l’éthanol en réalisant un dosage 

au sel de plomb (Figure II-9 (a)). Sans séchage de l’éthanol, la décoloration prononcée du sel 

de plomb (de blanc à marron) prouve qu’un dégagement de H2S a lieu et donc que la réaction 

de dégradation de Li2S : Li2S + 2H2O → 2LiOH + H2S, se produit (Figure II-9 (b)). Cette 

réaction est due à la forte teneur en eau de l’éthanol évaluée par une mesure Karl Fisher à 150 

ppm (anhydrous, Sigma Aldrich, 99%). Un séchage sur tamis moléculaire 3 Å a permis 

d’abaisser cette teneur en eau à 10 ppm rendant négligeable par la suite le dégagement de H2S. 

La présence de LiOH dans les matériaux obtenus à partir de solutions de Li2S dans l’éthanol a 

de plus été systématiquement contrôlée par DRX. 

 

Solvant 

Li2S 

commercial 

Centrifugation Evaporation 
du solvant 
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Figure II-9. Photographie du montage du dosage de H2S par le sel de plomb lors de la solubilisation de 

Li2S dans l’éthanol (a) et des cartouches de sel de plomb avant (blanc) et après (marron) réaction avec 

H2S (b). 

 

Peu de caractérisations de la solution de Li2S dans l’éthanol sont répertoriées dans la littérature, 

l’espèce ou les espèces formées n’ont donc pas été clairement identifiées. La solution a donc 

été caractérisée par UV-visible (Figure II-10 (a)) et Résonnance Paramagnétique Electronique 

(RPE) (Figure II-11). 

 

Alors que le solvant éthanol n’absorbe quasiment pas entre 200 et 700 nm, deux bandes 

d’absorption se distinguent pour les solutions de Li2S dans l’éthanol à ~304 nm et ~367 nm 

(Figure II-10 (a)). Une bande intense est également visible en dessous de 270 nm mais dépasse 

la limite de saturation (fixée à 1 u.a.). Pour chacune des bandes, une évolution linéaire de 

l’absorbance en fonction de la concentration en Li2S est obtenue (Figure II-10 (b)). La loi de 

Beer-Lambert à ces longueurs d’onde est validée ce qui confirme l’indépendance de/des 

espèce(s) présentes vis-à-vis de réactions de dismutation/antidismutation en fonction de la 

dilution.  

 

 

Introduction 
de 6 mL 
d’EtOH  

Sel de plomb 
révélateur 

d’H2S 

Poudre de Li2S 

sous agitation 

(a) 

(b) 
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Figure II-10. Spectres UV-visible obtenus entre 200 nm et 700 nm pour des solutions de Li2S dans 

l’éthanol à des concentrations allant de 0,1 mol.L-1 à 1,5 mol.L-1. Le spectre de l’éthanol seul est ajouté 

pour comparaison. - Les mesures ont été enregistrées en transmission (Shimadzu UV-2600, double 

faisceau) dans des cuves en quartz (Hellma, Suprasil®) de 1 mm d’épaisseur, remplies en boîte à gants 

et fermées hermétiquement par un bouchon en téflon (a). Régressions linéaires de l’absorbance en 

fonction de la concentration de la solution de Li2S dans l’éthanol, de deux pics situés aux longueurs 

d’onde 304 nm et 367 nm (b). 

 

Les valeurs de coefficients d’extinction molaires ont été mesurées à                                                    

ε(304 nm) = 5,62 L.mol-1.cm-1 et ε(367 nm) = 1,18 L.mol-1.cm-1 pour les bandes à 304 nm et 367 nm 

respectivement, ce qui est faible comparé par exemple au coefficient du radical S3
•- dans le 

TEGDME  (ε = 4 115 L. mol-1.cm-1 à 617 nm9). 

Les bandes observées ici ne sont pas répertoriées dans la littérature dans laquelle les bandes 

d’absorption apparaissent généralement aux longueurs d’onde plus élevées avec les signatures 

classiques des polysulfures S8
2- à ~500 nm10–12 et 560 nm13, S6

2- à 480 nm10,13, S4
2- à 420 nm13–

16 et S3
•- à 617 nm10,11,13–15,17, bandes qui ne sont pas observées ici.  

Li2S étant faiblement soluble dans la majorité des solvants organiques couramment utilisés dans 

les batteries Li/S, à notre connaissance, aucune bande UV-visible n’est clairement attribuée à 

l’espèce S2- 18. Par conséquent, nous attribuons ces signatures à celles de l’ion S2- ou de la paire 

d’ions {S2-, 2Li+}, issus de la dissociation de Li2S dans l’éthanol. 

Enfin, une analyse RPE à 100K a permis de mettre en évidence l’absence de radical dans une 

solution de Li2S à 0,7 mol.L-1 dans l’éthanol (Figure II-11). 

 

(a) (b) 
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Figure II-11. Spectre RPE d’une solution de Li2S à 0,7 mol.L-1 dans l’éthanol, enregistré à 100K à 

l’aide d’un appareillage Bruker (EMX, cavité ER-4192ST, ER-4131 VT). 

 

La mise en solution de Li2S commercial dans l’éthanol permet par ailleurs d’éliminer une 

impureté présente dans la poudre initiale. En effet, lors de la centrifugation de la solution de 

Li2S, une poudre blanchâtre insoluble correspondant à environ 5 %m de la masse initialement 

introduite est récupérée. Une caractérisation par DRX permet de mettre en évidence la présence 

majoritaire de Li2CO3 (Figure II-12), composé pouvant provenir de la réaction de Li2S avec 

CO2 et H2O ou de résidus de synthèse (Li2CO3 étant par exemple l’un des précurseurs 

d’élaboration de Li2S à partir de soufre19). Quelques traces de Li2SO4 (précurseur également 

connu de Li2S
20) et de Li2S résiduel sont également observés. Au regard de la pureté du matériau 

annoncée à 99,9 % (traces d’oxydes métalliques) par le fournisseur, cette fraction massique de 

5 %m est assez élevée, une partie de ces impuretés peut être issue de la dégradation de Li2S lors 

du stockage ou de la réactivité de celui-ci lors de sa mise en solution dans l’éthanol. 

 



Chapitre II : Elaboration de nanoparticules de sulfure de lithium, Li2S 

 
79 

 

 

Figure II-12. Diffractogramme RX de la fraction insoluble recueillie après centrifugation à 14,5x103 

RPM pendant 10 min d’une solution de Li2S à 0,7 mol.L-1 dans EtOH. 

 

En conclusion, la dissolution dans l’éthanol de Li2S ne conduit pas à l’altération du composé 

en solution. En particulier, aucun radical n’est formé et aucune réaction parasite importante ne 

semble avoir lieu, ce qui a permis de confirmer que l’éthanol est un bon solvant pour la 

solubilisation de Li2S, qui permet en outre l’élimination des impuretés comme Li2CO3. 

L’influence de cette méthode de préparation sur la taille et la morphologie des particules est 

discutée dans le paragraphe suivant. 

 

II.4.3. Caractérisations de Li2S « dissolution » 
 

II.4.3.1. Caractérisations morphologiques 
 

La caractérisation DRX de la poudre obtenue après évaporation du solvant à 75°C 

(~température d’ébullition d’EtOH) montre que le Li2S cristallise selon la phase cubique de 

type antifluorite Fm-3m21 (PDF n°00-026-1188), de manière comparable au matériau Li2S 

commercial (Figure II-13). Les pics de Bragg sont cependant nettement plus larges que ceux 

du Li2S précurseur commercial, ce qui traduit une réduction de la taille des cristallites.  
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Figure II-13. Diffractogramme RX de la poudre de Li2S « dissolution » obtenu après évaporation 

d’une solution de Li2S dans l’éthanol à 0,7 mol.L-1 à 75°C en boîte à gants – Comparaison avec le 

diffractogramme du Li2S précurseur commercial. L’indexation des réflexions de Bragg est faite selon 

la carte PDF n°00-026-1188. 

 

La répartition des intensités relatives est différente entre les deux matériaux. Par exemple, le 

rapport des intensités du pic (200) à ~31,42° avec le pic (111) à ~27°, est d’environ 0,2 pour le 

Li2S précurseur, contre ~1 pour le « Li2S dissolution ». Le pic (222) n’est plus visible pour le 

« Li2S dissolution » alors que les pics (200) et (400) sont au contraire plus intenses, traduisant 

une orientation préférentielle selon la famille de plans {200}. Par ailleurs, le pic (311) est 

beaucoup plus large que les autres ce qui signifie que les dimensions perpendiculaires à ce plan 

sont en moyenne plus faibles. Ces observations structurales laissent sous-entendre une 

croissance des grains de Li2S en forme de plaquettes et/ou d’aiguilles que l’on retrouve 

d’ailleurs sur les clichés observés par Microscopie Electronique à Balayage (MEB) (Figure II-

15). 

Le calcul de Scherrer a permis d’évaluer la taille moyenne des cristallites selon les pics (200), 

(220) et (400) à environ 18 nm ± 5 nm et d’environ 6 nm ± 5 nm selon le pic (311). Ces 

résultats confirment l’orientation préférentielle du matériau et la forme des cristallites en 

plaquettes/aiguilles (anisotropie). Néanmoins, le procédé d’élaboration utilisé ici a bien conduit 

à la réduction de la taille des cristallites par rapport au matériau de départ. L’application de la 

méthode Williamson-Hall (Figure II-14) montre que contrairement au Li2S précurseur 
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commercial, le Li2S « dissolution » possède des microcontraintes internes. De nouveau, du fait 

de l’anisotropie du matériau, deux familles de plans (hkl) sont distinguables :  

• La 1ère dont les harmoniques sont du type (hk1), h,k impair, (h22), h pair.  

• La 2ème dont les harmoniques sont du type (hk0) avec h, k pairs. 

Les microcontraintes sont évaluées à εS1 = 1 % pour la 1ère famille et εS2 = 0,45 % pour la 

seconde famille (présence de défauts structuraux, distorsion de plans…) pour une taille de 

cristallites de 68 nm ± 5 nm et 12 nm ± 5 nm respectivement. Ces valeurs sont supérieures aux 

valeurs obtenues par le calcul de Scherrer, ce qui est logique puisque la méthode Williamson-

Hall s’affranchit de l’élargissement des pics dû aux microcontraintes. Elles confirment 

cependant une nouvelle fois les cristallites en plaquettes/aiguilles visibles au MEB. Le procédé 

par dissolution/évaporation entraîne donc la formation de contraintes dans la structure du 

matériau ce qui permet sans doute d’expliquer l’asymétrie et l’allure très évasée des pieds de 

pics de diffraction. En particulier, le pic (311) se distingue des autres ce qui démontre là encore 

une forme non isotrope des cristallites (confirmée par les calculs de Scherrer et Williamson-

Hall). 

 

Figure II-14. Déconvolution de l’effet de taille des cristallites de celui des microcontraintes sur la 

largeur des pics de diffraction du Li2S « dissolution » par l’approximation Williamson-Hall6. 
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Ce procédé d’élaboration de Li2S modifie fortement la cristallinité du matériau car la moyenne 

du taux de la phase amorphe y est évaluée à 85 % ± 10 %. Le Li2S « dissolution » est donc très 

faiblement cristallin, ce qui explique les faibles intensités des pics de diffraction. 

Par ailleurs, une importante augmentation de la surface BET a été mesurée pour ce matériau 

avec une valeur de 140 m².g-1, soit 68 fois celle mesurée pour le Li2S commercial. Ce matériau 

est donc beaucoup plus divisé que le Li2S commercial. Pour simplifier mais en gardant une 

bonne approximation, une géométrie isotrope des particules est supposée et permet d’évaluer 

leur dimension caractéristique à ~13 nm, valeur quasiment identique à la taille des cristallites 

obtenue pour la deuxième famille de plans ((111), (311), (331) …), ce qui est parfaitement 

cohérent car la mesure BET qui révèle essentiellement les plus petites dimensions.   

Les images MEB présentées en Figure II-15 montrent une grande hétérogénéité de forme des 

particules pour ce matériau. Des structures de formes assez irrégulières en aiguilles ou en 

prismes allongés de l’ordre de quelques microns (et d’épaisseur inférieure à 0,5 µm) se 

distinguent sur les Figures II-15 (a) et (b). D’autres, en feuillets/plaquettes et rosaces inférieures 

à 1 µm, et d’épaisseur inférieure à 0,05 µm, ponctuellement reportées dans la littérature22 sont 

clairement visibles à plus fort grossissement (Figures II-15 (c) et (d)). Ces structures sont 

similaires à celles observées par Carbone et al.22 et en sont en accords avec les résultats DRX. 

En conclusion, des structures anisotropes (plaquettes et aiguilles), de faible dimension (< 30 

nm) mais assemblées en agglomérats de grande dimension (> 30 µm) sont observées en accord 

avec la DRX et la mesure BET. L’impact principal de ce procédé est donc la réduction de la 

taille des cristallites et l’augmentation de la porosité des agglomérats. 
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Figure II-15. Images MEB de la poudre de Li2S « dissolution » obtenues à différents grossissements 

(a), (b), (c), (d). La barre de mesure correspond pour chaque photo à 5 µm et à 2,5 µm pour (d). 

 

Par ailleurs, il est probable que la température d’évaporation du solvant influence fortement la 

morphologie de la poudre ainsi que la réponse en diffraction des rayons X. Cette étude fait 

l’objet du paragraphe suivant. 

 

II.4.3.2. Influence de la température d’évaporation du solvant 
 

L’influence de la température d’évaporation du solvant sur la cristallinité de la poudre de Li2S 

a été étudiée. En complément des tests réalisés à 75°C (décrits précédemment), la température 

d’évaporation de l’éthanol a été limitée à 60°C ou au contraire augmentée à 100°C, tandis que 

les poudres obtenues ont été caractérisées par DRX (Figure II-16).  

 

(a) (b) 

(c) (d) 
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Figure II-16. Diffractogrammes RX de poudres de Li2S « dissolution » obtenues par évaporation de 

l’éthanol à différentes températures : 60°C, 75°C et 100°C. Afin de pouvoir comparer les matériaux, 

les intensités ont été normalisées par rapport au pic (111) du Li2S. 

 

L’analyse MEB n’a pas permis de mettre en évidence un changement de la morphologie des 

particules avec la température d’évaporation de l’éthanol. En revanche, de nouveaux pics de 

diffraction apparaissent en particulier à une température d’évaporation de 60 °C (signalés par 

des losanges violets sur la Figure II-16). L’analyse de l’éthanol par GC-MS n’a révélé aucune 

impureté présente dans le solvant, qui aurait pu co-cristalliser avec Li2S. Par ailleurs, afin de 

s’assurer que cette phase ne résulterait pas d’une mauvaise préparation de l’échantillon ou d’une 

exposition à l’air pendant l’acquisition du diffractogramme, une mesure par DRX en 

transmission (dans un capillaire préparé et scellé en boîte à gants) a été réalisée et a confirmé 

ces observations. Quelques pics ont pu être attribués à la phase LiOH (probablement issue de 

la réaction de Li2S avec l’eau présente dans l’éthanol) mais aucune table de diffraction n’a 

permis d’identifier les autres pics. La température d’évaporation du solvant pour la suite des 

travaux a été fixée à 75 °C car elle présente le meilleur compromis en termes de proportion de 

pics d’impuretés et d’énergie consommée. 

Des analyses par Résonnance Magnétique Nucléaire (RMN) du proton et du carbone C13 

menées dans le diméthylsulfoxyde (DMSO) deutéré ont cependant mis en évidence la présence 

d’éthanol résiduel dans le matériau, même si la réponse en RMN du proton n’a pas permis de 
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détecter le proton de la fonction alcool (Voir Annexe n°2 pour les spectres). En effet les 

déplacements chimiques en C13 du CH2 et du CH3 correspondent à ceux de l’éthanol et non pas 

à ceux de l’éthanolate de lithium (LiOEt), qui était pressenti comme produit de la réaction du 

Li2S et de l’éthanol. La proportion d’éthanol résiduel déterminée par RMN du proton, malgré 

le séchage intensif de la poudre, est d’environ 5 %m. On ne peut cependant pas exclure la 

présence d’un composé LiOEt · X-EtOH, donnant en RMN 13C un déplacement intermédiaire. 

De plus, un singulet est clairement observable à un déplacement chimique de -4 ppm (zone 

caractéristique des hydrures), cette signature n’est pas corrélée aux protons de l’éthanol, elle 

est donc la signature d’un autre composé présent dans le milieu. Nous ne pouvons pas exclure 

que ce composé observé à -4 ppm puisse provenir d’une réactivité entre les traces d’eau du 

DMSO deutéré et du Li2S. Il n’a pas été possible d’identifier clairement ce composé, mais la 

présence de LiH semble peu compatible avec une réaction dans l’éthanol. 

Très peu de données DRX sur LiOEt sont reportées dans la littérature, seule une publication de 

1976 rapporte sans grande précision les 25 premières raies de diffraction de l’éthanolate de 

lithium. De plus, Ya et al.25 évoquent le fait que LiOEt serait solvaté par deux molécules 

d’éthanol lorsque la température d’évaporation du solvant est inférieure à 63°C : la phase solide 

présente pourrait donc être composée de LiOEt · 2EtOH. Cependant aucune donnée 

cristallographique n’étant rapportée pour ce composé, tout ou partie des pics de diffraction 

observés dans notre cas lui sont probablement attribuables, tout comme une possible signature 

UV-visible. En DRX, les nombreux pics aux bas angles attestent d’un composé ayant une 

grande maille cristalline, ce qui serait cohérent pour un composé solvaté comme LiOEt · 

2EtOH. Par ailleurs, plus la température d’évaporation du solvant augmente, moins ces pics aux 

bas angles sont visibles, ce qui indiquerait que l’éthanolate de lithium est effectivement 

désolvaté après élimination de l’éthanol résiduel à plus haute température. Cet éthanol résiduel 

dans la structure du matériau pourrait également expliquer les microcontraintes internes 

observées pour le Li2S « dissolution ». 

Ce composé peut être obtenu par réaction de S2-, base du couple HS-/S2- (pKa, = 12,926) avec 

l’éthanol EtOH/EtO- (pKa de 15,926), conduisant à la formation de SH- et EtO- qui en présence 

d’ions Li+ produisent l’éthanolate de lithium (EtOLi) et l’hydrogénosulfure de lithium (LiSH). 

De plus, Kurzin et al. ont montré en réalisant des solutions de Na2S dans l’éthanol et en filtrant 

les résidus solides, que NaSH est majoritairement présent dans la phase solide alors que NaOEt 
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se retrouve dans la phase liquide23. Un phénomène similaire pourrait se produire lors de la 

dissolution de Li2S dans l’éthanol. 

 

En conclusion, le Tableau II-2 rassemble les principales données physico-chimiques mesurées 

pour Li2S « dissolution ». Le principal avantage de la technique d’élaboration par 

solubilisation/évaporation reste donc sa facilité de mise en œuvre et les possibilités 

d’élaboration des électrodes qu’elle ouvre. Cependant, elle possède des inconvénients : la 

formation de phases supplémentaires (difficulté d’élimination du solvant), un matériau 

quasiment amorphe et l’utilisation de Li2S commercial coûteux (7,45€/g pour un lot de 250g27). 

Un autre procédé d’élaboration a donc été envisagé en exploitant la réduction du soufre en voie 

liquide. 

 

Tableau II-2. Résumé des principales caractéristiques physico-chimiques et morphologiques du 

matériau Li2S « dissolution ». 

dMEB* 

(µm)  

dScherrer 

(nm) 

εS  

(%) 

dW-H  

(nm) 

Phase 

amorphe (%) 

 SBET 

(m².g-1) 

dBET  

(nm)  

> 30 µm 
18 ± 5 1 68 ± 5 

85 ± 10 140 13 
6 ± 5 0,45 12 ± 5 

*agglomérats 
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II.5. Procédé d’élaboration de Li2S par réduction 

du soufre 

 

II.5.1. Description du protocole  
 

En 1978, Gladysz et al.28 présentent une méthode de synthèse de Li2S en solution dans le 

tétrahydrofurane (THF) via la réduction de soufre élémentaire par le triéthylborohydrure de 

lithium, LiEt3BH. Le principe réside en la réduction spontanée de S8 selon la réaction suivante 

en une seule étape : 

 

𝑆8 + 16𝐿𝑖𝐸𝑡3𝐵𝐻 
𝑑𝑎𝑛𝑠 𝑇𝐻𝐹
→       8𝐿𝑖2𝑆 + 8𝐻2 + 16𝐸𝑡3𝐵 

 

L’utilisation de cette méthode revient à environ 4,4€/gLi2S lorsqu’environ 368g de Li2S (quantité 

formée pour 1L de solution de LiEt3BH acheté) sont formés27,29, elle est donc a priori moins 

onéreuse que la méthode précédente. Le LiEt3BH est un réducteur puissant qui est utilisé en 

solution à 1,0 mol.L-1 dans le THF et commercialisé sous le nom de solution Super Hydride® 

(Sigma Aldrich)29. Cette solution, ainsi que le Li2S formé pendant la réaction, sont sensibles à 

l’air et doivent être manipulés sous atmosphère contrôlée. Ainsi, la synthèse est entièrement 

réalisée sous atmosphère argon, le montage utilisé, dont le schéma est présenté en Figure  II-

17, est préalablement préparé en boîte à gants où le soufre anhydre est introduit dans le ballon 

et la solution dans l’ampoule de coulée. Cette réaction libère un volume important de 

dihydrogène, c’est pourquoi elle n’est pas réalisée en boîte à gants (réduction des tamis 

moléculaires), mais à l’extérieur sous flux d’argon. La solution de LiEt3BH dans le THF est 

introduite goutte à goutte afin de contrôler le dégagement de H2 et prévenir d’une surpression, 

jusqu’à apparition des premiers cristaux de Li2S. La suspension de Li2S dans THF est ensuite 

laissée sous agitation pendant environ 2h pour s’assurer que la réaction soit complète, avant 

évaporation du solvant sous vide. Enfin, la poudre récupérée est lavée dans le THF puis 

centrifugée et séchée plusieurs fois en boîte à gants afin d’éliminer le résidu organique 

majoritaire Et3B (soluble dans le THF). L’efficacité du lavage est évaluée par une 

caractérisation GC-MS du solvant de lavage qui permet de détecter la présence du résidu 

organique Et3B. Une fois que le Et3B n’est plus détecté par GC-MS dans le THF de lavage, le 

Li2S obtenu est considéré comme propre (Figure II-17 (c)). Un rendement d’environ 85 % est 
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obtenu en moyenne pour cette technique d’élaboration et le Li2S élaboré selon cette méthode 

sera appelé Li2S « réduction » par la suite. 

 

                                                              

 

 

Figure II-17. Schéma du procédé d’élaboration de Li2S en voie liquide par réduction du soufre via 

LiEt3BH. (a) – Photographie du montage (b) – Poudre de Li2S obtenue après lavages et séchage (c). 

Le montage est entièrement réalisé en boîte à gants puis est placé sous flux d’argon pendant toute la 

durée de la réaction. 

 

II.5.2. Caractérisations de Li2S « réduction » 
 

La caractérisation du matériau Li2S « réduction » par DRX montre que la phase obtenue est 

cubique de structure Fm-3m tout à fait similaire à la phase observée pour le Li2S précurseur 

commercial (Figure II-18). Les intensités relatives suivent les valeurs des fiches de référence 

Ampoule de coulée 
isobare contenant la 

Solution Super Hydride® 

Robinet permettant 
l’arrivée d’argon et le 

dégagement de H2 

Suspension dans THF 
de Li2S formé et de S8 

consommé 

Agitation 
magnétique 

(a) (b) 

(c) 
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JCPDS ce qui montre que les cristallites de ce matériau sont isotropes (contrairement au Li2S 

« dissolution »). La largeur plus importante des pics de diffraction pour le Li2S « réduction » 

par rapport au Li2S commercial traduit quant à elle une taille des cristallites plus faible (Figure 

II-18).  

 

 

Figure II-18. Diffractogramme RX de la poudre de Li2S « réduction » – Comparaison avec le 

diffractogramme de Li2S précurseur commercial – Indexation des réflexions de Bragg selon la carte 

PDF n°00-026-1188. 

 

Un calcul de Scherrer a permis d’évaluer la taille moyenne des cristallites de ce matériau à 

environ 9 nm ± 5 nm. L’approche Williamson-Hall présentée en Figure II-19 montre que ce 

matériau possède également des microcontraintes internes évaluées à εS = 0,22 % (Figure II-

19), deux fois moins importantes que pour le Li2S « dissolution ». Toujours selon cette même 

approche, la taille des cristallites est évaluée à environ 11 nm ± 5 nm ce qui est en bon accord 

avec la valeur obtenue par la méthode de Scherrer. Enfin, les caractérisations DRX ont permis 

de mesurer la part de Li2S amorphe à environ 63 ± 10 % selon le même protocole que détaillé 

pour le Li2S commercial. Cette technique d’élaboration de Li2S permet donc bien d’obtenir des 

nanocristallites isotropes sans passer par l’emploi de précurseur Li2S commercial coûteux et 

impur. L’inconvénient principal reste que le matériau est majoritairement amorphe. 
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Figure II-19. Déconvolution de l’effet de taille des cristallites de celui des microcontraintes sur la 

largeur des pics de diffraction du Li2S « réduction » par la méthode de Williamson-Hall6. 

 

Par ailleurs, parmi les trois types de matériaux, le Li2S « réduction » possède la plus grande 

surface spécifique mesurée par BET avec 159 m².g-1. En supposant une géométrie isotrope 

simplifiée des particules, leur dimension caractéristique peut être évaluée à ~11 nm ± 2 nm, ce 

qui est en très bon accord avec la mesure de la taille des cristallites par DRX. 

A nouveau, peu de différences sont visibles par MEB à faible grossissement entre le Li2S 

« réduction » et le Li2S commercial. En effet, le Li2S « réduction » présente de gros agglomérats 

de plusieurs dizaines de micromètres (Figures II-20 (a) et (b)) ainsi que des particules 

polygonales plus petites de l’ordre du micron (Figure II-20 (c)).  
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Figure II-20. Images MEB de la poudre de Li2S « réduction » obtenues à différents grossissements 

(a), (b), (c). La barre de mesure correspond pour chaque photo à 5 µm. 

 

La différence entre les deux matériaux Li2S nanométriques préparés lors de cette étude 

(« dissolution » et « réduction »), est clairement visible à fort grossissement comme présenté 

sur la Figure II-21.  

 

          

Figure II-21. Clichés MEB à fort grossissement de la poudre de Li2S « dissolution » (a) en 

comparaison de la poudre de Li2S « réduction » (b) - La barre d’échelle représente 1 µm dans les deux 

cas. 

(c) 

(b) (a) 

(b) (a) 
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La structure en feuillets est en effet absente dans la poudre de Li2S « réduction ». Par ailleurs, 

l’aspect de la poudre diffère d’un lot à l’autre notamment au niveau de sa couleur qui peut varier 

du blanc nacré au jaune pâle. Ces différences d’aspect ont été reliées aux conditions de lavage 

de la poudre au THF. Afin de s’assurer que ce post-traitement ne modifie pas la morphologie 

des particules (agglomération, dissolution partielle…), les clichés MEB de la même poudre 

lavée et non lavée ont été enregistrés et sont présentés en Figure II-22. Peu de différences sont 

visibles entre les deux clichés, le lavage au THF a donc peu d’influence sur la morphologie des 

particules et des agglomérats, tout en permettant d’éliminer les résidus de produits organiques 

(LiEt3BH, triéthylborane : Et3B…). Cependant, des analyses XPS ont montré que la 

contribution de l’orbitale 1s du carbone était légèrement plus importante pour une poudre lavée 

au THF par rapport à une poudre non lavée. Il est donc éventuellement possible que le lavage 

au THF produise un dépôt de carbone à la surface des particules de Li2S. 

 

          

Figure II-22. Clichés MEB de la poudre de Li2S « réduction » issue du même lot avant lavage au THF 

sous agitation (a) et après trois lavages au THF, centrifugation et séchage en boîte à gants (b). La barre 

d’échelle représente 10 µm. 

 

Pour conclure sur les caractéristiques des trois matériaux étudiés dans ce manuscrit, le Tableau 

II-3 compare les différentes propriétés physico-chimiques et morphologiques de la poudre de 

Li2S commercial, de Li2S « dissolution » et de Li2S « réduction ». 

 

 

 

(a) (b) 
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Tableau II-3. Tableau récapitulatif et comparatif des propriétés physico-chimiques et morphologiques 

des matériaux Li2S.  

Matériau 
dMEB 

(µm) 

dScherrer  

(nm) 

εS  

(%) 

dW-H 

(nm) 

Phase 

 amorphe (%) 

SBET 

(m².g-1) 

dBET  

(nm) 

Li2S commercial > 30 µm 145 ± 5 ~0 155 ± 5 ~ 18 (I)* 2,0 900 

Li2S « dissolution » > 30 µm 
18 ± 5 0,45 68 ± 5 

~ 85 (NI)* 140 13 
6 ± 5 1 12 ± 5 

Li2S « réduction » > 30 µm 9 ± 5 0,22 11 ± 5 ~ 63 (I)* 159 11 

*I = Isotrope et NI = Non Isotrope 

 

Au chapitre suivant, ces propriétés physico-chimiques et morphologiques des matériaux seront 

corrélées aux performances électrochimiques obtenues pour chaque matériau. 

 

II.6. Caractérisations des matériaux par XPS 

 

Afin d’analyser un peu plus finement les matériaux d’un point de vue physico-chimique et 

notamment la présence d’impuretés ou de phases amorphes en surface, les trois matériaux ont 

été analysés par spectrophotométrie photoélectronique X (XPS) à la plateforme PNFC du CEA 

Grenoble avec l’aide du Dr Anass Benayad. 
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Figure II-23. Spectres XPS de survol (décalés en ordonnées) des différents matériaux Li2S avec 

identification des différentes orbitales atomiques de cœur. Les spectres sont calibrés par rapport à 

l’orbitale 1s du carbone à 284,8 eV. 

 

La Figure II-23 présente les spectres de survol obtenus à partir des trois matériaux décrits 

précédemment. Les principaux éléments identifiés sont l’oxygène (O 1S), le carbone (C 1s), le 

soufre (S 2s et S 2p) et le lithium (Li 1s). La synthèse du Li2S « réduction » étant entièrement 

réalisée dans des éléments de verrerie et sous agitation, il n’est pas étonnant de retrouver des 

traces de silicium dans le matériau. De manière plus surprenante, quelques traces de fluor sont 

observées en surface du Li2S « dissolution » (et dans une moindre mesure dans le Li2S 

commercial et le Li2S « réduction »), possiblement issus de l’atmosphère de la boîte à gants 

dans laquelle les produits sont manipulés.  
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Figure II-24. Spectres XPS déconvolués de l’orbitale 2p du soufre du matériau Li2S commercial (a), 

Li2S « réduction » (lavé au THF) (b) et Li2S « dissolution » (c). 

 

(a) 

(b) 

(c) 
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La déconvolution du pic de l’orbitale S 2p permet de confirmer la présence du doublet 

caractéristique des sulfures à environ 160 eV (Figure II-24). En effet, le spectre XPS du S 2p 

possède deux composantes spin-orbital, S 2p1/2 et S 2p3/2, distantes d’environ ΔE = 1,16 eV et 

de rapport d’intensités de 0,5130. Ce doublet est caractéristique de l’anion S2- du composé Li2S. 

Si l’on s’intéresse au spectre du matériau Li2S « réduction », l’orbitale S 2p présente un unique 

doublet qui peut être attribué aux ions S2- (Figure II-24 (b)). Une légère oxydation de surface 

peut néanmoins être notée, sans doute due à la méthode de préparation de la poudre (utilisation 

de solvant, transfert à l’extérieur de la boîte à gants…), et traduite par la présence d’un pic 

attribué aux liaisons de type S – O à environ 167 eV. La surface de ce matériau semble présenter 

la plus grande pureté en comparaison des matériaux Li2S commercial et Li2S « dissolution ». 

Les spectres de ces derniers semblent similaires puisque les orbitales de chacun des matériaux 

possèdent 3 doublets (Figures II-24 (a) et (c)). En particulier, un doublet est observé à plus 

faible énergie de liaison, à ~159 eV que celle du doublet attribué à S2-. Il correspondrait à un 

état réduit du soufre, toutefois déjà présent à son degré d’oxydation le plus bas dans Li2S. Ce 

doublet pourrait donc traduire des défauts du matériau (substitution locale du soufre par le 

lithium par exemple…). Une différence majeure est cependant notée pour le Li2S commercial, 

qui possède une forte contribution de type SO4
2-, qui confirme la présence dans la poudre initiale 

du composé Li2SO4 déjà identifié en DRX. Ce composé est par ailleurs identifié sur l’orbitale 

1s de l’oxygène pour la poudre de Li2S commercial avec également la présence de traces 

d’oxydes métalliques comme cela est annoncé par le fournisseur. 

L’ajout d’une troisième contribution à plus forte énergie de liaison (~161,8 eV) est nécessaire 

pour décrire les spectres de l’orbitale 2p du soufre de ces deux matériaux (Figures II-24 (a) et 

(c)). La présence de ce doublet à plus haute énergie est la signature d’un soufre au degré 

d’oxydation supérieur à -2. Agostini et al.31 attribuent ce pic à Li2S2 tandis que Nandasiri et al.30 

parlent plutôt d’une composante liée à des atomes de soufre terminaux dans une structure de 

type Li2Sx. Dans les deux cas il s’agit d’espèces polysulfures qui traduiraient donc l’oxydation 

partielle de surface du Li2S. Néanmoins, l’environnement du soufre dans LiSH étant légèrement 

plus oxydé que dans Li2S (l’hydrogène est plus électronégatif que le lithium), il est possible que 

la présence de LiSH (notamment dans le Li2S « dissolution ») soit responsable de ce doublet 

supplémentaire. 
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Par ailleurs, l’analyse des spectres des orbitales 1s du carbone et de l’oxygène pour le matériau 

Li2S « dissolution » montre la présence non négligeable de liaisons organiques de type C – O à 

~288,5 eV et ~533 eV respectivement ainsi qu’une forte contribution C - C (Figure II-25).  Ces 

pics sont probablement attribuables à l’éthanol résiduel et/ou éthanolate de lithium solvaté 

identifié en DRX et RMN. 

 

           

Figure II-25. Déconvolution des spectres de l’orbitale 1s du carbone (a) et 1s de l’oxygène (b) du 

matériau Li2S « dissolution ». 

 

Ces résultats XPS, en accord avec la RMN montrent ainsi que le matériau Li2S « dissolution » 

contient des impuretés qui pourraient être essentiellement de l’éthanol mais aussi issues de la 

réaction entre Li2S et l’éthanol, même si cette dernière semble négligeable. Plus étonnant, il 

s’avère que le Li2S commercial est oxydé en surface avec la possible présence de polysulfures. 

La présence de Li2SO4, parfois détecté en DRX (en fonction du lot), est moins étonnante 

puisqu’il s’agit d’un précurseur de Li2S. Enfin, l’élaboration de Li2S par réduction du soufre 

conduit au matériau à la surface la plus pure. Toutes ces observations soulignent la sensibilité 

de Li2S, notamment de sa surface, et sa rapide dégradation si les précautions de manipulation 

ne sont pas suffisantes. L’utilisation en boîte à gants semble requise mais est contraignante. 

Aussi la possibilité de manipuler le matériau Li2S en salle anhydre faciliterait grandement son 

utilisation. Une étude de la stabilité de Li2S en salle anhydre a donc été menée et fait l’objet du 

paragraphe suivant. 

 

(a) (b) 
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II.7. Stabilité des matériaux Li2S en salle anhydre 

 

Une des contraintes liées à l’utilisation du matériau Li2S est sa sensibilité à l’air (et en particulier 

à l’humidité) qui nécessite de le manipuler sous atmosphère contrôlée d’argon en boîte à gants. 

Afin d’envisager une application à plus grande échelle que celle du laboratoire, une étude de la 

stabilité du Li2S en salle anhydre (point de rosée à -40°C) a été menée. Dans un premier temps, 

de manière à mettre en évidence l’évolution du matériau en atmosphère non contrôlée, une 

quantité de Li2S a été placée à l’air libre (87 % d’humidité) pendant 45 minutes avant d’être 

caractérisée en DRX (Figure II-26). La phase Li2S cubique reste présente tandis que d’autres 

pics peu intenses (traces) apparaissent sur le diffractogramme et en particulier entre 24° et 38°. 

Ces pics traduisent la réaction de Li2S avec le CO2 et l’humidité de l’air et appartiennent 

majoritairement aux phases LiOH et Li2CO3.  

 

 

Figure II-26. Diffractogramme de la poudre de Li2S commercial placée 45 min à l’air avec 87 % 

d’humidité. Identification de la phase Li2S PDF n°00-026-1188. Encadré : Zoom sur la zone entre 24° 

et 38° où l’apparition de nouveaux pics est la plus visible (les flèches vertes matérialisent ces 

nouvelles phases). 

 

Une quantité de poudre de Li2S commerciale ainsi que de Li2S « réduction » (qui présente une 

plus grande surface spécifique et donc a priori une plus grande réactivité) a été placée en salle 
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anhydre pour évaluer la stabilité des poudres dans le temps. Après différents temps de contact 

avec l’atmosphère anhydre, un échantillon de poudre est prélevé puis analysé par DRX. 

L’évolution des diffractogrammes dans le temps est présentée en Figure II-27 et indique 

l’absence de réactivité, et cela même après des dizaines d’heures (48h) voire même quelques 

mois : la phase cubique Li2S reste intacte, aucun élargissement des pics ni aucune modification 

des intensités relatives ne sont observés, et les diffractogrammes sont superposables. De même, 

aucune phase supplémentaire n’est observée même après 24h pour le matériau Li2S 

« réduction » (en particulier entre 24° et 38°). Ces résultats ont été confirmés par plusieurs 

méthodes de préparation des échantillons et attestent de la bonne stabilité de Li2S en salle 

anhydre. Cela ouvre donc la possibilité de manipuler le matériau plus aisément qu’en boîte à 

gants et permet d’envisager un passage à plus grande échelle facilité, notamment en vue 

d’enductions grande longueur et de prototypage. 

 

 

Figure II-27. Evaluation en DRX de la stabilité en salle anhydre du Li2S commercial (a) et du Li2S 

« réduction » (b). Encadrés : Zoom sur la zone entre 24° et 38° où l’apparition de nouvelles phases est 

la plus visible. Le matériau est exposé à l’atmosphère de la salle anhydre pendant différents temps 

mentionnés sur la figure avant analyse par DRX et les intensités sont normalisées par rapport au pic 

(111) le plus intense de la phase Li2S. 

 

Par ailleurs, pour s’assurer définitivement de la stabilité de Li2S en salle sèche, il serait pertinent 

de contrôler l’état de surface des matériaux par XPS mais également d’évaluer les performances 

électrochimiques du matériau après stockage en salle. 

 

(a) (b) 
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II.8. Conclusions 

 

Les différents matériaux présentés dans ce chapitre sont la base des travaux de thèse décrits 

dans ce manuscrit et dont l’un des objectifs principaux est d’étudier l’influence de la taille des 

particules de Li2S sur le mécanisme électrochimique de première charge. Le matériau Li2S 

commercial est appelé Li2S micrométrique (particules sub-microniques), en opposition aux 

matériaux synthétisés par la suite appelés Li2S nanométrique. Deux types de voies d’élaboration 

ont été explorées : la dissolution de Li2S commercial dans l’éthanol puis évaporation du solvant 

(appelé Li2S « dissolution ») et la réduction du soufre via LiEt3BH (appelé Li2S « réduction »).  

Les différentes caractérisations ont montré que la différence entre les matériaux ne résidait pas 

tant au niveau des tailles de particules, mais plutôt au niveau de la taille des cristallites, calculée 

par DRX et de la surface spécifique (morphologie des agglomérats). Une taille de l’ordre de la 

dizaine de nanomètres pour les matériaux Li2S « dissolution » et « réduction » a été estimée, 

contre plusieurs centaines de nanomètres pour Li2S commercial. Les deux techniques 

d’élaboration de Li2S « nanométrique » induisent des microcontraintes internes dans les 

matériaux. Non négligeables dans le cas du Li2S « dissolution », elles conduisent à une 

anisotropie de taille de particules absente dans les deux autres matériaux. Ces deux familles de 

matériaux, micrométrique et nanométrique, différent également du point de vue de leur 

cristallinité, qui est beaucoup plus faible pour le Li2S commercial.  

Enfin, les observations RMN, DRX et XPS ont révélé que le matériau Li2S « dissolution » 

contient la plus grande proportion d’impuretés. Plusieurs « impuretés » ont été observées 

comme LiOH, des résidus de EtOH, voire LiOEt et LiSH.   

L’étape suivante consiste en l’évaluation des performances électrochimiques des trois 

matériaux Li2S micrométrique, « dissolution » et « réduction ». Le chapitre suivant présente 

donc les résultats obtenus en cellules Li2S/Li, où les comparaisons morphologiques et physico-

chimiques décrites ici, et en particulier l’impact de la présence des phases supplémentaires 

observées en DRX et XPS, sont corrélées aux performances électrochimiques. 
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III.1. Motivation du travail 

 

Les différents matériaux étudiés au cours de ces travaux de thèse ainsi que leurs méthodes 

d’élaboration ont été présentés au chapitre précédent. Ce chapitre III est dédié à l’étude des 

performances électrochimiques en cyclage des différents matériaux, et notamment de la 

caractérisation de la première charge. Une première partie présente les différents protocoles mis 

en place pour les caractérisations électrochimiques (préparation des électrodes, assemblage des 

cellules, conditions de cyclage…). En particulier, les enjeux liés à la mise en œuvre des 

matériaux Li2S nanométriques sont présentés, au niveau du choix du liant polymère ainsi que 

du solvant de l’encre. Les performances des matériaux sont ensuite comparées (cyclage 

galvanostatique, performances en puissance…) avant de terminer l’étude sur une preuve de 

concept de cellule complète de type Li2S/carbone dur. 

 

 Partie Expérimentale 

 

 Préparation des électrodes à base de Li2S 

 

III.2.1.1. Electrodes positives à base de Li2S sur collecteur en 

feutre de carbone 
 

La majorité des électrodes positives à base de Li2S caractérisées dans ce manuscrit ont été 

préparées selon la procédure mise au point dans les travaux de thèse de Sylwia Waluś1–3 qui est 

résumée en Figure III-1. La première étape consiste en la préparation d’une encre composée 

d’un mélange de poudre de matériau actif Li2S, commercial (-200 mesh, 99,9 % metal basis, 

Alfa Aesar) ou préparé au laboratoire, de poudre nanométrique de carbone Super C65® (Timcal) 

et d’un liant polymère. Le liant polymère utilisé est du polyfluorure de vinylidène (Solef® PVdF 

5130, Solvay), dissous à 6 %m dans la N-Méthyl-2-pyrrolidone (NMP, anhydre sur tamis 3 Å, 

Sigma Aldrich) lors de la formulation ou bien du poly(oxyde d’éthylène) (PEO, Mw = 300 000 

g/mol, Sigma Aldrich) dissous lui à 3 %m dans le 1,4 dioxane (Sigma Aldrich). Le choix de 

ces polymères et de ces solvants sera détaillé dans la suite du chapitre. 
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Du fait de la sensibilité de Li2S à l’humidité de l’air, toutes les opérations de préparation des 

électrodes sont réalisées sous atmosphère d’argon en boîte à gants et tous les produits et 

matériels sont séchés au préalable. Les poudres sont tout d’abord broyées dans un mortier en 

agate avec quelques gouttes de cyclohexane pour assurer une bonne dispersion et une bonne 

homogénéisation de la matière active avec le carbone. Après plusieurs broyages au mortier, la 

solution de polymère est ajoutée au mélange de poudres ainsi que quelques gouttes de solvant, 

le tout est homogénéisé grâce à un agitateur Vortex Lab Dancer® (Ika). La formulation choisie 

de 70/20/10 %m (Li2S/carbone/polymère) basée sur les travaux de Sylwia Waluś1 permet de 

maintenir un grammage en matériau actif suffisamment élevé (généralement compris entre 2,5 

et 3 mgLi2S.cm-²) pour être représentatif, tout en assurant une bonne conductivité électronique 

de l’électrode. A noter cependant que si l’on prend en compte le collecteur de courant en 

carbone comme un additif carboné participant à la percolation électronique de l’électrode, la 

proportion de carbone dans l’électrode passe de 20 %m à environ 87 %m pour 11 %m de Li2S 

et 2 %m de liant polymère.  

Une fois l’encre homogénéisée, elle est enduite sur un collecteur en fibres de carbone non 

tissées de 240 µm d’épaisseur (NwC, Freudenberg, d’après les travaux de Sylwia Waluś2,10) 

selon la technique dite de « Doctor Blade », c’est-à-dire au moyen d’une racle d’enduction de 

hauteur contrôlée par une vis micrométrique. Le collecteur étant un support poreux, la hauteur 

de racle est arbitrairement fixée à 100 µm tandis qu’une partie de l’encre s’imprègne dans 

l’épaisseur du collecteur poreux (en fonction de la viscosité de l’encre qui est peu reproductible 

dans notre cas). L’électrode est ensuite séchée en boîte à gants sur plaque chauffante à 40°C 

pendant 24h. Des pastilles d’électrodes de diamètre 14 mm sont ensuite découpées et pesées 

avant utilisation en pile bouton. 

 

 

Figure III-1. Schéma de la procédure d’enduction des encres réalisée entièrement en boîte à gants. 
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Du fait de l’hétérogénéité du collecteur de courant, la masse des pastilles de diamètre Ø14 mm 

du NwC peut varier de ± 1,0 mg ce qui impacte fortement la détermination exacte du grammage 

de matériau actif déposé et donc la capacité attendue de l’électrode. Afin d’assurer 

reproductibilité et fiabilité de la mesure, une méthode particulière de pesée des électrodes a été 

mise en place comme cela est schématisé en Figure III-2. 

 

 

Figure III-2. Schéma de la procédure de mesure des masses (et donc des capacités théoriques) des 

électrodes enduites sur collecteur NwC. 

 

Des disques de diamètre Ø14 mm sont pastillés dans le collecteur nu, i.e. avant enduction, 

numérotés, pesés individuellement et replacés dans le feuillard au niveau de leur empreinte. 

L’encre est enduite sur ce collecteur pré-pastillé, l’électrode est séchée selon la procédure 

décrite précédemment et les pastilles recouvertes de dépôt sont récupérées. Leur masse est de 

nouveau évaluée et la masse précise du dépôt, et donc de matière active, est obtenue par 

soustraction de la masse du collecteur nu pesée au préalable. La morphologie des électrodes 

obtenues est présentée en Figure III-3. 
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Figure III-3. Images MEB de la surface du collecteur de courant en NwC (a), de la surface d’une 

électrode de Li2S commercial/Super C65®/ Solef® PVdF 5130 (70/20/10 %m) enduite sur NwC (b) et 

de la coupe de cette même électrode (en pointillés est indiquée la limite du dépôt) (c). 

 

La surface du collecteur NwC laisse bien apparaître les fibres de carbone non tissées qui vont 

permettre d’offrir un meilleur réseau percolant et un bon réservoir d’électrolyte2 en 

comparaison des électrodes sur feuillard aluminium (Figures III-3 (a) et (b)). Une fois enduit, 

le dépôt ne pénètre pas dans toute l’épaisseur du collecteur mais seulement sur une centaine de 

microns (Figure III-3 (c)).  

 

III.2.1.2. Electrodes positives à base de Li2S sans liant polymère 

 

Comme cela a déjà été présenté dans le chapitre 2, la solubilité de Li2S dans l’éthanol permet 

d’imaginer de nombreuses façons d’élaborer les électrodes positives. Pour mettre à profit cette 

propriété, tout en évitant l’utilisation d’additifs inactifs supplémentaires (noir de carbone, liant), 

des électrodes ont été élaborées en imprégnant directement le collecteur par une solution de 

Li2S. Le protocole consiste simplement à imbiber directement le feutre de NwC avec la solution 

de Li2S à 0,7 mol/L dans l’éthanol et à laisser évaporer le solvant à 75°C environ, en boîte à 

gants. Un exemple d’électrode obtenue est présenté en Figure III-4 où l’on peut voir que le 

dépôt forme une croûte en surface du collecteur de courant. 

100 µm 

(a) 

Dépôt 

100 µm 10 µm 

(b) (c) 
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Figure III-4. Electrode positive à base de Li2S sans ajout de liant ni de noir de carbone, obtenue par 

imprégnation du collecteur de courant par une solution d’éthanol. 

 

 Caractérisations Electrochimiques 
 

III.2.2.1. Assemblage des cellules 
 

Les cellules électrochimiques utilisées au cours de ces travaux sont assemblées au format pile 

bouton CR2032 (2 cm de diamètre pour 3,2 mm d’épaisseur) en boîte à gants sous atmosphère 

inerte d’argon. 

                                  

Figure III-5. Schéma de l’assemblage d’une pile bouton format CR2032 (à gauche) et photographie de 

la pile après sertissage (à droite). 

 

Comme cela est présenté en Figure III-5, la pile est composée de deux capots (supérieur et 

inférieur) assurant les rôles de boîtier de la pile et de collecteurs de courant. Un joint torique en 
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plastique permet de prévenir d’un court-circuit entre les deux compartiments de la pile tout en 

assurant son étanchéité après sertissage. L’électrode positive est directement placée au contact 

du capot supérieur et imbibée d’un volume d’électrolyte de 100 µL. Cette électrode positive est 

ensuite recouverte par deux séparateurs (chacun de diamètre Ø16,5 mm) : le premier est un 

non-tissé de fibres de polyoléfine d’épaisseur 250 µm (Viledon® grade FS 2207-25, 

Freudenberg) – ce séparateur assurant essentiellement la fonction de réservoir d’électrolyte – 

et le second est un film microporeux en polypropylène, d’épaisseur 25 µm (Celgard®2400). Ces 

séparateurs sont pré-imbibés avec 50 µL d’électrolyte (en plus des 100 µL déjà ajoutés sur 

l’électrode positive) afin d’assurer une bonne mouillabilité et prévenir les bulles d’air dans le 

montage. L’électrolyte utilisé est un électrolyte standard basé sur les travaux de Barchasz et 

al.4. Il consiste en un sel de (bis)trifluorométhane sulfonate imidure de lithium (LiTFSI, 99,95 

% Rhodia Asia Pacific) dissous à 1 mol.L-1 dans un mélange équivolumique de tétraéthylène 

glycol diméthyl éther (TEGDME, 99 % anhydre , Sigma Aldrich) et de 1,3 dioxolane (DIOX, 

99,8 % anhydre, Sigma Aldrich). Du nitrate de lithium (LiNO3, Sigma Aldrich) en 

concentration 0,1 mol.L-1 est ajouté au mélange afin de limiter le phénomène de navette redox 

par passivation du lithium métal5–8. Les solvants sont préalablement placés sur tamis 

moléculaire 3Å et les sels sont préalablement séchés dans un four Buchi® pendant 48h sous 

vide à 80°C. 

Une pastille de lithium métallique (Li0, Rockwood Lithium GmbH, épaisseur 135 µm) de 

diamètre 16 mm est déposée sur les séparateurs et assure le rôle d’électrode négative. Cette 

pastille de Li0 est ensuite recouverte par une cale en Inox® d’épaisseur 0,5 mm. Enfin, un ressort 

en Inox® est déposé sur l’assemblage afin de maintenir une pression suffisante et constante dans 

la pile bouton et d’assurer un bon contact entre tous les composants.  

 

III.2.2.2. Conditions des tests électrochimiques 
 

Les piles bouton à base de Li2S ont été cyclées en mode galvanostatique sur banc ARBIN®. Les 

bornes de tension sont fixées à 1,5 et 3,0 V vs Li+/Li, sauf pour la première charge où la borne 

supérieure est fixée à 3,6 V vs Li+/Li. En effet, comme cela a été présenté au chapitre précédent, 

la première charge d’électrodes à base de Li2S commercial est souvent très polarisée, ce qui 

affecte la bonne utilisation du matériau actif si la borne en potentiel de fin de charge est trop 

basse. Par ailleurs, sauf mention contraire, la température de cyclage est fixée à 22°C ± 3°C et 
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la capacité théorique de la batterie est calculée par rapport à la capacité spécifique théorique du 

matériau Li2S (1166 mAh/g
Li2S

) et du grammage précis de l’électrode. 

Des tests en puissance, i.e. à différentes densités de courant, ont été réalisés. Lors de ces tests, 

le courant de cyclage est augmenté tous les 5 cycles et un cycle de contrôle à bas courant est 

réalisé en fin de test. Pour les tests en puissance, la charge et la décharge sont réalisées au même 

régime C/x (où x est la durée théorique en heures de charge/décharge).  

Les performances des matériaux sont généralement exprimées en mAh/gLi2S, traduisant 

l’utilisation du matériau en comparaison de la capacité spécifique théorique attendue. Les 

performances sont également évaluées par rapport à l’efficacité coulombique au cycle (n). 

Contrairement aux batteries Li-ion classiques, cette efficacité coulombique est déterminée par 

le ratio de la décharge au cycle (n) (et non (n+1)) par rapport à la charge (n). Ce paramétrage 

permet de rendre compte de la mise en place éventuelle de la navette rédox pendant le cyclage, 

de la perte de matière active au cours des cycles voire d’une éventuelle dégradation de 

l’électrolyte. 

Enfin, des caractérisations par Spectroscopie d’Impédance Electrochimique (EIS) ont été 

menées sur des cellules piles bouton deux électrodes et ont été réalisés sur VMP2, VMP3 ou 

VSP Bio-Logic® dans une enceinte climatique à 22°C. Les spectres sont enregistrés entre 1 

MHz et 10 mHz (ou entre 200 kHz et 10 mHz sur VMP2). La mesure est effectuée en mode 

potentiostatique (PEIS), avec une oscillation d’amplitude ± 10 mV autour du potentiel en 

circuit-ouvert (OCV, « Open Circuit Voltage »).  

 

 Influence du polymère liant sur la 

formulation des électrodes à base de Li2S 

 

 Défis du passage à l’échelle nanométrique 
 

III.3.1.1. Mise en évidence des phénomènes 
 

L’un des obstacles majeurs liés à l’utilisation des poudres nanométriques de Li2S (Li2S 

« réduction » et « dissolution ») a été mis en évidence lors de la préparation des électrodes. En 
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effet, il s’est avéré impossible d’enduire une électrode à base de Li2S nanométrique avec le liant 

polymère PVdF, contrairement aux travaux précédemment menés par S. Walus et al.9 sur la 

base de poudre de Li2S micrométrique. Comme cela est illustré en Figure III-6 (a), avant 

mélange, la solution de PVdF dans la NMP est translucide tandis que la poudre de Li2S est 

blanche.  

 

                   

Figure III-6. Photographies de la poudre de Li2S blanche et de la solution de PVdF à 6 %m dans la 

NMP (a), de la solution de PVdF mélangée avec Li2S « micrométrique » (b) et le Li2S 

« nanométrique » (c). 

 

Après ajout de la poudre de Li2S, qu’il soit micrométrique ou nanométrique, la solution de 

PVdF change de coloration. En présence de Li2S micrométrique, la solution de PVdF se colore 

en bleu (Figure III-6 (b)), tandis qu’elle devient instantanément noire en présence de Li2S 

nanométrique et qu’un phénomène de gélification est observé (Figure III-6 (c)). Il devient alors 

impossible d’homogénéiser l’encre ni d’obtenir une électrode correcte, comme cela est visible 

sur la Figure III-7 (b).  

 

        

Figure III-7. Photographies d’une électrode de Li2S commercial micrométrique/Super C65®/PVdF 

(70/20/10 %m) (a) en comparaison d’une électrode Li2S nanométrique/Super C65®/PVdF (70/20/10 

%m) (b). 

(a) (b) 

(a) 

(b) (c) 
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La réaction entre le Li2S nanométrique et le liant PVdF est instantanée, alors que la cinétique 

de réaction est plus lente pour le matériau commercial micrométrique permettant l’enduction 

de l’encre et la réalisation d’électrode9 (Figure III-7 (a)). Ce phénomène étant fortement 

accéléré en présence de Li2S nanométrique, une pollution des poudres élaborées a été suspectée, 

et notamment par des résidus de LiEt3BH ou Et3B dans le cas du Li2S « réduction » ou par la 

présence d’impuretés dans le cas du Li2S « dissolution » (LiSH, LiOEt/EtOH résiduel). La mise 

en place d’un protocole de lavage des poudres (comme décrit au chapitre II) ou encore d’essais 

d’élimination par oxydation sélective du précurseur LiEt3BH, n’a pas permis de contourner 

cette problématique, a priori inhérente au matériau Li2S et à sa réactivité.  

 

III.3.1.2. Dégradation du polyfluorure de vinylidène (PVdF) en 

présence de Li2S 
 

La dégradation du polyfluorure de vinylidène (PVdF) en milieu alcalin a été rapportée plusieurs 

fois dans la littérature10–13. Ces études montrent en effet la défluorination et l’oxygénation de la 

surface de films de PVdF en présence de solution de NaOH ou LiOH dans l’eau. Les études les 

plus récentes ont permis de mettre en évidence, par des caractérisations XPS, ToF-SIMS, 

Raman ou encore FTIR, l’élimination du fluor en présence de groupements OH-. En particulier, 

Ross et al.12 montrent la formation de doubles liaisons carbone-carbone et les caractérisations 

XPS révèlent la présence d’oxygène en surface sous la forme de groupes carbonyle et 

hydroxyle. Le couplage avec la technique ToF-SIMS suggère que le groupement -CF n’est 

qu’un intermédiaire réactionnel non présent dans le produit final ce qui indique que le fluor est 

totalement éliminé par l’action des groupements oxygène. De manière concomitante, l’équipe 

de Zhang et al.13, montrent que l’élimination du fluor en présence de OH- se produit également 

à l’état solide. En effet, le broyage des deux poudres PVdF et NaOH, suffit à déclencher une 

réaction mécanochimique et engendrer la disparition des liaisons C-F, mise en évidence par 

XPS, au profit de l’apparition de liaisons C=C et C=O, mises en évidence par FTIR.  

Au cours de ces travaux dans un premier temps, une évaluation de la cinétique de réaction a été 

menée. La Figure III-8 montre l’évolution dans le temps du mélange d’une solution de PVdF à 

3 %m dans la NMP (au lieu de 6 %m habituellement utilisé, pour travailler plus facilement avec 

de plus gros volumes de produits) avec les différents matériaux Li2S : Li2S commercial 

micrométrique et Li2S nanométrique (« réduction » et « dissolution »). Il est important de noter 
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que les changements de coloration ne sont pas visibles lors de la fabrication des électrodes du 

fait de l’ajout de carbone (coloration noire du mélange). Pour comparaison, la même étude a 

été réalisée avec LiOH (préalablement séché) afin de comparer les phénomènes par rapport à 

la littérature. Les réactifs Li2S (ou LiOH) et la solution de PVdF dans la NMP sont mélangés à 

une concentration d’environ ~24 %m de Li2S (ou LiOH) dans la solution de NMP 

(concentration similaire aux encres d’électrode).  

 

 

Figure III-8. Photographies de l’évolution du mélange de la solution de Solef® PVdF 5130 à 3 %m 

dans la NMP avec les différents matériaux Li2S et avec LiOH (de gauche à droite dans les vials : Li2S 

commercial micrométrique, Li2S « réduction », Li2S « dissolution » et LiOH). Les différents temps 

indiquent la durée entre le début de la réaction et la prise de la photographie. 

 

Lorsque la solution de PVdF est mise en présence des poudres, de nettes différences 

apparaissent en fonction de la composition des mélanges. La dispersion de Li2S micrométrique 

commercial se teinte en bleu dès les premières secondes, pour se foncer progressivement et 

atteindre une couleur noire/violette intense après un jour. Cette couleur bleue n’est pas observée 

pour les autres matériaux. Chacun des mélanges se teinte progressivement en noir au cours du 

temps, ce qui traduit une réactivité des matériaux dans tous les cas, y compris avec LiOH. La 

réaction entre la solution de PVdF et Li2S est cependant plus rapide avec le matériau Li2S 

« dissolution » en comparaison des autres poudres, puisque la coloration intervient 

instantanément après contact. La cinétique réactionnelle est donc différente en fonction du 

matériau. Par ailleurs, la viscosité augmente rapidement jusqu’à l’obtention d’un gel polymère : 

au bout de quelques heures en présence de Li2S micrométrique et au bout de quelques minutes 
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voire secondes en présence de Li2S nanométrique. Le phénomène de gélification n’est 

cependant pas observé avec LiOH et semble donc lié à la présence de Li2S. Un dégagement 

gazeux est par ailleurs également observé avec les échantillons soufrés. 

 

III.3.1.3. Réactivité du Li2S avec le solvant NMP – Etude par 

spectroscopie UV-vis et Résonnance Paramagnétique 

Electronique (RPE) 
 

La dispersion de Li2S dans différents solvants organiques a permis de mettre en évidence une 

réactivité probable vis-à-vis de nombreux solvants organiques, dont la NMP. 

 

                

 

Figure III-9. Photographies des solutions à 0,7 mol.L-1 (a) et 0,05 mol.L-1 (b) en Li2S dans différents 

solvants organiques après 24h d’agitation. Voir Annexe n°1 pour les formules chimiques. 

 

En effet, quelle que soit la concentration en Li2S dans le solvant, un changement de coloration 

du solvant est observé (Figure III-9). La caractérisation par spectroscopie UV-visible de ces 

solutions a permis de mettre en évidence la présence de plusieurs espèces soufrées (de type 

polysulfures solubles) et donc de suspecter l’oxydation partielle de Li2S dans ces solvants. En 

particulier, au contact de Li2S, la solution de NMP se colore en bleue, caractéristique de la 

présence du radical soufré S3
•- 14,15 (Figure III-10 (a)).  

La présence de ce radical a été confirmée par l’analyse UV-vis d’une solution de Li2S dans la 

NMP à 0,7 mol.L-1 préalablement agitée pendant quelques heures puis centrifugée pour 

DMSO DMF NMP TEGDME/
DIOX 

Sulfolane HMPA EtOH 

DMSO DMF NMP DIOX TEGDME Sulfolane HMPA 

(a) 

(b) 
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éliminer la phase solide (Figure III-10 (a)). La présence d’une large bande à 617 nm indique la 

présence du radical S3
•- responsable de la coloration bleue (Figure III-10) et largement reporté 

dans la littérature 14,16–19.  

 

Figure III-10. Spectre UV-visible de la NMP après mélange avec Li2S (analyse du surnageant). 

L’encadré présente la photographie du solvant après filtration de la phase solide (a). Photographie de 

la poudre de PVdF mélangée à la NMP bleue (surnageant après contact avec Li2S) (b). 

 

Afin de déterminer si la présence de radicaux soufrés, en particulier S3
•-  est responsable de la 

dégradation du PVdF, un mélange de la poudre de PVdF avec de la NMP ayant subi un 

changement de coloration (par contact avec la poudre de Li2S) a été réalisé (Figure III-10 (b)). 

Aucune coloration noire de la poudre de PVdF ni de gélification du polymère n’a été observée 

dans ce cas. Par conséquent, la présence du radical soufré S3
•- ne semble donc pas directement 

responsable de la réaction entre Li2S et PVdF dissous dans la NMP. 

Afin de rechercher la présence éventuelle d’autres radicaux soufrés, ou bien de radicaux 

organiques issus de la dégradation du PVdF, une analyse par Résonnance Paramagnétique 

Electronique (RPE) a été menée en collaboration avec Florian Molton du Département de 

Chimie Moléculaire (DCM) de Grenoble. Ces mesures RPE ont été réalisées à 100K dans les 

mêmes conditions que celles décrites au chapitre 2. Les résultats sont présentés en Figure III-

11. Trois types d’échantillons ont été analysés, pour chacun des matériaux Li2S commercial et 

Li2S « dissolution » (présentant la cinétique de dégradation la plus rapide) :  

(a) (b) 
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• Le solvant NMP après contact avec Li2S (surnageant récupéré après centrifugation de 

la solution de Li2S à 0,7 mol.L-1 dans la NMP) → « NMP traitée ». 

• Un mélange de Li2S avec la solution de PVdF à 3 %m dans la NMP → « PVdF traité ». 

• Un mélange de LiOH avec la solution de PVdF à 3 %m dans la NMP. 

 

                      

Figure III-11. Spectres RPE (décalés en ordonnées) du solvant NMP « traitée » et de la solution à 3 

%m PVdF dans la NMP ayant été en contact avec de la poudre de Li2S micrométrique commercial (a) 

et de la poudre de Li2S nanométrique « dissolution » (b). Les différents tubes sont préparés en boîte à 

gants et les mesures sont réalisées à 100 K avec un appareil Bruker (EMX, cavité ER-4192 ST, ER-

4131 VT). Le résultat des simulations des spectres est indiqué en pointillés. 

 

1. Li2S commercial micrométrique : 

En présence du matériau Li2S commercial, seul le radical soufré est détecté dans la NMP ainsi 

que dans la solution de PVdF. En particulier aucun radical organique (de type PVdF) n’a pu 

être mis en évidence.  

• Le signal de la NMP après contact avec Li2S micrométrique montre la présence de 

plusieurs espèces paramagnétiques. La modélisation de ce signal (en pointillés sur la 

Figure III-11 (a)) a permis de mettre en évidence trois composantes : 

- La composante majoritaire est liée à une population de radicaux caractéristiques 

d’un système rhombique, S = 1/2 avec pour paramètres gx = 2,0505, gy = 2,0320, 

(a) (b) 
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gz = 1,9999 et gmoyen = 2,027. Selon les données de la littérature14,20–23, ce signal 

est associé à l’espèce radicalaire S3
•-, en particulier, les paramètres de simulation 

obtenus sont en parfaite adéquation avec ceux obtenus par Barchasz et al.14. La 

proportion de cette composante est de 63 % environ. 

- La seconde composante possède quasiment les mêmes paramètres (S=1/2, gx = 

2,0464, gy = 2,0320, gz = 1,9999 et gmoyen = 2,026) et contribue à environ 32 % 

du signal. Ce signal rhombique proche du signal précédent, pourrait 

correspondre à une espèce radicalaire S3
•- dans un environnement légèrement 

différent. 

- Enfin, la troisième composante participe à hauteur de 5 % du signal et traduit la 

présence d’un radical isotrope organique (gx = 2,0, gy = 2,0, gz = 2,0 et gmoyen = 

2,0), non associée à une espèce soufrée. 

• Dans le cas de la solution de PVdF dans la NMP mélangée au Li2S micrométrique 

(Figure III-11 (a)), une seule population d’espèces paramagnétiques a été mise en 

évidence. La bonne adéquation de la simulation du spectre avec les données 

expérimentales a permis d’extraire des paramètres d’un système rhombique avec S=1/2, 

gx = 2,0513, gy = 2,0313, gz = 2,0005 et gmoyen = 2,028, similaires à ceux obtenus pour 

l’échantillon « NMP traité » ainsi que par Barchasz et al.14, qui attribuent ce signal au 

radical S3
•- (gx = 2,0011, gy = 2,0329, gz = 2,0529 et gmoyen = 2,029). En particulier, 

aucun radical organique n’est détecté dans la solution PVdF@NMP, ce qui pourrait 

vouloir dire que celui observé dans l’échantillon de NMP seule est issu d’une pollution. 

 

2. Li2S « dissolution » : 

• Le signal de l’échantillon de NMP ayant été en contact avec Li2S « dissolution » 

(Figure III-11 (b)) contient deux populations d’espèces paramagnétiques : 15 % de 

radical S3
•- ainsi que 85 % d’un radical axial de paramètres gx = 2,0140, gy = 2,0015, gz 

= 2,0015 et gmoyen = 2,0057. Cette composante axiale n’a pu être attribuée à aucune 

espèce soufrée, et pourrait être attribuée à la formation d’une espèce radicalaire issue 

de la réduction de la NMP en présence de Li2S. 

• De même, une fraction importante de radical organique isotrope (non lié au soufre ou 

à un métal) de paramètres gx = 2,0048, gy = 2,0048, gz = 2,0048 est présente dans la 
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solution de PVdF dans la NMP après mélange avec Li2S « dissolution » (Figure III-

11 (b)). Ce radical organique contribue pour 68 % du signal, les 32 % restants sont 

attribués au radical S3
•- issu de la réaction entre Li2S et NMP. Or ce radical organique 

n’est pas présent dans le surnageant de la NMP après contact avec Li2S, il est donc 

fortement possible qu’il corresponde à un radical PVdF formé par réaction avec Li2S. 

 

3. LiOH : 

• Le signal de la NMP mélangée au LiOH ne montre la présence d’aucune espèce 

radicalaire. 

• Un radical organique isotrope de signature similaire à celle observée dans le mélange 

Li2S « dissolution » + Solution de PVdF dans NMP, est cependant observé dans 

l’échantillon de la solution de PVdF dans la NMP mélangée avec LiOH. Ce radical 

organique n’est pas observé dans la NMP seule et provient donc probablement du PVdF. 

Cette observation renforce l’hypothèse de la formation de radicaux PVdF par action de 

Li2S. 

 

Le Tableau III-1 récapitule les différentes espèces observées en RPE dans les différents 

échantillons étudiés. 

 

Tableau III-1. Tableau récapitulatif des espèces identifiées par RPE dans les différents échantillons. 

 NMP « traitée » PVdF « traité » 

Li2S micrométrique 

S3
•- (63 %) 

Autre environnement de S3•- (32 %) 

Radical organique (5 %) 

S3•- 

Li2S nanométrique 

« dissolution » 

S3•- (15 %) 

Radical « axial » (85 %) 

S3•- (32 %) 

Radical organique (68 %) 

LiOH Aucun radical Radical organique 

 

 

La présence de radicaux soufre à la fois dans la NMP seule et dans le mélange avec le polymère 

traduit le fait que les autres types de radicaux observés sont issus de l’action de Li2S. De plus, 



Chapitre III : Caractérisations Electrochimiques des Matériaux 
 

 
119 

 

il a été vu que lorsque le PVdF est plongé dans une NMP avec S3
•-, la solution obtenue possède 

les mêmes propriétés qu’en l’absence de S3
•- (en particulier, le PVdF ne devient pas noir et ne 

gélifie pas). Le radical soufré S3
•- issu de la réaction entre la NMP et Li2S, ne semble donc pas 

responsable de la dégradation du PVdF et de la formation des autres radicaux organiques 

observés en RPE. Aussi la réactivité du Li2S et de la NMP qui conduit à la formation du radical 

S3
•- et d’une autre espèce radicalaire indique que la NMP n’est pas un bon solvant pour la 

formulation du Li2S. De même la présence du radical organique dans la solution de PVdF par 

l’action de Li2S, comme celle de LiOH indique que le PVdF n’est pas un bon liant polymère 

pour ce matériau. 

 

III.3.1.4. Réactivité du PVdF avec Li2S – Etude par Spectroscopie 

Infrarouge (FTIR) et Spectrométrie Photoélectronique X 

(XPS)  
 

Afin de caractériser plus en détail la dégradation, le polymère PVdF avant et après dégradation 

a été caractérisé par Spectroscopie Infrarouge (FTIR) et XPS.  

Dans cette étude, le PVdF a été utilisé sous deux formes : sous forme de film et sous forme de 

poudre (Solef® PVdF 5130, Solvay). Pour une lecture plus facile, le motif de la chaîne 

polymérique du PVdF est rappelé en Figure III-12. 

 

 

Figure III-12. Motif de la chaîne polymérique de polyfluorure de vinylidène (PVdF). 

 

La Figure III-13 présente les caractérisations FTIR du polymère PVdF après dégradation avec 

Li2S.  
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Figure III-13. Spectres FTIR d’un film de PVdF (issu d’une solution de PVdF à 12 %m dans la NMP) 

avant et après contact avec Li2S (a) et de la poudre de PVdF avant et après mise en contact d’une 

solution de Li2S à 0,7 mol.L-1 dans EtOH (b). 

 

Observation de la dégradation du film de PVdF :  

Dans cette expérience, la poudre de Li2S a été ajoutée à une solution de PVdF dans la NMP 

puis le mélange a été déposé sur un feuillard d’aluminium. De la même manière, un film de 

PVdF sans Li2S a été fabriqué. Après enduction, le solvant NMP est évaporé à 40°C pendant 

24h en boîte à gants. Les films sont ensuite analysés par FTIR. La différence entre le spectre 

du film ayant réagi avec Li2S (en rouge sur la Figure III-13 (a)) et n’ayant pas réagi (en noir sur 

la Figure III-13 (a)) montre la disparition quasi-totale de la signature de la liaison C-F entre 

1000-1250 cm-1 ; de la liaison C-H entre 1350-1450 cm-1 et 800-900 cm-1 et l’apparition d’une 

bande à 1600 – 1700 cm-1 correspondant à la présence de doubles liaisons C=C13.  

Observation de la dégradation du PVdF poudre :  

Pour s’affranchir de la présence de la NMP et de sa réactivité avec Li2S, la poudre de PVdF a 

été dispersée dans une solution de Li2S à 0,7 mol.L-1 dans EtOH pendant 24h, puis analysée par 

FTIR (en rouge sur Figure III-13 (b)). Pour comparaison, la poudre de PVdF « fraîche » a été 

analysée par FTIR (en noir sur la Figure III-13 (b)). De nouveau, une large bande à environ 

1600 – 1700 cm-1 attribuée aux liaisons C=C, apparaît sur la poudre de PVdF après contact avec 

Li2S. Ces résultats sont semblables aux observations de Zhang et al.13. La réactivité du PVdF 

(a) (b) 
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est toutefois plus faible en dégradation hétérogène (lorsque le PVdF est sous forme de poudre 

solide semi-cristalline) qu’en solution homogène. 

La défluorination a pu être confirmée par des mesures XPS réalisées sur les trois mêmes 

échantillons. La Figure III-14 présente les spectres XPS de survol pour les films polymères 

avant et après contact avec la poudre de Li2S. Le film de PVdF « frais », avant traitement, 

comporte trois éléments principaux à savoir le fluor, l’oxygène et le carbone. Des traces de 

silicium sont détectées, probablement dues à la préparation de la solution de polymère dans un 

contenant en verre. Le film de PVdF ayant été en contact avec la poudre de Li2S comporte les 

mêmes éléments que le film de PVdF initial. La séparation de la poudre de Li2S et du film 

polymère est impossible (polymère collant et gélifié) ce qui induit la présence de soufre dans 

l’échantillon après contact. 

 

 

Figure III-14. Spectres XPS de survol du film polymère PVdF avant (rouge) et après (noir) contact 

avec la poudre de Li2S.  

 

Initialement, le film de PVdF présente une signature caractéristique du motif PVdF (motif 

illustré en Figure III-12). L’orbitale 1s du carbone présente ainsi deux pics principaux 

traduisant, comme attendu, la présence de liaisons C-F2 à 289,5 eV et CH2-CF2 à 284,8 eV 

(Figures III-15 (a) et (c)). Un pic beaucoup plus faible indique également la présence de liaisons 
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C=O probablement issues de la présence de NMP résiduelle (ces traces de solvant sont 

également observées en IR). L’orbitale 1s du fluor est quant à elle constituée d’une seule 

composante à 686,5 eV caractéristique d’un fluor organique comme c’est le cas dans le PVdF 

(Figure III-15 (b)). 

 

 

Figure III-15. Déconvolution des spectres XPS des orbitales 1s du carbone et 1s du fluor dans le film 

de PVdF frais (a) et (b) et dans le film de PVdF après mélange avec Li2S (c) et (d). 

 

Le spectre du film de PVdF est modifié après contact avec la poudre de Li2S, puisque la 

composante associée aux liaisons C-F2 de l’orbitale 1s du carbone diminue très fortement 

(a) (b) 

(c) (d) 
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traduisant ainsi une défluorination presque complète de la chaîne de PVdF en surface. 

L’apparition d’une liaison de type C–O pourrait s’expliquer par la présence de LiOEt ou de 

l’éthanol résiduel dans le Li2S « dissolution » utilisé ici. Cette contribution pourrait également 

traduire la présence de liaisons C–S (le soufre et l’oxygène ayant des valeurs d’électronégativité 

de Pauling proches, ils signent à des énergies proches en XPS). Au niveau de l’orbitale du fluor, 

deux composantes sont présentes (Figure III-15 (d)). La composante organique est toujours 

présente mais de manière minoritaire, au profit de l’apparition d’un fluor de type métallique à 

685,2 eV. Ce fluor métallique indique la présence d’un composé de type LiF, issu de la réaction 

Li+ + F- → LiF. En observant les concentrations relatives de chaque composante de l’orbitale 

du carbone avant et après traitement (Figure III-16), 76 % de la contribution C–F2 disparaît 

après contact du PVdF avec la poudre de Li2S, alors que le nombre de liaison CH2–CF2 reste 

étonnement quasiment équivalent (la légère augmentation provient sans doute de la contribution 

au signal des liaisons C–C dans LiOEt et /ou EtOH). Après traitement, les liaisons CH2–CF2 

devrait disparaître au même titre que les C–F2. Leur présence indique qu’une partie du polymère 

reste intègre et qu’il n’a pas été complètement dégradé ou bien que d’autres liaisons semblables 

à CH2–CF2 ont été créées. De même, la proportion des contributions C=O et C–O varie 

légèrement du fait sans doute de la présence de LiOEt et/ou EtOH.  

 

 

Figure III-16. Concentrations relatives des différentes contributions dans l’orbitale 1s du carbone du 

PVdF avant et après contact avec la poudre de Li2S. 

 

Ces données, couplées à celles de l’infrarouge, montrent qu’en présence de Li2S, le PVdF subit 

une élimination de HF avec formation de doubles liaisons C=C et de LiF. Ces observations sont 
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les mêmes lorsque l’expérience est réalisée avec la poudre de PVdF plongée dans une solution 

de Li2S dans l’éthanol dans laquelle le Li2S est dissocié en Li+ et S2-. Cela confirme que le S3
•- 

n’est pas le produit entraînant la formation des C=C ou l’apparition de la coloration noire. En 

revanche, le caractère basique de Li2S semble être la force motrice de cette réaction. En effet, 

les modifications de surface observées pour le PVdF sont en accord avec les mécanismes de 

dégradation  rapportés dans la littérature en milieu alcalin sous l’action des ions OH-10–12. Dans 

notre cas, le milieu ne contient pas de LiOH mais seulement des ions S2- et Li+. Ainsi, de la 

même manière qu’en milieu alcalin, le rôle basique des OH- dans la défluorination est tenu par 

les ions S2- au caractère également basique, pour former HS- pouvant réagir de nouveau avec 

un hydrogène de la chaîne PVdF pour donner H2S (ce qui expliquerait le dégagement gazeux 

observé lorsque la réaction se produit, lors de l’élaboration de l’encre par exemple). Un 

mécanisme analogue à celui de la dégradation du PVdF en milieu alcalin10–12 pourrait être 

proposé avec la création de liaisons C=C ainsi qu’un dégagement gazeux d’H2S : 

 

 

 

La création de ces doubles liaisons C=C permet d’expliquer la coloration noire du polymère. 

Cela n’explique cependant pas sa gélification partielle. Un mécanisme similaire au procédé de 

vulcanisation pratiqué dans l’industrie pour renforcer la tenue mécanique d’élastomères24,25 

pourrait expliquer ce phénomène de gélification avec la création de ponts soufre via les 
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insaturations créées précédemment dans les chaînes de PVdF. En effet, selon Akiba et al. et 

Krejsa et al.24,25, le mécanisme de vulcanisation peut être initié par un radical soufré (comme 

S3
•- par exemple) sur un polymère contenant des doubles liaisons C=C.  

Par ailleurs, l’orbitale 1s du carbone montre la présence de liaisons C–S à la surface du 

polymère (cf. Figure III-15 (c)), ce qui pourrait être cohérent avec la réticulation du PVdF par 

pont soufre, par réaction de S3
•- et formation éventuelle de radicaux PVdF.  

Bien évidemment, des caractérisations supplémentaires (Raman, ATG, ToF-SIMS…) seraient 

nécessaires pour définir précisément le mécanisme de dégradation du PVdF en présence de 

Li2S. Dans la suite des travaux, l’utilisation de PVdF en tant que liant d’électrode étant rendue 

impossible du fait de la réactivité de Li2S, une formulation alternative a dû être mise au point 

pour permettre l’enduction des matériaux Li2S.  

 

 Formulation alternative des électrodes à base 

de Li2S 

 

Il est connu de la littérature que les composés éthérés sont stables avec les composés soufrés et 

sont donc majoritairement utilisés pour les solvants d’électrolytes de batteries Li/S par 

exemple5. Le choix d’un liant alternatif s’est donc porté sur le poly(oxyde d’éthylène) (PEO) 

de masse molaire 300 000 g.mol-1, celui-ci ne présentant a priori pas de fonctions réactives au 

Li2S (analogue des glymes utilisés comme solvants d’électrolyte). Afin de s’affranchir 

également de la réaction du Li2S avec le solvant NMP, le solvant de formulation a également 

été modifié : le 1,4 dioxane a été choisi en raison de sa neutralité vis-à-vis de Li2S et de sa 

capacité à dissoudre le PEO. Des solutions de PEO à 3 %m dans le 1,4 dioxane (Sigma Aldrich, 

séché sur tamis moléculaire 3Å) ont été élaborées pour l’enduction.  
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Figure III-17. Photographies de la solution de PEO à 3 %m dans le 1,4 dioxane (a), de la suspension 

de Li2S nanométrique à 0,7 mol.L-1 dans le 1,4 dioxane (b) et du mélange de la solution de PEO à 3 

%m dans 1,4  dioxane + Li2S (c). 

 

La Figure III-17 confirme qu’aucune modification ou coloration des composés ne sont 

observées lorsque le matériau Li2S est mis en présence du solvant 1,4 dioxane (Figure III-17 

(b)) ou de la solution de PEO dans le 1,4 dioxane (Figure III-17 (c)). En effet, la suspension de 

Li2S dans la solution de polymère reste de la même couleur et aucune évolution de la viscosité 

n’est observée (Figure III-17 (a) vs Figure III-17 (c)). 

L’analyse UV-visible du surnageant de la suspension de Li2S à 0,7 mol.L-1 dans le 1,4 dioxane 

révèle par ailleurs une absorption quasi nulle sur tout le domaine de longueur d’onde (Figure 

III-18). En particulier, aucune trace du radical S3
•- n’est détectée à 617 nm à l’inverse des 

résultats obtenus pour la NMP. Deux pics sont visibles aux faibles longueurs d’ondes, à 207 

nm et 255,5 nm, mais ne correspondent à aucune espèce soufrée d’après les données de la 

littérature26.  

(c) (b) (a) 
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Figure III-18. Spectres UV-visible des échantillons de surnageant des suspensions de Li2S dans la 

NMP (en noir) et dans le 1,4 dioxane (en rouge). 

 

L’influence de la formulation, de la nature du liant polymère et du type de matériaux Li2S, sur 

les performances électrochimiques des électrodes est présentée au paragraphe suivant.  

 

 Evaluation des performances 

électrochimiques 

 

 Influence du type de matériau Li2S : 

commercial, « réduction » et « dissolution » 
 

L’un des objectifs principaux de ces travaux de thèse a été d’élaborer un matériau Li2S à 

l’échelle nanométrique et de comparer ses performances électrochimiques à celles du Li2S 

commercial micrométrique. Pour les raisons détaillées dans le paragraphe précédent, le liant 

polymère utilisé dans les électrodes présentées dans cette partie est le PEO. Dans un premier 

temps, la Figure III-19 présente la comparaison des spectres d’impédance électrochimique des 

trois matériaux, enregistrés en mode potentiostatique avant cyclage (PEIS, « Potentiostatic 

Electrochemical Impedance Spectroscopy »).  
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Figure III-19. Comparaison des diagrammes de Nyquist enregistrés en mode PEIS avant le cyclage 

d’une cellule pile bouton CR2032 composée d’une électrode à base de Li2S commercial (en noir), de 

Li2S « réduction » (en rouge) et de Li2S « dissolution » (en bleu) face à Li0. 

 

L’électrolyte utilisé étant le même pour les trois cellules (1 M en LiTFSI + 0,1 M en LiNO3 

dans TEGDME/DIOX 1:1 en volume), des valeurs de résistances d’électrolyte similaires sont 

obtenues. Aux moyennes fréquences, un demi-cercle associé à la réponse de l’interface 

lithium/électrolyte1 est observé pour les trois électrodes (Figure III-19). Les réponses basses 

fréquences, associées aux processus d’accumulation de charges aux électrodes (comportement 

capacitif), sont très différentes pour les trois types d’électrodes. Tandis que l’électrode de Li2S 

commercial est bloquante27, les deux autres matériaux, Li2S « dissolution » et Li2S 

« réduction », présentent une distribution diélectrique. Dans la littérature, cette différence est 

attribuée à la taille des particules, le Li2S « nanométrique » étant plus facilement activable en 

début de charge27. Cela est confirmé par les courbes du 1er cycle présentées en Figure III-20 (a). 

En effet, la barrière d’activation en début de charge est différente pour les trois matériaux, elle 

passe de 3,7 ± 0,5 V vs Li+/Li pour le Li2S commercial à 3 ± 0,3 V vs Li+/Li et 2,6 ± 0,1 V vs 

Li+/Li pour le Li2S « dissolution » et « réduction » respectivement. Cette évolution de la 

barrière d’activation est ici parfaitement corrélée à la taille de cristallites puisque le Li2S 

commercial présente la plus grande taille de cristallite (146 nm) suivi par le Li2S « dissolution » 

(22 nm) puis le Li2S « réduction » (9 nm). Cette observation est également liée à la texture de 

l’électrode et traduit ici une meilleure dispersion du carbone et du Li2S lorsque celui-ci est 

nanométrique. 
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Figure III-20. Comparaison de l’allure du 1er cycle à C/20 d’électrodes à base de Li2S micrométrique 

commercial (en noir, g = 2,2 mgLi2S.cm-²), de Li2S « réduction » (en rouge, g = 1,9 mgLi2S.cm-²) et de 

Li2S « dissolution » (en bleu, g = 1,6 mgLi2S.cm-²) (a). Comparaison des performances en cyclage à 

C/20 de ces mêmes électrodes (b). 

 

Tout au long de la charge, la différence de comportement électrochimique est nette entre le Li2S 

commercial micrométrique et les matériaux Li2S de taille nanométrique (« réduction » et 

« dissolution »). En effet, l’électrode à base de Li2S micrométrique reste très polarisée tout au 

long de la première charge, avec un potentiel supérieur à 3 V vs Li+/Li comme déjà discuté. Les 

profils de potentiel des électrodes de Li2S « réduction » et « dissolution » présentent quant à 

eux un premier pseudo plateau en charge à ~2,5 V vs Li+/Li, qui correspond à la conversion des 

polysulfures à chaînes courtes en polysulfures à chaînes longues. Ce pseudo-plateau est suivi 

d’une augmentation du potentiel en fin de charge traduisant la formation du soufre. La taille 

des cristallites de Li2S est bien déterminante pour l’activation du matériau en 1ère charge : plus 

les cristallites sont petites, plus la polarisation de l’électrode est faible et le potentiel de charge 

est proche du potentiel thermodynamique9. La 1ère décharge est quant à elle quasiment similaire 

pour les trois matériaux. L’influence de la taille des particules sur les mécanismes de 

disparition/apparition des espèces sera discutée de manière plus détaillée aux chapitres IV et V. 

En première décharge (Figure III-20 (b)), la capacité restituée au 1er cycle par le Li2S 

« dissolution » est de 500 mAh/gLi2S, légèrement inférieure à celle obtenue pour le Li2S 

« réduction » et le Li2S commercial avec 620 mAh/gLi2S et 610 mAh/gLi2S respectivement. Au 

cours du cyclage, le Li2S commercial permet de restituer une capacité de décharge légèrement 

(a) (b) 
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supérieure au Li2S « réduction », lui-même meilleur que le Li2S « dissolution ». Cependant 

après 60 cycles, le Li2S commercial et « réduction » sont meilleurs en termes de capacité 

restituée mais le Li2S « dissolution » est meilleur en termes de rendement : 320 mAh/gLi2S, 340 

mAh/gLi2S et 280 mAh/gLi2S sont obtenus avec des efficacités coulombiques moyennes de 85 

%, 86 % et 95 %, respectivement pour Li2S commercial, « réduction » et « dissolution ». Ces 

différentes valeurs sont des moyennes calculées à partir des résultats d’une dizaine de cellules. 

 

 Influence du liant polymère 

 

Le rôle du liant polymère est crucial dans la mise en forme d’une électrode de batterie Li-ion. 

La tenue mécanique de l’électrode, son adhésion au collecteur, sa souplesse, la cohésion des 

matériaux pulvérulents ou encore ses propriétés de conduction (ionique et électronique) sont 

autant de propriétés impactées par la nature du liant. Le paragraphe suivant présente donc 

l’influence de différents liants polymères sur les performances électrochimiques des électrodes 

à base de Li2S. Ayant par ailleurs montré que le Li2S nanométrique est très réactif avec le PVdF, 

la solution de l’électrode sans liant semble également intéressante à étudier.  

 

III.4.2.1. Evaluation des performances électrochimiques des 

électrodes avec liants PVdF, PEO et PVP 

 

Deux liants polymères alternatifs ont été comparés en remplacement du liant classique 

PVdF9,28 : le PEO29,30 et la polyvinylpyrrolidone (PVP)*, souvent utilisée en mélange avec le 

PEO pour pallier son manque de souplesse mais également pour ses propriétés d’adsorption des 

polysulfures et d’activation de Li2S en première charge31–35. Le PEO ayant tendance à gonfler 

dans les électrolytes de type éther, l’idée était également d’étudier d’autres matériaux 

polymères pour la mise en œuvre de Li2S.  

 

*Remarque : Il est important de souligner également que les encres avec Li2S et la PVP en tant que seul 

liant sont très difficiles à enduire avec la technique par Doctor Blade, du fait du caractère 

rhéoépaississant de l’encre et de la mauvaise mouillabilité de l’encre à base de PVP avec le collecteur 

en fibres de carbone. 
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Le PVdF a pu être intégré à cette étude comparative puisque les électrodes ont toutes été 

préparées à base de Li2S commercial (cinétique de dégradation suffisamment lente pour 

permettre l’enduction d’une électrode).  

Les allures des courbes de potentiel des 1er et 2nd cycles des électrodes à base de Li2S 

commercial formulées avec les trois liants sont présentées en Figure III-21. Les profils des 1ers 

cycles sont très différents en fonction du liant utilisé et en particulier celui des 1ères charges 

(Figure III-21 (a)). Pour les trois électrodes, une forte barrière d’activation de Li2S est observée 

au tout début de la charge, du fait de son caractère isolant. Les électrodes utilisant des liants 

PEO et PVP, a priori inertes, présentent, tout au long de la charge, une forte polarisation avec 

un potentiel supérieur à 3 V vs Li+/Li, due une nouvelle fois à la difficulté d’activation du Li2S. 

Avec le PVdF, une baisse significative de la polarisation de l’électrode jusqu’à ~2,5 V vs Li+/Li 

est observée assez rapidement et jusqu’à mi-charge. Cette observation confirme le fait que la 

nature du liant impacte la réactivité de surface du matériau Li2S, et donc son activité 

électrochimique en 1ère charge.  

Des variations significatives, et non classiques, du potentiel sont observées pour l’électrode à 

base de PVP, en particulier lors de la 1ère décharge et du 2nd cycle. Au 2nd cycle, le potentiel de 

début de charge, correspondant à l’oxydation des polysulfures à chaîne courte en polysulfures 

à chaîne longue, augmente continument en restant toutefois à des valeurs plus faibles que le 

potentiel des autres électrodes (~2,1 V vs Li+/Li contre ~2,5 V vs Li+/Li). Le deuxième pseudo-

plateau correspondant à la formation du soufre vers 2,45 V vs Li+/Li est lui présent pour les 

trois électrodes, et une polarisation plus importante est obtenue pour l’électrode à base de PVP. 

Le saut de potentiel entre les deux pseudo-plateaux est ainsi beaucoup plus notable. De plus, 

l’électrode à base de PVP présente une capacité de décharge inférieure à celles obtenue pour 

les électrodes à base de PEO et de PVdF, puisque ~660 mAh/gLi2S sont récupérés en première 

décharge des électrodes Li2S@PVP contre ~750 mAh/gLi2S et ~720 mAh/gLi2S pour les 

électrodes à base de Li2S@PVdF et Li2S@PEO respectivement. Ces performances plus faibles 

sont également observées aux cycles suivants, (Figure III-21 (b)). 
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Figure III-21. Comparaison du 1er cycle (a) et du 2ème cycle (b) à C/20 de trois électrodes à base de 

Li2S commercial (Li2S/Super C65®/liant = 70/20/10 %m) formulées soit avec le liant polymère PVdF 

(en noir, 1,6 mgLi2S.cm-2), soit avec le liant PEO (en rouge, 1,5 mgLi2S.cm-2) ou encore avec le liant 

PVP (en vert, 2 mgLi2S.cm-2). 

 

En effet, 290 mAh/gLi2S sont récupérés après 60 cycles avec une efficacité coulombique (EC) 

de 89 % pour l’électrode à base de Li2S@PVP contre 425 mAh/gLi2S (EC = 92 %) et 440 

mAh/gLi2S (EC = 94 %) pour les électrodes Li2S@PVdF et Li2S@PEO, respectivement. En 

raison des performances plus faibles ainsi que de la difficulté de mise en œuvre, la PVP a 

rapidement été éliminée pour la formulation des électrodes de Li2S.  

Enfin, les performances en puissance des électrodes Li2S@PVdF et Li2S@PEO ont été testées 

et sont présentées en Figure III-22 (b). Pour ces tests, le régime de cyclage est augmenté 

graduellement tous les 5 cycles (selon la séquence D/100, D/50, D/20, D/10, D/5, D/2), un cycle 

de contrôle à D/100 vient finaliser le test afin d’évaluer la dégradation du matériau à régime 

lent après les régimes plus rapides. Les courants de décharge et de charge sont identiques. Un 

problème technique au niveau du banc de cyclage n’a néanmoins pas permis d’enregistrer les 

cycles 4 à 11 pour les électrodes de PVdF.  

 

(a) (b) 
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Figure III-22. Comparaison des performances électrochimiques en cyclage à C/20 (a) et en puissance à 

différents régimes indiqués sur la figure (b) des électrodes Li2S@PVdF et Li2S@PEO. 

 

Les électrodes Li2S@PEO et Li2S@PVdF se comportent de manière similaire en particulier à 

faible régime de charge/décharge. Lorsque le régime augmente, l’électrode Li2S@PVdF 

restitue de meilleures performances que l’électrode Li2S@PEO, en particulier à D/20 et D/10 

(sur deux cellules testées). A plus haut régime (C/5 et C/2), des capacités similaires sont 

obtenues pour les deux électrodes, les processus de transport des ions et de la matière active 

dissoute deviennent alors sans doute limitants, la formulation d’électrode n’a alors plus impact. 

Le cycle à D/100 permet de récupérer la capacité initiale, indiquant que la chute de capacité à 

fort régime provient des phénomènes de  polarisation et de la limitation des processus 

électrochimiques par les phénomènes de transport de matière et de transfert de charge1. 

Les électrodes de Li2S commercial avec les deux liants ont des comportements très similaires.  

Cependant, la caractérisation post-mortem par MEB des électrodes, présentée en Figure III-23, 

révèle quelques différences. Avant cyclage, les images montrent que le PVdF favorise une 

bonne dispersion du matériau actif, avec un recouvrement complet de l’électrode de NwC 

(Figure III-23 (c)), moins de fibres de carbone nues sont visibles comparativement à l’électrode 

avec du PEO (Figure III-23 (a)). Après cyclage, des fibres du NwC sont toujours visibles en 

surface de l’électrode à base de PEO, la surface de l’électrode utilisant le PVdF semble 

beaucoup plus lisse et homogène (Figure III-23 (d)). 

 

(a) (b) 
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Figure III-23. Clichés MEB de la surface d’une électrode Li2S@PEO avant (a) et après (b) cyclage 

(état déchargé) et d’une électrode Li2S@PVdF avant (c) et après (d) cyclage (état déchargé). 

 

Le PEO est un bon candidat en tant que liant polymère puisque les performances en cyclage 

restent très proches de celles obtenues avec le PVdF. Une des perspectives à ces travaux serait 

de mieux caractériser les propriétés des électrodes élaborées avec différents liants (adhésion, 

souplesse, homogénéité…), de tester différentes masses molaires de PEO ou encore d’essayer 

le mélange PEO/PVP afin de combiner les avantages de chacun des polymères. 

Le PEO a été retenu pour la formulation et la caractérisation des trois types de matériaux Li2S 

élaborés dans le chapitre II en raison de son caractère inerte avec le Li2S nanométrique. 

 

III.4.2.2. Influence de la nature du liant sur le profil en potentiel 

de la 1ère charge du Li2S 

 

La Figure III-24 présente les profils électrochimiques de la première charge de trois électrodes 

à base de Li2S micrométrique, issues de trois encres différentes avec des grammages équivalents 

10 µm 10 µm 

10 µm 10 µm 

(a) (b) 

(d) (c) 
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formulées avec du PVdF (Figure III-24 (a)), ou avec du PEO (Figure III-24 (b)). Comme discuté 

précédemment, les électrodes à base de PVdF présentent toutes des profils de 1ère charge 

différents et non reproductibles. A l’inverse, le changement de liant polymère a permis 

d’améliorer considérablement la reproductibilité des profils électrochimiques de la 1ère charge. 

Les électrodes à base de PEO présentent en effet des profils de première charge très similaires, 

avec un potentiel certes très élevé (E > 3 V vs Li+/Li) mais reproductible, en augmentant 

graduellement à mesure que la charge progresse.  

 

             

Figure III-24. Comparaison des profils de 1ère charge à C/20 de trois électrodes de grammages 

équivalents et issues de trois encres différentes de même composition : Li2S micrométrique 

commercial/Super C65®/liant polymère = 70/20/10 %m, où soit le polymère PVdF (g ≈ 1,57 

mgLi2S.cm-²) (a) soit le PEO (g ≈ 1,59 mgLi2S.cm-²) (b) est utilisé. 

 

L‘utilisation d’une formulation d’électrode inerte vis-à-vis du Li2S semble jouer un rôle 

important sur le mécanisme de 1ère charge. Un liant polymère présentant une réactivité avec 

Li2S, comme c’est le cas du PVdF, peut induire son oxydation lors de la mise en œuvre de 

l’électrode, se traduisant en particulier par l’apparition d’un plateau en charge à ~2,5 V vs 

Li+/Li, probablement lié à la présence de polysulfures : le comportement en charge du matériau 

est alors erratique. A l’inverse, si un liant polymère non réactif est utilisé, la charge reste très 

polarisée, en accord avec le caractère isolant du Li2S. Il n’y a probablement pas de polysulfures 

formés (cf. chapitres IV et V) et le comportement en charge du matériau est plus reproductible.  

(a) (b) 
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III.4.2.3. Electrodes sans liant polymère 
 

Une élaboration très simple d’électrode sans liant est possible via la dissolution de Li2S dans 

l’éthanol pour imprégner simplement un collecteur de courant architecturé comme un feutre de 

fibres de carbone non tissées (NwC). Dans ce type d’électrode, le collecteur de courant est la 

seule source de carbone puisqu’aucun additif carboné de type Super C65® n’est ajouté (le but 

étant de simplifier au maximum la préparation de l’électrode, tout en évitant l’utilisation d’un 

liant). Afin de pouvoir comparer ce procédé de mise en œuvre avec les formulations classiques 

(i.e. avec un liant), un même grammage de matière active a été utilisé pour les deux types 

d’électrodes, soit ~15 %m de Li2S pour 85 %m de carbone (incluant le collecteur de courant). 

 

   

Figure III-25. Comparaison des profils électrochimiques des 1ers et 2èmes cycles à C/20 (a) et de 

l’évolution en cyclage de la capacité de décharge et de l’efficacité coulombique (b) d’une électrode de 

formulation Li2S « dissolution »/Super C65®/PEO = 70/20/10 %m et d’une électrode sans liant 

polymère et sans additif carboné, élaborée comme décrit au paragraphe III.2.1.2. 

 

Les profils du premier cycle des électrodes avec et sans liant sont similaires avec une barrière 

d’activation plus ou moins importante en début de charge (correspondant à l’activation de Li2S) 

suivie d’un plateau à ~2,5 V vs Li+/Li et d’une forte augmentation du potentiel en fin de charge 

(Figure III-25 (a))9. La barrière d’activation est cependant moins élevée lorsqu’aucun liant 

polymère n’est utilisé ce qui pourrait s’expliquer par une meilleure dispersion de la matière 

active grâce à la technique d’imprégnation du collecteur par la solution de Li2S dans l’éthanol. 

(b) (a) 
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De même, les courbes de 1ère décharge sont comparables à ce qui est attendu pour la technologie 

lithium/soufre9 (deux voire trois plateaux de décharge traduisant les équilibres entre les 

polysulfures de différentes longueurs de chaînes et la précipitation de Li2S en fin de décharge 

et au début du deuxième plateau). Même si la capacité restituée par l’électrode sans liant est 

plus faible que la formulation classique, elle reste très stable au cours des cycles (Figure III-25 

(b)). L’absence de noir de carbone contribue probablement au fait que l’électrode sans liant 

présente une perte de capacité irréversible plus élevée lors du premier cycle que l’électrode 

avec liant (245 mAh/gLi2S contre 165 mAh/gLi2S), qui pourrait être associée à la perte de matière 

active du fait de sa déconnection du réseau carboné. Ces résultats ouvrent la voie vers d’autres 

approches utilisant des supports de carbonés plus texturés que le collecteur en fibres de carbone 

non tissées. 

 

 Preuve de concept de cellules Li-ion/soufre 

 

Comme cela a été présenté au chapitre I, l’un des inconvénients majeurs de la technologie Li/S 

est la nécessité d’employer le lithium métallique en tant que matériau d’électrode négative, en 

combinaison du soufre élémentaire non lithié (formation de dendrites, problèmes de 

cyclabilité36,37, de sécurité37,38...). Une des alternatives à cette problématique consiste à utiliser 

une électrode positive soufrée et lithiée, de manière à permettre l’emploi d’un matériau 

d’électrode négative autre que le lithium métal comme le silicium39,40, les carbones durs40, 

l’étain41... Aussi, une cellule complète Li2S/Carbone dur a été réalisée à partir des électrodes de 

Li2S développées dans cette thèse, et dont les résultats font l’objet du paragraphe suivant. 

 

III.4.3.1. Etude des matériaux d’électrode négative 
 

Le choix du matériau de l’électrode négative s’est porté sur un carbone dur (abrégé en HC pour 

« Hard Carbon » en anglais) du fait de leurs capacités spéficiques interessantes, actuellement 

entre 100 et 300 mAh/g42–44 mais aussi du fait que l’emploi du graphite n’est pas possible avec 

les électrolytes de type éther en présence de polysulfures (exfoliation des feuillets de 

graphite)4,45. Le carbone dur consitue une alternative de choix pour les systèmes complets à 

base de Li2S, et permet d’espérer une densité d’énergie massique pouvant atteindre 300 
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Wh/kg26. Par ailleurs, les carbones durs font partie des matériaux les plus étudiés en tant que 

matériaux d’électrodes négatives car ils présentent un des meilleur compromis en termes de 

coût, d’abondance et de propriétés physico-chimiques46. De nombreux carbones durs sont 

repertoriés dans la littérature car ces matériaux peuvent être modulés en fonction des 

précurseurs utilisés ou encore des conditions expérimentales de synthèse42. A la différence des 

carbones mous qui présentent des paquets de plans de graphène alignés, très proches les uns 

des autres et donc une structure plutôt compacte, la structure des carbones durs contient de 

nombreux vides dus au désordre d’assemblage des plans de graphène47. La présence de ces 

vides structuraux permet d’y insérer davantage d’ions lithium et ainsi d’augmenter la capacité 

spécifique du matériau par rapport à un carbone graphite42. Mais actuellement, ces matériaux 

souffrent bien souvent d’une mauvaise stabilité en cyclage et d’une importante irréversibilité 

initale42–44 impactant fortement les capacités spécifiques obtenues : entre 100 et 300 mAh/g, 

valeurs inférieures à la capacité du graphite (356 mAh/g). 

Dans un 1er temps, la compatibilité du matériau d’électrode négative dans l’électrolyte classique 

de batteries Li/S, à savoir 1M en LiTFSI + 0,1M en LiNO3 dans TEGDME/DIOX 1/1 en 

volume, a été évaluée en cyclage à C/20 face au lithium métal. L’électrode de carbone dur a été 

préparée et gracieusement fournie par le laboratoire L2PC du CEA Grenoble, sur collecteur de 

courant cuivre (10 µm d’épaisseur) et selon la formulation en voie organique (solvant NMP) 

suivante : carbone dur (Kureha®)/Super C65®/PVdF = 92/3/5 %m. Cette électrode a été 

calandrée à 40 % de porosité pour un grammage d’environ 12,9 mgHC/cm² (~3,6 mAh/cm²). 

Les courbes de cyclage de cellule carbone dur/Li, ainsi que l’évolution de la capacité spécifique 

et de l’efficacité coulombique sur les 5 premiers cycles à C/20 dans un électrolyte à base 

d’éthers, sont présentées en Figure III-26. 
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Figure III-26. Courbes de polarisation du 1er, 2nd et 5ème cycles d’une cellule pile bouton carbone 

dur/Li0 (a) cyclée à C/20 entre 1,5 et 0,01 V dans un électrolyte classique de batterie Li/S : 1M LiTFSI 

+ 0,1M LiNO3 dans TEGDME/DIOX 1/1 en volume. Evolution de la capacité récupérée en décharge 

et de l’efficacité coulombique en fonction du nombre de cycles (b). 

 

Le profil d’insertion des ions lithium dans la structure du carbone dur dans un électrolyte éther 

est présenté en Figure III-26 (a) et montre une allure similaire à celle obtenue dans un électrolyte 

de type carbonates42,43. Une capacité proche de la valeur théorique du carbone dur en question 

(280 mAh/g) est obtenue en 1ère décharge, 272 mAh/g est ainsi récupérée, avec une forte 

polarisation entre la décharge et la charge. Une fin de charge effectuée en mode potentiostatique 

(potentiel constant) aurait sans doute pu permettre de récupérer l’entièreté de la capacité 

théorique du matériau. En revanche, ces performances chutent rapidement dès le second cycle 

où  la capacité du matériau n’est plus que de 180 mAh/g (Figure III-26 (b)). Cette chute de 

capacité est classiquement observée pour ce type de matériau, de même que le fort irréversible 

du premier cycle attribué dans la littérature à la formation d’une SEI43. Par ailleurs, il faut noter 

que pour permettre un équilibrage des capactités face à Li2S, le grammage de l’électrode de 

carbone dur est très élevé et donc l’épaisseur du dépôt également. Cette épaisseur importante 

rend l’électrode très contrainte (collecteur courbé) et le dépôt peu adhérent au collecteur. Il est 

donc possible que le dépôt se détache du collecteur au fur et à mesure des cycles entraînant une 

déconnection de la matière active du collecteur et donc une perte de capacité. La caractérisation 

en DRX (Figure III-27) de la structure de l’électrode à base de carbone dur avant et après 

cyclage montre une diminution de l’intensité des pics à ~22° et ~26°, signature du noir de 

carbone associée à une perte de matière probablement due à la mauvaise adhésion du dépôt sur 

(a) (b) 
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le collecteur. Après 5 cycles et démontage de la pile, quelques craquelures ont été observées 

sur l’électrode. 

 

         

Figure III-27. Comparaison des diffractogrammes RX d’une électrode à base de carbone dur avant et 

après 5 cycles (état délithié). Les flèches en orange correspondent aux pics du collecteur cuivre utilisé 

pour l’électrode à base de carbone dur. 

 

Même si les capacités récupérées sont limitantes par rapport à Li2S, il est intéressant de voir 

qu’un carbone dur peut être cyclé dans un électrolyte à base d’éthers, et donc peut être envisagé 

en électrode négative de cellule complète face à une électrode positive de Li2S pour démontrer 

une preuve de concept. 

 

III.4.3.2. Cellules complètes Li-ion/soufre 
 

Les électrodes caractérisées dans le paragraphe précédent ont permis de réaliser des cellules 

complètes en format pile bouton CR2032 ayant pour électrode positive une électrode à base de 

Li2S commercial/Super C65®/PEO = 70/20/10 %m et une électrode négative à base de carbone 

dur élaborée selon la formulation mentionnée ci-dessus. L’équilibrage entre les électrodes 

positive et négative (rapport de la capacité spécifique de la positive sur celle de la négative) est 

fixé à ~0,75 pour la cellule Li2S/carbone dur. La cellule est montée selon la méthode décrite au 

paragraphe III.2.2.1. et cyclée à un régime de C/20  (courant calculé par rapport à l’électrode 
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de Li2S correspondant à ~134 µA.cm-2, g = 2,3 mgLi2S.cm-²). Les résultats des courbes de 

cyclage des 1ers, 2èmes et 10èmes cycles ainsi que l’évolution en cyclage de la retention de capacité 

et de l’efficacité coulombique sont présentés en Figure III-28. 

La première charge est très polarisée (Figure III-28 (a)) ce qui est lié au comportement en 1ère 

charge du Li2S commercial (cf III.4.1.). Une zone chaotique en potentiel est observée au milieu 

de la charge, et semble s’apparenter à des micro-courts circuits. Une capacité irréversible 

importante est observée au premier cycle où l’efficacité coulombique n’est que d’environ 29 

%, sans doute imputable aux deux matériaux d’électrodes négative et positive qui présentent 

chacun de forts irréversibles au premier cycle. A partir du 2ème cycle, une allure en potentiel 

beaucoup plus semblable à celle attendue pour une cellule Li-ion/S est observée, avec cependant 

des plateaux en potentiel moins distincts du fait de la contribution en potentiel du carbone dur. 

La capacité restituée chute progressivement jusqu’au 35ème cycle (Figure III-28 (b)), puis se 

stabilise, diminution  imputable au deux matériaux d’électrodes : perte de matière active soufrée 

(navette rédox, réaction avec la négative…) mais également perte d’ions Li+ dans la formation 

de la SEI sur la structure du carbone dur42 voire possiblement insertion irréversible de 

polysulfures dans les micro-vides de la structure du carbone dur. 

La chute brutale observée à partir du 35ème cycle est quant à elle difficile à expliquer, surtout 

qu’elle est suivie d’une stabilisation de la capacité sans impact sur l’efficacité coulombique. 

D’autres cellules, avec d’autres grammages, équilibrages, types de carbone dur…, devraient 

être testées pour comprendre ce système complexe mais ces mesures montrent néanmoins la 

possibilité de faire cycler une cellule Li-ion/soufre. 

 



Chapitre III : Caractérisations Electrochimiques des Matériaux 
 

 
142 

 

   

Figure III-28. Evolution des courbes de polarisation du 1er, 2ème et 10ème cycles d’une cellule complète 

Li2S/carbone dur (capacité surfacique de l’électrode positive = 2,7 mAh/cm² et de l’électrode négative 

= 3,6 mAh/cm²). Les bornes de cyclage sont fixées entre 0,25 V et 3,6 V pour le premier cycle (à 

cause du comportement en 1ère charge de Li2S) puis 0,03 V et 3,0 V ensuite (a). Evolution de la 

capacité de la cellule et de l’efficacité coulombique au cours du cyclage (b). 

 

 Conclusions 

 

Deux résultats principaux ont été présentés au cours de ce chapitre. Dans un 1er temps, la 

formulation des électrodes a permis de mettre en évidence le défi du passage à l’échelle 

nanométrique du Li2S. Le caractère nanométrique du Li2S exacerbe en effet sa forte réactivité 

vis-à-vis du PVdF, ce qui induit l’impossibilité d’utiliser ce polymère comme liant d’électrode. 

Le couplage de techniques de caractérisation a permis d’avancer dans la compréhension des 

mécanismes de dégradation du polymère où une défluorination du PVdF est observée et 

entraîne la création de liaisons C=C mises en évidence par FTIR et XPS. Cette défluorination 

est suivie d’une gélification du polymère sans doute par formation de ponts sulfures. 

L’impossibilité d’utiliser le PVdF a nécessité le choix d’une nouvelle formulation à base de 

poly(oxyde d’éthylène) (PEO) dissous dans le 1,4 dioxane. 

Dans une deuxième partie, l’influence du liant sur les performances électrochimiques des 

matériaux a montré que le PEO pouvait remplacer le PVdF sans compromettre le comportement 

électrochimique du matériau. Par ailleurs, la réactivité du PVdF avec Li2S lors de l’enduction 

conduit à une faible reproductibilité des profils de potentiel, reproductibilité qui est améliorée 

(a) (b) 
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lorsqu’une formulation inerte à base de PEO est utilisée. Une optimisation pour améliorer à la 

fois la souplesse de l’électrode mais également la tenue en cyclage serait à envisager (en le 

mélangeant à la PVP par exemple).  

L’étude de l’influence de la taille des cristallites du Li2S sur le mécanisme de première charge 

a été menée par cyclage galvanostatique. Les performances de trois matériaux, deux Li2S 

nanométriques et un micrométrique commercial, ont été comparées. Ainsi, une taille de 

cristallites nanométrique conduit à la réduction à la fois de la barrière d’activation initiale en 

charge, mais également à la polarisation globale de l’électrode tout au long de la charge, 

confirmant l’impact de la taille des cristallites sur l’activation du matériau. 

Enfin, une preuve de concept de cellules complètes à base de Li2S à l’électrode positive et de 

carbone dur à l’électrode négative, le tout dans un électrolyte à base d’éthers, s’est révélée 

encourageante. En effet, malgré des performances en cyclage faibles, l’allure des courbes de 

potentiel montre un mécanisme de charge/décharge cohérent avec celui du système Li2S/Li. 

Une optimisation des matériaux d’anode mais également de l’électrolyte serait nécessaire, entre 

autres, afin d’augmenter la capacité restituée et de limiter les pertes au cours du cyclage. 
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IV.1. Motivation du travail 

  

Comme cela a été discuté au chapitre I, peu d’études operando du système Li2S/Li ont été 

reportées dans la littérature. L’objectif de ce chapitre est de mieux comprendre le mécanisme 

de première charge d’une électrode à base de Li2S du point de vue des phases solides 

cristallisées. La Diffraction des Rayons X (DRX) enregistrée en mode operando est la technique 

de choix pour suivre l’évolution au cours du cyclage des phases solides Li2S et S8. Le recours 

à un rayonnement synchrotron s’est avéré indispensable pour obtenir des données résolues en 

temps et quantitatives. Aussi, lors d’une session au synchrotron SOLEIL à Saclay, les trois 

types de matériaux Li2S présentés au chapitre II ont pu être analysés afin d’observer l’influence 

de la taille des cristallites sur le mécanisme de première charge.  

 

IV.2. Partie expérimentale 

 

IV.2.1. Caractéristiques de la ligne synchrotron et 

descriptif de l’expérience 

 

Cette étude operando par Diffraction des Rayons X en transmission a été menée au synchrotron 

SOLEIL à Saclay sur la ligne CRISTAL. L’énergie fixée par le monochromateur (silicium (111) 

et (311)) était de 18,47 keV correspondant à une longueur d’onde de faisceau de 0,67126 Å 

pour une taille de faisceau de 300 x 300 µm². 

La ligne CRISTAL du synchrotron SOLEIL dispose d’un diffractomètre 2 cercles permettant 

de parcourir une gamme angulaire allant de -20 à 130° (en 2θ) à une vitesse maximale de 0,2° 

par seconde. La gamme angulaire choisie pour nos études étant située entre 0° et 32°, le temps 

d’acquisition d’un diffractogramme était d’environ trois minutes.  

Pour notre étude operando, nous avons choisi de privilégier la résolution temporelle à la 

résolution spatiale, avec des acquisitions fréquentes. Aussi le détecteur adapté était un MAR345 

particulièrement conçu pour des poudres analysées avec de basses énergies. Ce détecteur est du 
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type plan 2D avec une résolution spatiale de 100 µm (taille des pixels : 100 x 100 µm²), une 

résolution angulaire inférieure à 0,0006° et un temps de lecture de l’ordre de la minute. 

Un dispositif installé sur la platine du diffractomètre, et mobile horizontalement, nous a permis 

d’analyser deux cellules simultanément (Figure IV-1). Le temps moyen de changement de 

position de la platine pour passer d’un échantillon à un autre est d’environ 3 minutes. Chaque 

diffractogramme d’une même cellule a ainsi pu être enregistré toutes les 7,3 minutes, soit un 

diffractogramme tous les 7,3 mAh/gLi2S, pour un régime de cyclage à C/20. 

 

 

Figure IV-1. Photographie du dispositif d'installation des cellules. 

 

Les caractéristiques de la ligne et de l’enregistrement des données sont résumées dans le 

Tableau IV-1. 

 

Tableau IV-1. Résumé des caractéristiques de la ligne CRISTAL du synchrotron SOLEIL. 

 

Trois cellules Li2S/Li différentes ont été étudiées avec des caractéristiques qui sont répertoriées 

dans le Tableau IV-2. 

 

Faisceau Diffractomètre Détecteur 
Nombre 

points/heure 

Taille Type 
Temps 

acquisition 

Temps 
changement 
de position 

Type 
Temps 

de 
lecture 

Taille 
des 

pixels 

Distance à 
l’échantillon 8,2 

(toutes les 7,3 
min) 300 x 300 

µm² 
2 

cercles 
~ 3 min ~ 3 min 

MAR 
345 

~1 min 
100 x 
100 
µm² 

491,4016 
mm 

 

Canon à 

Rayons X 

Cellules 

Platine mobile 

selon l’axe indiqué 
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Tableau IV-2. Caractéristiques des différentes cellules analysées par DRX operando. 

 
§ Coupure de l’électrochimie en décharge   Coupure détecteur ou perte faisceau.  

† Coupure de l’électrochimie en charge   Coupure détecteur ou perte faisceau. 

‡Données DRX incomplètes (en décharge dans notre cas). 

 

Chacune des cellules a été cyclée à un régime de C/20 pendant un cycle complet de charge et 

décharge entre 1,5 et 3,6 V vs Li+/Li. Comme cela est indiqué dans le Tableau IV-2, des 

problèmes techniques (déconnection du détecteur, coupure du faisceau…), nous ont contraint à 

stopper l’électrochimie plusieurs fois, la plupart du temps sans perte de données DRX.  

Les propriétés des différents matériaux analysés dans ce chapitre et caractérisés au chapitre II 

sont rappelées ci-dessous dans le Tableau IV-3. Les principaux paramètres à prendre en compte 

sont ici la taille des cristallites (déterminée par un calcul de Scherrer et Williamson-Hall), la 

surface développée (déterminée par BET) et le taux de phase amorphe. Les deux Li2S 

nanométriques possèdent chacun une surface développée BET beaucoup plus élevée que le Li2S 

commercial micrométrique et une taille de cristallites beaucoup plus faible. Ces deux 

paramètres sont donc prépondérants dans la différentiation des matériaux. De plus, le taux de 

phase amorphe est très élevé dans les matériaux nanométriques (85 % pour le Li2S 

« dissolution » et 63 % pour le « réduction »), ce taux relève d’une importance non négligeable 

lorsqu’il s’agit, comme ici, d’une analyse par DRX. Il faut ainsi noter que seule la phase 

cristalline sera analysée, soit 15 %m du Li2S « dissolution », 37 %m du Li2S « réduction » et 

82 %m du Li2S commercial. Par ailleurs, deux tailles de cristallites sont indiquées pour le Li2S 

« dissolution » dans le tableau ci-dessous car les cristallites de ce matériau sont non isotropes 

en forme de plaquettes/aiguilles, donc avec deux dimensions caractéristiques (cf chapitre II). 

 

 

N° 
cellule 

Echelle taille des 
particules primaires 

Type de Li2S 
Grammage de 

l’électrode 
(mgLi2S/cm²) 

1§ 
« Nanométrique » 

Li2S réduction 1,5 
   

2† Li2S dissolution 1,9 

 
« Micrométrique » 

  
3§‡ Li2S commercial 1,5 
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Tableau IV-3. Tableau récapitulatif et comparatif des propriétés physico-chimiques et morphologiques 

des matériaux Li2S. 

Matériau 
dMEB 

(µm) 

dScherrer  

(nm) 

εS  

(%) 

dW-H 

(nm) 

Phase 

 amorphe (%) 

SBET 

(m².g-1) 

dBET  

(nm) 

Li2S commercial > 30 µm 145 ± 5 ~0 155 ± 5 ~ 18 (I)* 2,0 900 

Li2S « dissolution » > 30 µm 
18 ± 5 0,45 68 ± 5 

~ 85 (NI)* 140 13 
6 ± 5 1 12 ± 5 

Li2S « réduction » > 30 µm 9 ± 5 0,22 11 ± 5 ~ 63 (I)* 159 11 

*I = Isotrope et NI = Non Isotrope 

 

IV.2.2. Design de la cellule operando 

 

Tous les tests évoqués précédemment ont été réalisés avec des cellules de type pile bouton 

CR2032. Ce choix de design, inspiré de celui de la cellule operando de Cuisinier et al.1, fait 

écho à une volonté de rester proche de la majorité des tests électrochimiques réalisés au cours 

de cette thèse. Contrairement à une configuration de cellule de type « pouch cell » plus 

volumineuse, le format de la pile bouton nous a permis de positionner deux échantillons en 

parallèle sur la platine mobile du détecteur, et donc d’augmenter le nombre de tests (avec une 

résolution temporelle restant tout de même largement suffisante). Toutes les électrodes et les 

piles bouton ont été préparées de la même façon comme cela a déjà été décrit dans le chapitre 

III. 

Ainsi, les piles bouton ont été préparées en boîte à gants sous atmosphère d’argon selon la 

même procédure que décrite au chapitre III. Ces électrodes composites ont été élaborées à partir 

des différentes poudres de Li2S évoquées précédemment, de carbone et d’un liant polymère 

(poly)oxyde d’éthylène (PEO) selon la formulation 70/20/10 %m en Li2S/Super C65®/PEO. Le 

grammage moyen des électrodes est de ~1,5-1,9 mgLi2S.cm-² soit ~1,7-2,2 mAh/cm².  
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Figure IV-2. Schéma du montage de la cellule utilisée au synchrotron pour les mesures de DRX 

operando en transmission. 

 

Comme présenté sur le schéma de la Figure IV-2, les éléments de la pile bouton ont dû être 

adaptés à l’analyse synchrotron par DRX operando en transmission. Chaque capot (en contact 

avec les électrodes négative et positive) est percé d’un trou de 1,6 mm de diamètre pour 

permettre la transmission du faisceau X. Les fenêtres ainsi formées sont étanchéifiées par des 

disques de scotch Kapton® (épaisseur 60 µm), un film en polyimide, de diamètre 10 mm, 

positionnés à l’intérieur de la cellule et perméable aux rayons X. L’étanchéité des fenêtres est 

renforcée à l’extérieur, de part et d’autre de la pile, par des disques de scotch Kapton® de 14 

mm de diamètre. De la même façon et afin de permettre la transmission des rayons X, la cale 

interne en Inox® d’épaisseur 0,5 mm (Ø16 mm) est percée d’un trou de 2 mm de diamètre, 

légèrement plus grand que celui des capots afin de pallier un éventuel désalignement de la cale, 

et donc des trous, pendant le montage de la cellule. Un joint permet d’assurer l’étanchéité de la 

pile et un ressort positionné derrière la cale assure le maintien du système en pression. 

La pile après assemblage est visible sur les photographies de la Figure IV-3. Le porte-pile 

bouton est également percé afin de permettre la collecte du courant sans entraver la transmission 

des rayons X.  
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Figure IV-3. Photographies de la cellule synchrotron après assemblage (a), du porte pile modifié (b), 

de l'ensemble pile bouton et porte pile (c). 

 

Les tests préliminaires au laboratoire ont prouvé que ce design de pile bouton ne perturbe pas 

l’électrochimie en cyclage. La Figure IV-4 (a) montre la comparaison du profil électrochimique 

du 2nd cycle (pour s’affranchir des problèmes d’irreproductibilité du 1er cycle) obtenu à C/20 

de deux électrodes de Li2S micrométrique ; l’une cyclée en pile bouton avec une configuration 

classique (sans trous), et l’autre cyclée en pile bouton modifiée pour l’analyse DRX operando 

au synchrotron (avec trous recouverts de Kapton®). Les deux électrodes présentent des profils 

de tension et des capacités similaires, chacune avec une efficacité coulombique de 94 % et 95 

% respectivement (Figure IV-4 (a)). La cyclabilité de ces cellules est équivalente pour les 

premiers cycles, mais se dégrade plus rapidement pour la pile en configuration synchrotron du 

fait sans doute de la perte d’étanchéité de la pile via le scotch Kapton® (Figure IV-4 (b)). 

Cependant, cela n’est pas problématique pour l’analyse du premier cycle où la présence des 

trous n’influence pas le comportement global de la pile et n’induit pas une perte d’électrolyte 

ou de conduction électronique au cœur du système. 

(a) 

(b) 

(c) 

Rayons X 
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Figure IV-4. Comparaison des profils électrochimiques à C/20 (a) et de la cyclabilité (b) d’électrodes 

à base de Li2S cyclées en pile bouton avec une configuration « classique » (sans trous) et une 

configuration « synchrotron » (avec trous). 

 

IV.2.3. Méthodologie employée pour le traitement des 

données DRX 

 

Les matériaux pristines analysés sont constitués de poudres polycristallines, donc d’une infinité 

de cristallites qui peuvent prendre toutes les orientations possibles de manière aléatoire. Les 

plans (hkl) qui remplissent les conditions de Bragg diffractent selon un cône dont l’intersection 

avec le plan du détecteur forme un cercle de diffraction. Ce cercle rassemble toutes les tâches 

de diffraction correspondant à un plan (hkl) donné, en fonction de l’infinité d’orientations que 

peuvent prendre les cristallites. Il donne lieu aux pics de Bragg sur les diffractogrammes 1D 

après intégration azimutale. L’intensité de ces pics est pondérée par rapport à l’ensemble des 

points de la section angulaire du cliché. 

Cependant, au cours de la charge, le soufre formé ne semble pas être orienté de façon aléatoire 

et seules quelques tâches de diffraction sont visibles sans définir nettement des cercles de 

diffraction. Cela est par exemple le cas sur le cliché de fin de charge de la cellule à base de Li2S 

micrométrique (Figure IV-5). Cela pourrait être dû à un manque de statistique de particules 

(a) (b) 
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sondées ou bien au fait que le soufre croît selon une orientation préférentielle autour des fibres 

de non tissé par exemple.  

 

   

Figure IV-5. Clichés de diffraction en charge d’une cellule Li2S micrométrique/Li. Les tâches de 

diffraction de la phase β-S8 sont entourés en vert sur cliché. 

 

Après intégration azimutale des clichés de diffraction, les intensités des pics du soufre se 

retrouvent écrasées par les intensités plus fortes des composés isotropes tels que le Li2S.  Cela 

rend le soufre parfois artificiellement invisible sur les diffractogrammes. Or, il est important 

pour notre étude de déterminer précisément le moment d’apparition du soufre lors de la 1ère 

charge. Des masques sélectionnant la section du cliché où les tâches du soufre sont visibles ont 

donc été appliqués afin de réaliser des intégrations localisées et exalter son signal (Figure IV-6 

(b)). Un exemple de comparaison des diffractogrammes obtenus après intégration d’un même 

cliché sans masque (Figure IV-6 (a)) et avec masque centré sur le soufre (Figure IV-6 (b)) est 

présenté en Figure IV-6 (c). Il est clairement visible que l’intensité du pic (-221) du soufre est 

exalté avec cette méthode d’intégration. Le Li2S a été utilisé comme référence pour s’assurer 

de la pertinence de la méthode car son évolution au cours de la charge est connue (décroissance 

continue). Si son évolution est comparable à celle obtenue avec la méthode d’intégration 

globale alors la méthode des masques peut être considérée comme pertinente.  

La Figure IV-6 (d) présente les évolutions des aires normalisées du pic (111) du Li2S obtenus 

à partir des diffractogrammes issus des clichés de diffraction intégrés en sélectionnant les zones 

correspondant à des pics du soufre (mentionnés dans la légende).  

β-S8 
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Figure IV-6. Cliché de diffraction à mi-charge d’une cellule Li2S micrométrique/Li avec masque 

global (a), avec masque centré sur le pic (-221) du β-S8 (b) et comparaison des diffractogrammes 

intégrés avec et sans masque (c). Evolution, en fonction de la capacité, des aires normalisées du pic 

(111) du Li2S intégrées à partir des diffractogrammes obtenus après isolement sur les clichés de 

diffraction des zones des pics (131), (-221) et (-112)//(-121) – Comparaison avec l’évolution de l’aire 

normalisée du pic (111) du Li2S obtenue après intégration du cliché de diffraction dans sa globalité 

(intégration azimutale) (d).  

 

 

Sur la Figure IV-6 (d), les évolutions du pic (111) du Li2S en fonction de la capacité pour les 

différentes zones d’intégration du cliché de diffraction sont comparées à celle obtenue lors de 

l’intégration globale. Les aires sont normalisées pour être comparées entre elles, et suivent 

quasiment la même décroissance quelle que soit la zone d’intégration sélectionnée, les résultats 

les plus cohérents étant ceux obtenus avec le masque de la zone du pic S8 (131). Les différences 

(c) (d) 

(b) (a) 

β-S8 isolé 
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observées sur le pic (111) du Li2S suggèrent cependant que la répartition des tâches du Li2S 

n’est pas parfaitement isotrope non plus et donc que la statistique des particules sondées pourrait 

être insuffisante. La méthode de traitement utilisée modifie les intensités relatives des pics du 

Li2S, mais ne change pas fondamentalement leur évolution en fonction de la capacité. La 

pertinence de la méthode à des fins qualitatives est validée, même si en toute rigueur elle 

suppose des cercles de diffraction uniformes sur tout leur périmètre.  

Finalement, la stratégie employée pour le traitement des données a été de combiner à la fois les 

informations des clichés de diffraction et celles des diffractogrammes. Les clichés de diffraction 

avec application de masques isolant le soufre ont permis de déterminer précisément son moment 

d’apparition lors de la charge, tandis que les diffractogrammes intégrés avec la méthode globale 

(pics de Bragg des différentes phases) ont permis de suivre quantitativement la disparation et 

l’apparition du Li2S et du S8.  

La méthode employée pour intégrer les diffractogrammes est précisée par la suite chaque fois 

que nécessaire, selon qu’il s’agisse d’une intégration globale (i.e. par rapport à toute la section 

du cliché) ou d’une intégration focalisée sur les tâches du soufre (i.e. en masquant une partie 

du cliché).  

 

IV.3. Etude du matériau Li2S micrométrique 

 

IV.3.1. Analyse qualitative : caractérisations DRX et 

électrochimiques 

 

La Figure IV-7 (a) montre la première charge galvanostatique à C/20 d’une électrode à base de 

Li2S micrométrique. A nouveau, après une barrière d’activation importante en début de charge 

(ΔE > 1 V), le potentiel de l’électrode de Li2S reste élevé tout au long de la charge (> 3 V vs 

Li+/Li). La capacité récupérée en première charge est de 1032 mAh/gLi2S soit 88,5 % de la valeur 

théorique. 
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En Figure IV-7 (b), trois pics du Li2S sont identifiables : (111), (200) et (220) à 11,8°, 13,6° et 

19,3° respectivement. Ce matériau ne contient que 18 ± 10 %m de phase amorphe, ce qui est 

très peu en comparaison des Li2S « dissolution » et « réduction » (cf chapitre II), le Li2S 

micrométrique est donc plutôt bien cristallisé avec des cristallites de taille supérieure à 100 nm, 

et ses pics en diffraction sont fins et intenses. 

 

        

 

Figure IV-7. Profil électrochimique de la 1ère charge à C/20 de la cellule Li2S micrométrique/Li 

associée (a). Diffractogrammes RX correspondant. Le diagramme surligné en violet indique 

l’apparition du soufre (b).  

 

Un zoom sur la gamme angulaire 6°-15° (Figure IV-8) permet d’identifier sept pics de la forme 

allotropique bêta du soufre : (-111), (111), (-112), (-121), (-221), (221) et (131) à 6°, 6,4°, 8,5°, 

8,6°, 10,5°, 11,0° et 12,0° respectivement. D’après ces diffractogrammes, le soufre bêta apparaît 

donc très tôt au cours de la charge, vers 230 mAh/gLi2S (soit à ~22 % de SoC pour « State Of 

Charge », état de charge en français). 

Deux pics restent non identifiés, à 15,2° et 19,05° probablement attribuables à une impureté 

dans l’électrode (possiblement Li2SO4 comme constaté au chapitre II). La diminution des 

intensités des pics du Li2S montre sa consommation progressive au cours de la charge, mais 

(a) 

OCV 

3,6 V 

(b) 
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également le fait qu’il n’est pas totalement consommé en fin de charge puisque des pics associés 

au Li2S sont toujours visibles (Figure IV-8).  

 

 

Figure IV-8. Zoom sur les zones d'intérêt entre 6° et 15° avec identification des plans de diffraction de 

chacune des espèces solides : Li2S, β-S8 et séparateurs. 

 

Il y a donc coexistence entre la phase réduite Li2S et la phase oxydée S8 au cours de la charge. 

Comme présenté au chapitre bibliographie ce comportement a déjà été rapporté par Vizintin et 

al.2. Ils montrent que le soufre apparaît au tout début de la 1ère charge d’une électrode de Li2S 

qui est par ailleurs fortement polarisée. Or le comportement lors des cycles suivants est celui 

classiquement observé dans les systèmes Li/S (apparition du soufre en fin de charge). Leur 

travail, notamment par Spectroscopie d’Absorption X, suggère ainsi un équilibre solide/solide 

pour ce type d’électrode où le Li2S serait directement converti en soufre sans intermédiaires 

polysulfures. 

 

 

 

OCV 

3,6 V 

* Séparateurs  

Li
2
S 

β – S
8
 

230 mAh/gLi2S 
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IV.3.2. Analyse quantitative : disparition du Li2S vs 

apparition du soufre 

 

IV.3.2.1. Particularité de l’oxydation du Li2S en 1ère charge 
 

Sur les clichés de diffraction de l’état initial, les anneaux des réflexions de Bragg des plans 

(111) et (200) du Li2S sont bien visibles (Figure IV-9 (a)). Ces anneaux ne sont pas continus et 

des tâches dans les anneaux sont visibles. La statistique des particules sondées ne semble pas 

être suffisante pour avoir une représentation complète de toutes les orientations des cristallites. 

Cette statistique s’évalue en connaissant le grammage en Li2S de l’électrode (~ 1,5 mgLi2S/cm²) 

et la surface du détecteur (1.10-4 cm²) pour calculer la masse de matière active sondée par le 

faisceau à environ 0,15 µg. La masse d’une particule hypothétiquement sphérique de Li2S de 

rayon ~5 µm (d’après les images MEB du chapitre II), est déterminée comme le produit de son 

volume avec la densité du matériau Li2S (1,66 g/cm3) et est égale à environ 9.10-4 µg. On en 

déduit le nombre de particules sondées par le faisceau comme étant le rapport de la masse de 

matière active sondée, divisée par la masse d’une particule de Li2S. Ainsi environ 170 particules 

sont sondées ce qui correspond à une moyenne de 50 millions de cristallites (de forme sphérique 

et de rayon 75 nm, cf chapitre II). Cela ne semble cependant pas suffisant pour obtenir des 

anneaux de diffraction continus sur les clichés de diffraction.  

Après intégration azimutale, ces anneaux donnent des pics de diffraction intenses et fins comme 

attendu pour un matériau avec des cristallites supérieures à 100 nm (Figure IV-9 (b)). Ce n’est 

pas le cas pour le soufre qui apparaît sous forme de tâches (Figure IV-9 (c)) et donc par des pics 

très peu intenses sur les diffractogrammes (Figure IV-9 (d)).  
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Figure IV-9. Clichés de diffraction à l’état initial (a) et en fin de charge (c) d’une électrode à base de 

Li2S micrométrique avec les diffractogrammes intégrés correspondant au début de charge (b) et à la 

fin de charge (d) – Encadré : superposition des diffractogrammes de début (---) et de fin de charge. 

Les arcs de cercle surlignent les réflexions de Bragg (111) et (200) du Li2S et (221) du β-S8. Les autres 

réflexions mal définies du soufre sont seulement représentées par des tâches entourées en vert. 

 

Trois types de masques ont permis d’isoler les réflexions (-221), (-121), (-112) et (131) du 

soufre et les évolutions des aires des pics correspondant sont présentées en Figure IV-10. Les 

encadrés présents sur les Figures IV-10 (b), (c) et (d), permettent de comparer les deux 

méthodes d’intégration des clichés de diffraction et confirment l’intérêt d’appliquer la méthode 

d’intégration sélective des clichés (avec les masques) pour améliorer la résolution de détection 

du soufre. Le soufre apparaît bien au tout début de la charge avec les pics (131) et (-221) ce qui 

montre la coexistence des deux phases solides, Li2S et soufre, dès la mise sous courant de 

l’électrode. 

Li2S (111) 

Li2S (200) 

(a) 

(b) 

Li2S (111) 

Li2S (200) 
 

β-S8  (221)   

 

(c) 

(d) 

Li2S (111) 

 

Li2S (200) 
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Figure IV-10. Evolution des aires des pics (-221), (-121), (-112) et (131) du β-S8 en fonction de la 

capacité (a) – Série de diffractogrammes issus d’une intégration des clichés centrée sur les pics du β-

S8 (-112) et (-121) (b), le pic (-221) (c) et le pic (131) (d) – Le symbole     signale le pic (111) du Li2S. 

Encadrés : Comparaison des séries de diffractogrammes obtenus par intégration globale des clichés de 

diffraction. 

 

IV.3.2.2. Oxydation du Li2S et formation du soufre au cours de la 

1ère charge 
 

La Figure IV-11 présente l’évolution de l’aire des pics (111) du Li2S et (221) du soufre après 

intégration des pics de Bragg selon la méthode globale azimutale. 

(a) (b) 

(c) (d) 

OCV 

3,6 V 

OCV 

3,6 V 

OCV 

3,6 V 
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Figure IV-11. Résumé de l’évolution des aires intégrées des pics parmi les plus intenses (pic (111) du 

Li2S et (221) du β-S8) en fonction de la capacité récupérée, superposées au profil électrochimique de la 

1ère charge galvanostatique à C/20. Disparition de Li2S (rouge) et apparition de β-S8 (bleu) au cours de 

la 1ère charge d'une cellule Li2S micrométrique/Li. (a) – Aires normalisées en fonction de la capacité 

récupérée en 1ère charge (b). 

 

Le pic (111) du Li2S décroît dès le début de la charge avec une pente quasi-constante indiquant 

une vitesse de consommation de Li2S et un nombre d’électrons échangés constants. Cette 

évolution est également observée sur le pic (200) du Li2S et est confirmée par la normalisation 

en Figure IV-11 (b), l’oxydation du Li2S est donc isotropique. Cependant, il n’est jamais 

totalement consommé. Un pic bien visible persiste en fin de charge dont l’aire correspond à 

environ 11 % de Li2S résiduel. Or 88,5 % de la capacité théorique du Li2S est récupérée au 

cours de cette première charge, ce qui est cohérent avec 11,5 % de Li2S n’ayant pas réagi (aux 

erreurs de calcul près). Par ailleurs, ces résultats montrent que le Li2S amorphe (18 %) a réagit 

de manière équivalente au Li2S cristallin.  

De la même façon, le pic (221) du β-S8, le plus intense, croît selon une pente quasi-constante 

traduisant également une vitesse de formation et un nombre d’électrons impliqués constants 

tout au long de la charge. Les deux espèces solides Li2S et S8 coexistent dès le début de la 

charge ce qui montre une conversion globale de Li2S à S8 soit directement à l’état solide, soit 

par le biais d’intermédiares réactionnels polysulfures à la durée de vie très courte. En effet, la 

charge du Li2S micrométrique s’opèrant à un potentiel supérieur à 3,0 V vs Li+/Li, si des 

polysulfures sont produits, ils sont thermodynamiquement instables à ce potentiel et donc 

(a) (b) 
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immédiatement oxydés en soufre (d’où une appartion dès le début de la charge). Dans les deux 

hypothèses, le mécansime de navette rédox est absent (88,5 % de la capacité théorique obtenue 

pour 88,5 % de Li2S consommé). L’augmentation du potentiel étant progressive, il est probable 

que l’oxydation du Li2S aurait pu être totale si la borne en potentiel de fin de charge avait été 

augmentée. 

 

IV.3.2.3. Evaluation de la largeur à mi-hauteur 
 

Afin d’étudier la croissance des phases, les évolutions de la taille des cristallites obtenues pour 

le Li2S et le soufre par la loi de Scherrer ont été tracées au cours de la charge et sont présentées 

en Figure IV-12. Pour chacune des deux phases, la taille des cristallites est constante et ce pour 

chacune des réflexions observées. Cette observation suggère que la nucléation des grains de 

soufre est favorable face à leur croissance et que le Li2S micrométrique est oxydé cristallite par 

cristallite sans que celles-ci soient « rognées ». Cependant la taille des cristallites ne doit pas 

être confondue avec la taille des particules, une particule étant composée de plusieurs 

cristallites, il se peut qu’une fois nucléées, les cristallites restent de taille constante alors que la 

taille des particules augmente du fait de l’accumulation de cristallites. 

 

Figure IV-12. Evolution de la largeur à mi-hauteur en fonction de la capacité pour les pics (111) et 

(200) du Li2S et (221) du soufre. Ces données sont obtenues après une intégration globale des clichés 

de diffraction. 
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Par ailleurs, la taille moyenne de cristallites du Li2S est d’environ 140 nm pour les deux pics 

observés (la phase étant cubique) ce qui est en accord avec les mesures DRX ex-situ. Quant au 

soufre, il présente une taille moyenne de cristallites de 110 nm d’après le pic (221).  

 

IV.3.3. Cinétique de disparition du Li2S et d’apparition 

du soufre 

 

L’objectif est ici de quantifier les vitesses de consommation/production du Li2S/Soufre et de 

proposer un mécanisme réactionnel cohérent avec la réponse électrochimique des cellules. 

Connaissant la quantité de Li2S initialement présente, la quantité de soufre attendue peut être 

déterminée. L’aire des pics est reliée aux cinétiques de disparition et d’apparition des espèces 

ce qui permet de déterminer les quantités réelles de matière produites et consommées au cours 

de la charge. Le nombre d’électrons impliqués dans la conversion du Li2S en soufre permet 

alors de dégager un mécanisme réactionnel.  

 

IV.3.3.1. Compléments des données par DRX ex-situ et 

méthodologie 
 

Pour mener cette approche quantitative, il est nécessaire de relier l’aire d’un pic du Li2S avec 

celle d’un pic du β-S8 formé en charge. Le lien entre les quantités de moles des phases Li2S/β-

S8 et les aires des pics est établi via le lien entre les quantités de matière et les aires des pics de 

Li2S/α-S8 (issu des travaux de Waluś et al.3,15) et celui des phases α et β du soufre selon : 
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𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (111)𝑑𝑢 𝐿𝑖2𝑆 

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (ℎ𝑘𝑙) 𝑑𝑢 𝛽 − 𝑆8
∗ ∝ 

𝑄𝑢𝑎𝑛𝑡𝑖𝑡é 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒 𝐿𝑖2𝑆 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑜𝑚𝑚é𝑒

𝑄𝑢𝑎𝑛𝑡𝑖𝑡é 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒 𝛽 − 𝑆8 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑖𝑡𝑒
 

 

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (111) 𝑑𝑢 𝐿𝑖2𝑆 

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (ℎ𝑘𝑙) 𝑑𝑢 𝛽 − 𝑆8
 ∝ 

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (111)𝑑𝑢 𝐿𝑖2𝑆 

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (222) 𝑑𝑢 𝛼 − 𝑆8
∗  

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑒  𝛼 − 𝑆8(222) 

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (ℎ𝑘𝑙) 𝛽 − 𝑆8
    

 

Avec (hkl) = (221) ou (113) 

∝ = « proportionnel à » 

 

Malheureusement, la forme bêta du soufre est métastable dans les conditions standard de 

température et de pression, il n’est donc pas possible de l’isoler pour la caractériser ex-situ et 

en déduire les paramètres a et γ. L’astuce consiste alors à passer par l’intermédiaire de la phase 

α du soufre, qui elle, est stable.  

 

 

Figure IV-13. Diffractogrammes ex-situ du mélange de soufre α et β obtenu ex-situ, du mélange après 

72h de repos et de la phase α-S8 pure. Les symboles * indiquent les réflexions appartenant à la phase β 

tandis que les flèches mentionnent les pics utilisés pour le calcul du ratio α/β. 

 

 

a 

Ratio déterminé 

expérimentalement à partir d’un 

mélange de soufre α et β 

= 0,885  

→ Déterminé par Waluś et al. à 

partir d’un mélange de Li2S et de 

soufre α3,15 

γ 

* * * * * 
* * 

* 

* β-S8 

β-S8 (113) β-S8 (221) 

α-S8 (222) 

α-S8 (040) 

* 
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Les différentes étapes de la méthodologie sont les suivantes : 

 

1) Un mélange de phase α et β est obtenu en chauffant à 100 °C en boîte à gants, une 

quantité connue de soufre α (-325 mesh, 99,5 %, Alfa Aesar, préalablement séché sous 

vide). En effet, la température de transition αβ est de 96°C4,5 : le α-soufre va donc se 

transformer en β-soufre à partir de 96°C. La phase β étant métastable, un mélange de α 

et β-soufre est obtenu. Le mélange est caractérisé en DRX (en rouge sur la Figure IV-

13) et les aires des pics de chaque phase ((222) et (040) pour α-S8 ; (221) et (113) pour 

β-S8) sont mesurées.  

 

2) La composition du mélange (proportion de phase α et β) est déterminée en laissant 

relaxer l’échantillon afin d’obtenir 100 % de phase α. Le même échantillon contenant 

le mélange α/β est donc stocké 72h pour permettre à la phase métastable β de se 

transformer complètement en phase α, tout en conservant la même quantité de matière 

pour l’analyse DRX et donc les mêmes conditions d’acquisition du diffractogramme (en 

bleu sur la Figure IV-13). Les aires des mêmes pics (hkl) de la phase α mesurés dans le 

mélange sont remesurées dans l’échantillon à 100 % α et comparées : la proportion de 

phase α dans le mélange avant repos est déduite puis celle de la phase β ce qui donne : 

43 %m de α-S8 et 57 %m de β-S8. 

 

3) Enfin, connaissant l’aire des pics de la phase β en proportion de 57 %, la valeur à 100 

% de phase β est extrapolée et les coefficients a et γ sont calculés. Le pic (221) du β-

S8 a été utilisé pour le calcul suivant : 

 

𝛄(𝟐𝟐𝟏) =
𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (111) 𝑑𝑢 𝐿𝑖2𝑆 

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (221) 𝑑𝑢 𝛽 − 𝑆8
 = 𝟑, 𝟎𝟖 ± 𝟎, 𝟎𝟐 

 

Ces coefficients représentent la corrélation entre les aires des pics du Li2S et du β-S8 théoriques. 

Ils sont à comparer aux coefficients calculés à partir des données expérimentales in-situ pour 

pouvoir estimer la proportion des phases en présence Li2S par rapport à β-S8. 
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IV.3.3.2. Résultats du Li2S micrométrique 
 

Une méthode quantitative permet d’évaluer l’efficacité de la transformation du Li2S en soufre 

au cours de la charge d’une électrode à base de Li2S micrométrique. Deux étapes de calcul sont 

menées : une première permet de relier théoriquement les aires des pics des phases à la cinétique 

de disparition/formation des espèces comme cela a été présenté au paragraphe précédent, et la 

seconde étape utilise les données expérimentales pour établir le même lien entre aires et 

cinétique de réaction. La comparaison des données obtenues entre les deux étapes permet 

d’isoler un mécanisme réactionnel. 

 

• 1ère étape : 

Pour ces calculs, les pic (111) du Li2S (le plus intense) et (221) du β-S8 (le mieux défini) sont 

utilisés. Les résultats précédents ont montré que l’oxydation du Li2S en β-S8 s’opérait sans 

passage par des intermédiaires polysulfures ou tout du moins par des intermédiaires à la durée 

de vie très courte. La réaction associée à la charge de cette électrode peut donc être considérée 

comme globalement directe selon : 

 

𝐿𝑖2𝑆 
 
→ 

1

8
𝑆8 +  2𝐿𝑖

+ +  2𝑒−                                       (éq. 1) 

   

L’oxydation d’une mole de Li2S produit 2 moles d’électrons, et conduit à la formation de 1/8 

mole de soufre S8. Le rapport entre la quantité d’électrons échangés et la quantité de matière 

formée, Rthéo, micro, peut donc être exprimé comme : 

𝐷𝑖𝑠𝑝𝑎𝑟𝑖𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑒 𝐿𝑖2𝑆

𝐹𝑜𝑟𝑚𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑒 𝛽 − 𝑆8
 
 
↔ 

2 𝑒−
1 𝑚𝑜𝑙𝑒⁄

2 𝑒−
1
8⁄  𝑚𝑜𝑙𝑒⁄

=  8 =  𝑅𝑡ℎé𝑜,𝑚𝑖𝑐𝑟𝑜 

 

Il s’agit d’une valeur théorique obtenue à partir du mécanisme supposé de l’équation 1 (éq. 1). 
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Le rapport des aires du pic (111) du Li2S et (221) du β-S8 est ensuite introduit pour relier la 

disparition du Li2S à la formation du soufre en termes de capacité échangée et d’aires de pics : 

 

𝐷𝑖𝑠𝑝𝑎𝑟𝑖𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑒 𝐿𝑖2𝑆

𝐹𝑜𝑟𝑚𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑒 𝛽 − 𝑆8
 ×  

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 (111) 𝑑𝑢 𝐿𝑖2𝑆 

𝐴𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑝𝑖𝑐 𝑑𝑢 𝛽 − 𝑆8 (221)
 
 
↔   8 ×  𝛾(221) =  𝟐𝟒,𝟕 ± 𝟎, 𝟐 =  𝑹𝒕𝒉é𝒐,𝒎𝒊𝒄𝒓𝒐

′  

 

• 2ème étape : 

Ce coefficient 𝑹𝒕𝒉é𝒐,𝒎𝒊𝒄𝒓𝒐
′  est relié aux données expérimentales au moyen des pentes des droites 

expérimentales de disparition du Li2S et de formation du soufre en fonction de la capacité 

échangée obtenues en DRX (Figure IV-14). Un rapport de pente expérimental de R’exp, micro ≈ 

23,3 ± 0,6 est alors obtenu selon : 

 

𝑃𝑒𝑛𝑡𝑒 𝑑𝑒 𝑙𝑎 𝑑𝑖𝑠𝑝𝑎𝑟𝑖𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑢 𝐿𝑖2𝑆

𝑃𝑒𝑛𝑡𝑒 𝑑𝑒 𝑙𝑎 𝑓𝑜𝑟𝑚𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑢 𝛽 − 𝑆8
≈
0,07

0,003
 ≈ 23,3 =  𝑹′𝒆𝒙𝒑,𝒎𝒊𝒄𝒓𝒐 

 

 

Figure IV-14. Evolution de la consommation de Li2S (111) et de la formation du β-S8 (221) au cours 

de la première charge d’une électrode à base de Li2S micrométrique. Détermination des coefficients de 

corrélation entre la capacité échangée et les vitesses de consommation/production (aires des pics). 
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Cette valeur de coefficient expérimental est en excellent accord avec celle théorique calculée 

en considérant une conversion directe (éq. 1) ce qui confirme le mécanisme global de l’équation 

1 lorsque le Li2S micrométrique est utilisé.  

 

IV.4. Etude du matériau Li2S nanométrique 

 

IV.4.1. Analyse qualitative des caractérisations DRX et 

électrochimiques 

 

Dans un premier temps, la cellule préparée à base de poudre de Li2S « réduction » a été étudiée. 

Ce matériau présente la taille de cristallites la plus petite (~ 9 nm) et est donc le plus adapté à 

la comparaison avec le Li2S micrométrique. La Figure IV-15 (a) présente le profil 

électrochimique obtenu pour la charge initiale à C/20 en parallèle avec l’évolution des 

diffractogrammes RX des phases solides au cours de cette charge (Figure IV-15 (b)). Le profil 

de charge initiale obtenu est caractéristique pour un Li2S nanométrique, et est beaucoup moins 

polarisé que celui du Li2S micrométrique. Trois zones se distinguent : un léger saut en potentiel 

correspondant à la barrière d’activation du Li2S en début de charge (à ~ 2,6 V vs Li+/Li) suivi 

d’un premier pseudo-plateau à ~2.45 V vs Li+/Li caractéristique de l’oxydation des polysulfures 

à chaînes courtes en chaînes longues6,7 et d’un second pseudo-plateau à haut potentiel (> 3,0 V 

vs Li+/Li). La capacité spécifique récupérée en première charge est de 915 mAh/gLi2S  (~ 78 % 

de la capacité théorique du Li2S). Cette allure de courbe est similaire à celle observée par Waluś 

et al. dans l’étude GITT du système Li2S/Li6. La différence de capacité par rapport à la valeur 

théorique s’expliquerait par le fait que la phase amorphe participe probablement à la réaction. 

La part d’amorphe du matériau actif est très importante (~ 63 %m), seulement 37 %m de la 

matière est visible en DRX (soit 431 mAh/gLi2S). Or la capacité récupérée en fin de charge est 

de 915 mAh/gLi2S (~ 78 % de la capacité théorique), ainsi environ 41 % du Li2S amorphe 

participe donc forcément à la réaction électrochimique soit quasiment autant que le Li2S 

cristallisé (d’où un comportement équivalent en oxydation). 
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Figure IV-15. Profil électrochimique de la 1ère charge de la cellule Li2S « réduction »/Li où trois zones 

sont distinguées - La courbe de la cellule Li2S micrométrique/Li est ajoutée en pointillés pour 

comparaison (a). Diffractogrammes RX associés. Les diffractogrammes surlignés en couleur indiquent 

les transitions solide/liquide (présence de Li2S et présence du soufre) (b).      

                                                  

Un fond continu assez intense dû aux éléments électrochimiquement inactifs (séparateurs, 

collecteur en fibres de carbone non tissées…) est présent sur les diffractogrammes (Figure IV-

15 (b)). Pour faciliter la lecture, un zoom entre 8° et 19° (présence des pics caractéristiques des 

phases Li2S et β-S8) est présenté en Figure IV-16.   

 

 

OCV 

3,6 V 

(b) (a) 
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Figure IV-16. Profil électrochimique de la 1ère charge de la cellule Li2S « réduction »/Li où les régions 

de présence de Li2S et du soufre sont identifiées (a). Zoom sur les zones d'intérêt entre 8° et 19° avec 

identification des plans de diffraction de chacune des espèces solides : Li2S, β-S8, Li0 et séparateurs 

(b). 

 

La poudre de Li2S « réduction » est amorphe à hauteur d’environ 63 % avec une petite taille de 

cristallites, sa signature en DRX est donc peu intense avec des pics larges. Seuls deux pics de 

Bragg sont détectables : le pic (111) à 11,8°, le plus intense et le pic (200) à 13,6° (signalés en 

bleu sur la Figure IV-16). Leur intensité, en particulier du pic (111) le plus intense, diminue 

progressivement dès le début de la charge, du fait de la consommation (oxydation) de Li2S. Les 

pics de Li2S sont présents tout au long du premier plateau de la charge (à ~ 2,5 V vs Li+/Li), 

jusqu’à environ 748 mAh/gLi2S. Cette valeur du potentiel du plateau peut être reliée à des 

réactions électrochimiques mettant en jeu la formation et l’oxydation des polysulfures à chaînes 

longues. L’étude GITT réalisée sur le système Li2S/Li par Waluś et al. a montré qu’à ce niveau 

de plateau de charge, la polarisation de l’électrode est faible et indique une cinétique de réaction 

rapide où l’oxydation des polysulfures est favorable et fixe le potentiel6. A cet état de charge, 

il y a donc coexistence de Li2S solide et de polysulfures à chaînes longues et mise en place 

d’équilibres compétitifs solide/liquide (oxydation lente du Li2S en polysulfures solubles) et 

liquide/liquide (oxydation rapide des polysulfures à chaines longues, i.e. S4
2-, S6

2-, S8
2-). 

Cependant, la diffraction des rayons X ne s’appliquant qu’aux phases cristallisées, il est 

impossible de connaître la nature exacte des polysulfures formés, ceux-ci existant à l’état 

soluble. 

748 mAh/gLi2S 

OCV 

3,6 V 

Séparateurs 

Lithium 

Li
2
S 

β – S
8
 

755 mAh/gLi2S 

(b) (a) 
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Seuls huit pics de Bragg du soufre bêta sont visibles : les pics (-121), (-212), (221) (pic le plus 

intense), (031), (131), (113), (-332) et (115) ; à 8,5°, 10,2°, 10,9°, 11,2°, 12,0°, 12,2°, 16,2° et 

19,0° respectivement. A la différence du Li2S micrométrique, le soufre apparaît à la fin de la 

charge, à une capacité de 755 mAh/gLi2S et un potentiel d’environ 3,2 V vs Li+/Li. Cette valeur 

de potentiel d’apparition du soufre est bien supérieure à celle attendue pour la formation de 

cette espèce qui est plutôt de 2,45 – 2,5 V vs Li+/Li1,3,8–10. L’apparition du soufre s’accompagne 

d’une forte polarisation de l’électrode, ce qui indique une réaction électrochimique 

cinétiquement lente. Or les polysulfures étant des espèces solubles, leur oxydation en 

polysulfures à chaines longues et en S8 est sensée être rapide, et ne peut expliquer 

l’augmentation soudaine du potentiel. L’étude GITT menée par Waluś et al. a permis de 

montrer qu’au cours de cette étape, le potentiel thermodynamique de l’électrode reste le même 

qu’au niveau du plateau (i.e. ~ 2,4 V vs Li+/Li) et est donc lié à l’oxydation des polysulfures à 

chaînes longues6. Par contre, l’oxydation de Li2S résiduel difficile à activer pourrait induire une 

telle polarisation. Or, comme cela a été vu au chapitre II, la poudre de Li2S « réduction » 

contient ~ 63 %m de phase amorphe, invisible au rayons X mais toujours présente à l’électrode 

et qui pourrait être responsable de la limitation cinétique en fin de charge.  

Cette première analyse qualitative montre des similarités avec la première charge 

électrochimique d’une batterie Li/S : plateau à ~2,45 V vs Li+/Li, apparition du β-S8 au niveau 

d’un saut de potentiel d’environ 0,5 V en fin de charge. 

 

IV.4.2. Analyse quantitative : disparition du Li2S vs 

apparition du soufre 

 

IV.4.2.1. Oxydation du Li2S au cours de la 1ère charge  
 

A l’état initial (Figure IV-17 (a)), les deux anneaux de diffraction du Li2S sont diffus, peu 

intenses et donc difficilement distinguables (ils sont soulignés par des anneaux en pointillés en 

Figure IV-17 (a)). En appliquant la même méthode de calcul que pour le Li2S micrométrique et 

en considérant des particules et des cristallites sphériques de taille d’environ 1 µm et 9 nm (cf 
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chapitre II), on calcule que plus de 170 000 particules sont sondées pour plus de 1,7.1011 

cristallites. La statistique de matière sondée par le faisceau est nettement meilleure que pour le 

Li2S micrométrique ce qui explique que les anneaux soient plus continus. Ils donnent lieu à 

deux pics de Bragg (contre 8 attendus), de coordonnées (hkl) (111) pour le plus intense et (200), 

larges (caractérisant le caractère nanométrique) et peu intenses (Figure IV-17 (c)). L’évolution 

de l’aire intégrée des deux pics du Li2S au cours de la charge est illustrée en Figure IV-18 (a).   

 

      

 

Figure IV-17. Clichés de diffraction en transmission de l'état initial (a) et en fin de charge (b) d'une 

cellule Li2S « réduction »/Li. Les arcs de cercle soulignent les réflexions de Li2S (111) et (200). 
Diffractogrammes intégrés avec la méthode globale et correspondant à l’état initial (c) et à la fin de 

charge – Encadré : Superposition des diffractogrammes de l’état initial (---) et de la fin de charge (d). 

Les flèches indiquent les pics de Bragg (111) et (200) du Li2S. 

 

(a) 

(b) 

Li2S (111) 

Li2S (200) 

(c) 

(d) 
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Figure IV-18. Evolution de l’aire intégrée des pics (111) et (200) du Li2S en fonction de la capacité 

spécifique de 1ère charge. Superposition du profil électrochimique de la 1ère charge, la séparation en 

pointillés souligne la disparition du Li2S cristallisé (a). Aires normalisées des pics (111) et (200) du 

Li2S en fonction de la capacité spécifique (b). La méthode d’intégration employée ici est globale. 

 

Au niveau de la barrière d’activation en début de charge, l’aire des pics du Li2S n’évolue que 

très peu. Cette barrière d’activation est due au transfert de charge cinétiquement difficile du fait 

du caractère isolant du Li2S. Pour expliquer cette barrière en potentiel, Yang et al.11, proposent 

qu’une coquille de solution solide de type Li2Sx se forme autour des particules de Li2S pendant 

son activation. Dans notre étude, il a été observé que la position du pic (111) du Li2S augmente 

au cours de cette barrière d’activation, traduisant probablement la formation d’une solution 

solide comme suggéré par Yang et al.  

Sur le pseudo-plateau, l’évolution des aires du Li2S, en particulier celle du pic le plus intense 

(111), n’est pas parfaitement linéaire en fonction de la capacité, mais suit une décroissance 

monotone jusqu’à disparition totale du Li2S cristallisé (Figures IV-18 (a) et (b)) peu avant le 

saut brutal en potentiel (Figure ). 

(a) (b) 
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Figure IV-19. Détermination des régressions linéaires associées à l’oxydation du Li2S en première 

charge d’une cellule Li2S « réduction »/Li. 

 

La Figure IV-19 présente les régressions linéaires de l’évolution de l’aire du pic (111) du Li2S 

en fonction de la capacité. Elle permet de distinguer deux régimes avec deux pentes différentes : 

la première pente est plus de deux fois plus importante que la seconde : la quantité d’électrons 

produite par molécule de Li2S cristallisé consommé est donc deux fois plus importante au cours 

du second régime. L’oxydation de Li2S est donc plus rapide en début de charge (jusqu’à 200 

mAh/gLi2S) puis se ralentit, ce qui montre qu’elle n’est sans doute plus le seul processus 

électrochimique en présence. D’ailleurs, ce changement de régime s’opère au moment où la 

valeur du potentiel ré-augmente progressivement à partir de ~2,4 V vs Li+/Li et jusqu’à ~2,5 V 

vs Li+/Li (au niveau de l’intersection sur la Figure IV-19) ce qui indique une compétition entre 

plusieurs réactions électrochimiques. 

L’hypothèse avancée pour expliquer ces phénomènes se base sur le fait qu’en extrapolant la 

pente du premier régime, la capacité récupérée par l’oxydation totale du Li2S est de 467 

mAh/gLi2S. Or cette valeur est proche de la capacité théorique de formation de Li2S2 selon : 

 

2𝐿𝑖2𝑆 
 
→ 𝐿𝑖2𝑆2 +  2𝐿𝑖

+ +  2𝑒− (Q = 582 mAh/gLi2S)                      (éq. 2) 
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L’intersection des deux régimes intervient à une capacité d’environ 200 mAh/gLi2S soit à ~34 

% de la capacité théorique de la réaction de Li2S → Li2S2 (éq. 2). A ce niveau de charge, le 

rapport de l’aire du pic avec celle du pic initial de Li2S indique que 39 % du Li2S cristallin 

aurait été transformé en Li2S2, ce qui correspond à une capacité restituée de ~84 mAh/gLi2S. La 

capacité restante de 116 mAh/gLi2S est donc produite par l’oxydation en Li2S2 de 32 % du Li2S 

amorphe. Les parts de Li2S cristallin et de Li2S amorphe consommées sont presque égales ce 

qui confirme leur comportement similaire en oxydation. La pente associée à l’oxydation de 

Li2S, (et donc la vitesse de réaction), notamment en début de charge où l’oxydation de Li2S 

serait la seule réaction en présence, est de ce fait surestimée sur la Figure IV-19, du fait qu’une 

partie du Li2S électrochimiquement actif est invisible en DRX (car amorphe) mais participe à 

la réaction. Par ailleurs, la valeur du potentiel du pseudo-plateau (~2,4 V vs Li+/Li) indique que 

des polysulfures à chaînes longues sont formés (comme Li2S8 par exemple).  

Au fur et à mesure que la charge continue, la concentration en polysulfures à chaînes courtes 

dans l’électrolyte devient suffisante pour que leur oxydation en polysulfures à chaînes longues 

entre en compétition avec la réaction d’oxydation du Li2S en Li2S2. Les réactions d’oxydation 

sont alors moins en faveur de celle de Li2S et la pente associée diminue (en vert sur la Figure 

IV-19) jusqu’à consommation totale du Li2S cristallisé selon une pente quasiment constante.   

D’un point de vue cinétique, ces hypothèses peuvent être validées grâce aux données obtenues 

avec le Li2S micrométrique. En effet, la méthode utilisée au paragraphe IV.3.3. est beaucoup 

plus fiable avec le Li2S micrométrique du fait du mécanisme global de conversion a priori 

directe en voie solide. Les calculs ont ainsi validé la conversion directe de Li2S micrométrique 

vers le S8, ce qui est beaucoup plus difficile à obtenir avec le Li2S nanométrique à cause de la 

présence d’intermédiaires réactionnels solubles (les polysulfures) dont la nature exacte est 

inconnue. Il est alors possible de s’appuyer sur la bonne évaluation du mécanisme de première 

charge du Li2S micrométrique pour mieux interpréter celui du Li2S nanométrique en comparant 

les pentes de l’évolution des aires des pics du Li2S au cours de la première charge et donc le 

nombre d’électrons échangés. Pour comparer les deux matériaux, il faut au préalable normaliser 

les aires pour s’affranchir de leur différence de cristallinité (Figure IV-20). 
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Figure IV-20. Détermination des régressions linéaires, avec les aires normalisées par rapport au 

maximum, associées à l’oxydation du Li2S en première charge d’une cellule Li2S micrométrique/Li (a) 

et d’une cellule Li2S nanométrique « réduction »/Li avec distinction des deux régimes de 

consommation de Li2S (1 et 2) (b). 

 

En considérant que le mécanisme de première charge du Li2S micrométrique est la conversion 

directe de Li2S en S8 selon : 𝐿𝑖2𝑆 
 
→ 

1

8
𝑆8 +  2𝐿𝑖

+ +  2𝑒−(éq. 1), l’échange de 2 électrons par 

molécule de Li2S est associé à une valeur de pente p1 = 0,09 (Figure IV-20 (a)).  

Comme discuté précédemment, deux régimes de consommation de Li2S se distinguent lors de 

la première charge du Li2S nanométrique (Figure IV-20 (b)). La valeur de la pente du premier 

régime de consommation est de p2 = 0,19 soit environ deux fois la valeur p1. Cela signifie qu’un 

seul électron est échangé par molécule de Li2S, ce qui est cohérent avec une oxydation de Li2S 

en Li2S2 selon : 𝐿𝑖2𝑆 
 
→ 

1

2
𝐿𝑖2𝑆2 + 𝐿𝑖

+ + 𝑒− (éq. 2). Les analyses RIXS présentées au chapitre 

suivant ont d’ailleurs confirmé qu’au niveau de la fin du premier régime, les polysulfures 

majoritairement en présence sont de type Li2S2 (voir Annexe n°3).   

Enfin, le second régime de consommation de Li2S s’effectue selon une pente intermédiaire entre 

p1 et p2, ce qui traduit la compétition entre deux oxydations pour former des polysulfures à 

chaînes longues : oxydation du Li2S2 formé au cours du premier régime et oxydation du Li2S 

résiduel selon :   

 

(a) (b) 
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𝐿𝑖2𝑆 →  
1

𝑛
𝑆𝑛
2− +  2𝐿𝑖+ +

2𝑛−2

𝑛
 𝑒−     

𝐿𝑖2𝑆2 →  
2

𝑛
𝑆𝑛
2− +  2𝐿𝑖+ +

2𝑛−4

𝑛
 𝑒− 

 

L’aire du pic (200) du Li2S a également été intégrée en fonction de la capacité et normalisée 

par rapport au maximum. Le même comportement en oxydation/disparition a été obtenu pour 

les deux réflexions ce qui indique que l’oxydation du Li2S est isotrope, sans consommation 

selon une orientation préférentielle des cristallites, et que les hypothèses formulées sont bien 

représentatives du système. 

 

IV.4.2.2. Evaluation de la largeur à mi-hauteur 
 

La Figure IV-21 montre que la taille des cristallites de Li2S est constante au début de la charge, 

que ce soit selon le plan (111) ou (200), avec une moyenne centrée autour de 11,5 nm. Cette 

valeur est cohérente avec la valeur déterminée à partir du diffractogramme de la poudre de Li2S 

(9 - 11 nm). Il semblerait ensuite que la taille des cristallites augmente en fin de charge. Cette 

variation contredit les études antérieures montrant une décroissance de la taille des cristallites 

de Li2S pendant la charge, cohérent avec une consommation de l’espèce3. Les différences 

peuvent s’expliquer du fait de la différence des systèmes étudiés (Li/S8 ou Li2S/Li), le Li2S 

oxydé dans cette étude est obtenu par réduction chimique, alors que dans le système Li/S8, il 

est obtenu par réduction électrochimique. L’oxydation du Li2S s’effectuerait ainsi en 

consommant les cristallites les plus petites en premier laissant les plus grosses, plus difficile à 

oxyder, pour la fin de la charge (ce qui pourrait expliquer l’augmentation brutale du potentiel 

et de la taille des cristallites). En perspective de ce travail, un suivi de la morphologie de 

l’électrode à l’échelle nanométrique lors de la 1ère charge pourrait venir étayer cette hypothèse. 
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Figure IV-21. Evolution de la taille des cristallites associées aux raies (111) et (200) du Li2S en 

fonction de la capacité de charge. 

 

IV.4.2.3. Formation du β-S8 au cours de la 1ère charge 
 

La Figure IV-22 (a) présente les diffractogrammes obtenus par la méthode des masques décrite 

précédemment. 
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Figure IV-22. Série de diffractogrammes enregistrés au cours de la charge à C/20 d’une électrode Li2S 

« réduction » (obtenus par intégration des clichés de diffraction après isolement de la réflexion (-121) 

du β-S8). Le diffractogramme où le soufre apparaît est surligné en rouge. Encadré : Comparaison à la 

série de diffractogrammes obtenus par intégration globale sans isolement des tâches du soufre (a). 

Courbe de polarisation associée où l’apparition du soufre est matérialisée par la flèche (b). 

 

Grâce à la méthode d’intégration sélective, il est possible de détecter de manière plus fine le 

moment d’apparition du β-S8 à 755 mAh/gLi2S et environ 2,6 V vs Li+/Li, soit juste au moment 

du saut en potentiel (Figure IV-22 (b)). A ce niveau de charge, le Li2S cristallisé a complètement 

disparu puisqu’aucun pic n’est détectable en DRX, mais une proportion d’amorphe reste sans 

doute présente à l’électrode. Il semblerait que tant que l’oxydation de Li2S en polysulfures a 

lieu, la formation du soufre n’est pas favorable. En effet, il est étonnant de voir apparaître le 

soufre si tard en charge puisque le potentiel pris par l’électrode est favorable à sa formation et 

que les polysulfures solubles pourraient s’oxyder en soufre. Il sera néanmoins montré au 

chapitre suivant avec une meilleure statistique que le soufre apparaît plus tôt en charge. 

 

Aussi, une fois l’oxydation du Li2S cristallisé terminée, l’interface électrode/électrolyte subit 

progressivement un appauvrissement local en polysulfures qui s’oxydent pour former le soufre. 

L’environnement de l’interface est de plus en plus composé de Li2S amorphe et de soufre solide, 

755 mAh/gLi
2

S  

(a) (b) 
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ce qui se traduit par une augmentation de la polarisation de l’électrode au-dessus de 3,0 V vs 

Li+/Li (de la même façon qu’avec le Li2S micrométrique). L’étude GITT citée précédemment 

a d’ailleurs montré que cette augmentation en potentiel est purement due à la polarisation du 

système, puisque le potentiel thermodynamique dans cette zone reste quant à lui relié à la 

formation du soufre (~ 2,45 V vs Li+/Li)6. A ces valeurs de potentiel, les polysulfures restant 

dans l’électrolyte deviennent thermodynamiquement instables et sont immédiatement oxydés 

en soufre. Le démontage, en fin de charge, d’une pile bouton chargée jusqu’à 3,6 V vs Li+/Li a 

d’ailleurs permis de confirmer qu’aucun polysulfure n’est observable dans les séparateurs en 

fin de charge (Figure IV-23). La capacité manquante en fin de charge est donc due uniquement 

à une oxydation incomplète du Li2S amorphe résiduel. Tout le Li2S cristallin a été consommé, 

ce qui a permis de restituer environ 431 mAh/gLi2S sur les 915 mAh/gLi2S récupérés au total. 

Aussi, ~41 % du Li2S amorphe a réagi au total (sur les 63 % présents initialement dans 

l’électrode). Il reste donc ~22 % de Li2S amorphe en fin de charge, soit ~256 mAh/gLi2S et 

exactement la capacité manquante. Ce résultat signifie par ailleurs que la formation du soufre 

en fin de charge est principalement issue de l’oxydation des polysulfures formés (et non du Li2S 

résiduel). 

 

 

FigureIV-23. Photographie d’une pile bouton Li2S « réduction »/Li démontée en fin de première 

charge (et chargée jusqu’à un potentiel de 3,6 V vs Li+/Li). 

 

La méthode sélective des tâches du soufre permet de connaître avec plus de précision le moment 

de formation du soufre, mais ne permet pas de commenter l’évolution au cours de la charge de 

ses réflexions. Afin d’analyser quantitativement la formation du soufre, l’intégration des clichés 

de diffraction selon la méthode « globale » est utilisée dans un premier temps. Comme pour 

Li2S, peu de réflexions du soufre sont nettement visibles. Sur les sept raies observables en 

théorie sur cette plage angulaire, seules les trois raies (113), (-212) et (221) ont pu être suivies 

et intégrées (Figure IV-24). 
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Figure IV-24. Evolution des aires intégrées des pics (113), (-212) et (221) du soufre au cours de la 

première charge d’une cellule Li2S « réduction »/Li (a). Aires normalisées par rapport au maximum 

(b). La méthode d’intégration employée ici est globale. 

 

Les trois pics présentent des comportements similaires, notamment après normalisation (Figure 

IV-24 (b)), à savoir une croissance linéaire du soufre puis une stabilisation traduisant l’existence 

d’une réaction concurrente en fin de charge. Cette croissance linéaire semble indiquer que la 

proportion d’électrons impliqués dans sa formation est constante. En fin de charge, la 

production de soufre subit un ralentissement qui est corrélé en électrochimie à une rupture de 

la pente du potentiel en fonction de la capacité. Ce ralentissement de la production de soufre 

est probablement dû à des réactions parasites comme une dégradation de l’électrolyte.  

En résumé, la Figure IV-25 représente l’évolution de l’aire du pic de Bragg le plus intense du 

Li2S (pic (111)) en comparaison de celle du pic (131) du S8 en fonction de la capacité récupérée 

en première charge d’un système Li2S « réduction »/Li. L’aire du pic (113) du soufre est 

nettement inférieure à celle du pic (111) du Li2S du fait de l’apparition de ce dernier sous forme 

de tâches et non de cercles. 

 

(a) (b) 
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Figure IV-25. Disparition de Li2S (rouge) et apparition de S8 (bleu) au cours de la 1ère charge d'une 

cellule Li2S « réduction »/Li. Aires intégrées, selon la méthode d’intégration globale, des pics parmi 

les plus intenses (pic (111) du Li2S et (113) du β-S8) en fonction de la capacité spécifique récupérée, 

superposées au profil électrochimique de la 1ère charge galvanostatique à C/20. 

 

IV.4.3. Etude du comportement en charge du Li2S 

« dissolution » 
 

Par souci de comparaison et de reproductibilité des résultats, l’analyse du Li2S « dissolution » 

a également été réalisée. Comme discuté dans le chapitre III, d’un point de vue électrochimique 

(Figure IV-26 (a)), le matériau Li2S « dissolution » est moins performant que le Li2S 

« réduction », et cela se vérifie ici puisque seulement 613 mAh/gLi2S sont récupérés en 1ère 

charge (contre 917 mAh/gLi2S avec le Li2S « réduction »), ce qui représente ~53 % de la capacité 

théorique. Les moins bonnes performances de ce matériau, en comparaison au Li2S 

« réduction » sont probablement dues à la présence d’une proportion de phase amorphe plus 

importante dans le Li2S « dissolution » (85 % contre 63 % dans le Li2S « réduction »). Le profil 

électrochimique de la charge de ce matériau reste néanmoins semblable à celui du Li2S 

« réduction », avec trois zones distinctes : une barrière en potentiel en début de charge 

(activation du Li2S), suivie d’un plateau à environ 2,5 V vs Li+/Li, présentant une polarisation 
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légèrement supérieure en comparaison du Li2S « réduction » puis un saut en potentiel à partir 

de 526 mAh/gLi2S (~ 85 % de SoC) et une augmentation progressive du potentiel jusqu’à 3,6 V 

vs Li+/Li. Enfin, une rupture de pente à partir de 578 mAh/gLi2S (~ 94 % de SoC) est observée 

en toute fin de charge. 

Les coupures détecteur (et d’électrochimie) ont eu l’avantage de permettre d’observer la 

polarisation de l’électrode sur les deux zones principales de la charge. Au niveau du pseudo-

plateau, la polarisation de l’électrode est faible (~ 0,2 V) et le potentiel de relaxation correspond 

à la formation d’intermédiaires polysulfures (~ 2,3 V vs Li+/Li). Après le saut en potentiel, 

l’électrode est beaucoup plus polarisée et le potentiel thermodynamique observé correpond bien 

à la formation du soufre. Ces observations confirment celles effectuées en GITT par Waluś et 

al.6  

En comparaison, l’analyse DRX d’une électrode à base de Li2S « dissolution » confirme la 

présence de Li2S cristallisé avec deux pics de Bragg (111) et (200) (Figure IV-25 (b)). La 

proportion élevée de phase amorphe contribue à rendre la signature DRX du matériau peu 

intense. 

De nouveau, la phase bêta du soufre est formée en charge, celle-ci étant facilement identifiable 

sous la forme de dix pics de Bragg : (-121), (-212), (-221), (202), (221), (031), (-113), (131), 

(113) et (-321) à 8,5°, 10,2°, 10,3°, 10,7°, 10,9°, 11,2°, 11,6°, 12,0°, 12,2° et 13,0° 

respectivement.   
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Figure IV-26. Profil électrochimique de la 1ère charge d’une cellule Li2S « dissolution »/Li. – Le 1er 

symbole • marque une déconnection du détecteur tandis que le second correspond probablement à la 

formation d’un micro court-circuit (a). Diffractogrammes RX associés avec identification de chacune 

des espèces solides : Li2S, β-S8, Li0 et séparateurs. En gras et rouge : diffractogramme correspondant 

à la disparition du Li2S à 526 mAh/gLi2S et à l’apparition du soufre (b)  

 

La disparition de Li2S cristallisé intervient vers 526 mAh/gLi2S (85,8 % de SoC) juste avant 

l’apparition du soufre à 536 mAh/gLi2S. Par conséquent, en dépit des modes de préparation et 

des performances différentes, les mécanismes de charge semblent parfaitement comparables 

entre les deux types de Li2S nanométrique. Sur le pseudo-plateau de charge à ~ 2,5 V vs Li+/Li, 

Li2S est oxydé en polysulfures solubles, tandis que le soufre n’est pas détecté par DRX. A ce 

potentiel, la formation du soufre est thermodynamiquement possible, mais il se dismute 

probablement immédiatement du fait de la présence encore importante de Li2S et de 

polysulfures à chaînes longues ou n’est pas détecté par manque de statistique. Lorsque le Li2S 

cristallin a été consommé, l’interface électrode/électrolyte s’appauvrit progressivement en 

polysulfures solubles et l’oxydation du Li2S résiduel (amorphe et isolant) entraîne 

l’augmentation de la résistance, et donc de la polarisation, de l’électrode au-dessus de 3,0 V vs 

Li+/Li, conjointement à l’apparition du soufre. En conclusion, la similarité des mécanismes de 

charge pour ces deux matériaux démontre que la taille des cristallites à l’échelle nanométrique 

(a) (b) 
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dicte le comportement en 1ère charge du matériau Li2S, en comparaison de la poudre 

commerciale micrométrique. 

De la même façon que précédemment, les pics majoritaires de chacune des phases solides ont 

été intégrés dont les aires sont corrélées au profil électrochimique de la 1ère charge (Figure IV-

27). 

 

Figure IV-27. Disparition de Li2S (rouge) et apparition de S8 (bleu) au cours de la 1ère charge d'une 

cellule Li2S « dissolution »/Li. Aires intégrées des pics (111) et (200) et du Li2S et (221), (031) et 

(113) du β-S8, en fonction de la capacité spécifique récupérée, superposées au profil électrochimique 

de la 1ère charge galvanostatique à C/20. La méthode d’intégration utilisée ici est une intégration 

globale sur la surface du cliché. 

 

De manière très similaire au matériau Li2S « réduction », les pics du Li2S « dissolution » 

disparaissent plus rapidement au début de la charge, en accord avec le mécanisme d’oxydation 

de Li2S en intermédiaires polysulfures à chaînes courtes Li2S2. Concernant la fin de charge, 

davantage de pics du soufre sont visibles pour cette étude dont le (221), (113) et (031) pour les 

mieux définis. Celui-ci apparaît, comme dans l’étude précédente à environ 80 % de SoC. Après 

intégration, l’aire de ces pics augmente linéairement avant de se stabiliser au niveau de la 

rupture de pente à 578 mAh/gLi2S. Au cours de cette étape, le Li2S résiduel et les polysulfures 

s’oxydent en S8 à des vitesses constantes.  
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Les résultats sont en parfaite cohérence avec ceux du Li2S « réduction » et deux pentes peuvent 

être extraites dont les valeurs, aux incertitudes près, sont proches de celles obtenues 

précédemment (Figure IV-28). Cependant, la part d’amorphe étant beaucoup plus importante 

dans ce matériau, il est possible que les pentes soient très surestimées. D’après le même 

raisonnement que précédemment, et en considérant les mêmes mécanismes, les résultats 

indiquent la mise en place de réactions d’oxydation compétitives à celle du Li2S au cours du 

second régime. La première pente étant plus importante que la seconde, l’oxydation du Li2S 

semble être, une nouvelle fois, la seule réaction en début de charge. Elle est progressivement 

concurrencée par l’oxydation des polysulfures (et du possible Li2S2 formé), au fur et à mesure 

que leurs concentrations augmentent dans l’électrolyte.  

 

 

Figure IV-28. Détermination des régressions linéaires associées à l’oxydation du Li2S en première 

charge d’une cellule Li2S « dissolution »/Li. 
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IV.4.4. Conclusions partielles 

 

Grâce à l’analyse par DRX operando, les domaines de disparation et d’apparition des phases 

solides ont pu être déterminés lors de la première charge d’électrodes à base de Li2S 

nanométrique (Li2S « réduction » et « dissolution »). Trois zones de charge peuvent donc être 

identifiées comme présenté en Figure IV-29 :  

• Une première zone correspondant à l’activation du Li2S visible par une barrière de 

potentiel en tout début de charge où la proportion de Li2S évolue peu, surtout pour le 

Li2S « réduction ». 

• Une deuxième zone correspondant à l’oxydation du Li2S en polysulfures caractérisée 

par plateau en potentiel à environ 2,4 – 2,5 V vs Li+/Li. L’oxydation du Li2S en 

polysulfures est majoritaire dans un premier temps, puis cette réaction devient 

concurrencée par l’oxydation des polysulfures à chaînes courtes en chaînes longues. Le 

potentiel du plateau est en effet cohérent avec la formation des polysulfures à chaînes 

longues7, Li2Sx avec 4 < x < 8.  

• Une troisième zone, apparaissant à environ 85 % de SoC et se traduisant par une 

augmentation brutale du potentiel, s’accompagne de la formation du soufre bêta. 

L’appauvrissement progressif en polysulfures à l’interface électrode/électrolyte pour 

former le soufre peut permettre d’expliquer cette augmentation soudaine de la 

polarisation conjointement à la présence encore forte de Li2S amorphe en coexistence 

avec le soufre solide formé. Au-dessus de 3,0 V vs Li+/Li, les polysulfures restants sont 

thermodynamiquement instables et immédiatement oxydés en soufre. Dans les deux cas 

(avec les deux types de Li2S), une réaction parasite probablement due à la dégradation 

de l’électrolyte à haut potentiel semble prendre place en fin de charge puisque la 

formation du soufre se stabilise. Une limitation à un potentiel de 3,5 V vs Li+/Li en fin 

de charge ou bien une fin de charge réalisée à potentiel constant pour oxyder totalement 

le Li2S amorphe, seraient sans doute plus appropriées. 
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Figure IV-29. Domaines d'existence des phases solides au cours de la 1ère charge à C/20 d'une 

électrode à base de Li2S nanométrique analysée par DRX operando. 

 

Comme cela a été expliqué, plusieurs hypothèses peuvent expliquer l’évolution des aires en 

fonction du profil électrochimique pour ce type de matériau. Il est en outre difficile de connaître 

la nature des polysulfures solubles formés. C’est la raison pour laquelle la même étude cinétique 

que pour le Li2S micrométrique n’a pas pu être menée. 

La différence majeure entre les deux matériaux Li2S se trouve donc au niveau de la proportion 

d’amorphe qui est beaucoup plus importante dans le Li2S « dissolution ». Cette phase amorphe 

semble être la cause principale des performances électrochimiques plus faibles pour le Li2S 

« dissolution » par rapport au Li2S « réduction ». Dans les deux cas cependant, la réduction de 

la taille des cristallites a permis de diminuer de manière significative la polarisation de la 

première charge, mais également d’améliorer la reproductibilité des résultats. 

 

IV.4.5. Coexistence des phases solides : analyse par 

GEIS operando 

 

La spectroscopie d’impédance électrochimique est une technique puissante permettant de 

séparer les différents processus électriques selon leur fréquence de relaxation caractéristiques. 

Les résultats aux Hautes Fréquences (HF) donnent accès aux phénomènes de migration dans 
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l’électrolyte ainsi qu’au transport électronique dans les électrodes, aux Moyennes Fréquences 

(MF), les processus interfaciaux sont observés (transferts de charge, adsorption…) et enfin les 

phénomènes de transport à longue échelle, liés à la diffusion, sont observés aux Basses 

Fréquences (BF).  

La technique consiste à stimuler la cellule électrochimique par une excitation sinusoïdale de 

faible amplitude (par rapport au courant appliqué) et de mesurer la réponse en courant 

(Spectroscopie d’Impédance Electrochimique Galvanostatique, GEIS) ou en potentiel 

(Spectroscopie d’Impédance Electrochimique Potentiostatique, PEIS). L’impédance est alors 

la fonction de transfert définie par 𝑍 (𝑓) =  
𝐸(𝑓)

𝐼(𝑓)
. 

Elle a été utilisée plusieurs fois pour l’étude des mécanismes de fonctionnement des batteries 

Li/S puisqu’elle permet, entre autres, d’évaluer la réponse électrique des électrodes ou la 

conductivité ionique de l’électrolyte en fonction de leur composition12–14. L’idée de ces travaux 

est de compléter l’étude DRX par une étude EIS operando afin d’observer au cours du cyclage 

les réponses associées à l’électrolyte, les interfaces électrode/électrolyte et le transfert de 

charge. En particulier, l’objectif est de déterminer le passage ou non par des intermédiaires 

réactionnels solubles au cours de la première charge du Li2S micrométrique. 

Dans notre cas, le mode galvanostatique (GEIS) a été préféré afin d’observer le système en 

fonctionnement, sans évolution des équilibres due à un temps de relaxation. Seul l’état initial, 

i.e avant passage du courant (aucun polysulfure n’est donc a priori présent), est enregistré en 

mode potentiostatique afin d’avoir une meilleure résolution. Les diagrammes sont enregistrés 

entre 10 mHz et 1 MHz à ± 10 µA autour de 121 µA (C/20 pour 2,42 mAh) pour le Li2S 

nanométrique et ± 50 µA autour de 112 µA (C/20 pour 2,24 mAh) pour le Li2S micrométrique. 

La Figure IV-30 compare l’évolution au cours de la charge des spectres d’impédance de deux 

cellules Li/électrolyte/électrode positive, l’une à base de Li2S nanométrique et l’autre de Li2S 

micrométrique.  

Comme pour l’étude DRX operando, la différence au niveau des profils électrochimiques est 

notable puisque le potentiel de l’électrode à base de Li2S micrométrique (Figure IV-30 (d)) est 

largement supérieur à celui de l’électrode à base de Li2S nanométrique tout au long de la charge 

(Figure IV-30 (b)). Par ailleurs, l’acquisition des spectres GEIS au cours de la charge du Li2S 
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micrométrique perturbe légèrement le système (diminution ponctuelle de la polarisation de la 

cellule).  

Les spectres d’impédance sont eux aussi très différents entre Li2S nanométrique et Li2S 

micrométrique notamment au niveau de la zone à basse fréquence (10 mHz – 10 Hz). En 

utilisant notamment les travaux précédemment réalisés au laboratoire par Sylwia Waluś15, 

quatre zones peuvent être identifiées sur le spectre d’impédance : 

• La réponse à Très Hautes Fréquences (THF) (> 100 kHz) est attribuée à la résistance de 

l’électrolyte, des éléments de la pile bouton, du porte-échantillon, des fils… 

• La réponse à Hautes Fréquences (HF) (100 -50 kHz) est attribuée à la réponse de 

l’électrode positive (difficilement visible ici). 

• La réponse à Moyennes Fréquences (MF) (50 kHz- 10 Hz) est attribuée à la réponse de 

l’interface Li/électrolyte (couche de passivation).  

• La réponse à Basses Fréquences (BF) (10 Hz-200 mHz) est attribuée au transfert de 

charge.  

• La réponse à Très Basses Fréquences (TBF) (< 200 mHz) est attribuée aux processus 

de diffusion. 
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Figure IV-30. Diagrammes de Nyquist d’une cellule pile bouton à deux électrodes Li2S 

nanométrique/Li (a) et d’une cellule Li2S micrométrique (c) au cours de la première charge à C/20. 

Profils électrochimiques de la charge associée des cellules Li2S nanométrique (b) et micrométrique 

(d). Les nombres en rouge indiquent les points où chaque GEIS a été enregistrée (1 point par heure). 

Le spectre en pointillés (---) est enregistré en mode potentiostatique avant le début du passage du 

courant. Les points représentent l’évolution des fréquences caractéristiques indiquées par les flèches.  

 

A l’état initial de la cellule à base de Li2S nanométrique en Figure IV-30 (a), la résistance 

d’électrolyte est d’environ 13,5 Ω. Un premier cercle, de faible intensité et visible en zoomant, 

apparaît à haute fréquence, à environ 150 kHz, traduisant la réponse de l’électrode positive. Un 

deuxième cercle dont la fréquence au sommet est d’environ 440 Hz est associé à la réponse de 

l’électrode négative de lithium métal. A basses fréquences, le comportement capacitif de 

l’électrode positive traduit son caractère initialement bloquant. Lors du passage du courant, ce 

250 mHz 1 MHz 
18 Hz 

(a) (b) 

(c) (d) 

440 Hz 

1 MHz 

200 Hz 

11 Hz 
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caractère bloquant disparaît rapidement pour laisser place à un demi-cercle, signature du 

transfert de charge dû à la présence des polysulfures. La résistance et fréquence caractéristique 

de la contribution de la couche de passivation formée sur le lithium augmente très légèrement 

probablement due à l’action de LiNO3 et des polysulfures qui passivent la surface de l’électrode 

et changent la chimie de la SEI. En zoomant, une augmentation de la résistance de l’électrolyte 

est d’ailleurs visible avec le passage par un maximum en milieu de charge. 

Les résultats obtenus pour l’électrode de Li2S micrométrique sont très différents. En effet, 

même si la résistance d’électrolyte est similaire mais cependant constante (~13,5 Ω), le 

caractère bloquant de l’électrode ne disparaît jamais au cours de la charge, le demi-cercle aplati 

aux moyenne fréquences restant très résistif. Ce comportement traduit le fait que l’étape 

limitante est la transformation d’une phase solide (Li2S) en une autre phase solide (S8), le 

transfert de charge restant difficile (contribution BF « bloquant ») et confirme l’absence de 

détection des intermédiaires solubles polysulfures dans l’électrolyte.  

La spectroscopie d’impédance électrochimique a permis d’appuyer davantage le fait que le 

mécanisme en charge d’un Li2S micrométrique et d’un Li2S nanométrique est très différent. A 

l’état nanométrique, le Li2S s’oxyde en polysulfures solubles dans l’électrolyte alors qu’à 

l’échelle micrométrique, aucune trace des polysulfures n’est clairement visible ou tout du moins 

aucun polysulfure n’est présent assez longtemps pour être détecté. Il en résulte une nouvelle 

fois que le mécanisme s’opère soit en tout solide soit en passant par des intermédiaires 

polysulfures dont la concentration interfaciale est proche de zéro (i.e. ils sont consommés 

aussitôt qu’ils sont formés). 

 

IV.5. Conclusions 

 

Cette étude DRX operando a permis d’avoir une meilleure compréhension du mécanisme de 

charge d’une électrode à base de Li2S et en particulier de comparer l’influence de la taille des 

cristallites sur le mécanisme réactionnel de charge. Alors que le Li2S nanométrique (ie dont les 

tailles de cristallites sont inférieures à 20 nm) présente un comportement similaire à celui 

observé pour les électrodes au soufre au cours de la recharge, le Li2S micrométrique présente 

un tout autre comportement lors de la 1ère charge. Son potentiel de charge est très élevé (E > 3,0 
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V vs Li+/Li) et nous avons pu démontrer que les deux phases solides, Li2S et S8, coexistent tout 

au long de la charge avec vraisemblablement un mécanisme global de conversion directe 

Li2S→β-S8. Au contraire, le potentiel de charge du Li2S nanométrique est fixé par la présence 

des polysulfures, à ~ 2,4 V vs Li+/Li et les phases solides Li2S et S8 existent quant à elles 

successivement.  

Un couplage avec la technique GEIS réalisée en mode operando a permis de confirmer que les 

polysulfures ne semblent pas « exister » (c’est à dire que leur concentration interfaciale est 

proche de zéro) au cours de la charge du Li2S micrométrique. 

La DRX ne nous permettant pas de suivre l’évolution de ces espèces non cristallisées comme 

les polysulfures, cette étude a été complétée par une étude par Diffusion Résonante Inélastique 

des Rayons X (RIXS pour « Resonant Inelastic X-ray Scattering ») dont les résultats sont 

présentés au chapitre suivant.  
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 Justification de la démarche 

 

Une grande partie des processus chimiques et électrochimiques associés au mécanisme de 

fonctionnement d’une batterie Li-ion/S se déroule en solution, du fait de la solubilité dans 

l’électrolyte des intermédiaires polysulfures de lithium, Li2Sx (2 ≤ x ≤ 8), générés au cours de 

la charge et de la décharge. Les résultats obtenus par DRX operando présentés dans le chapitre 

précédent ont montré que le mécanisme de première charge d’une électrode à base de Li2S 

commercial micrométrique s’opère selon un mécanisme impliquant la coexistence des phases 

solides (Li2S et soufre), ce qui n’est pas le cas pour une électrode à base de Li2S nanométrique, 

pour laquelle il y a consommation de Li2S suivie de la formation du soufre. Une différence nette 

dans le fonctionnement du Li2S micrométrique et nanométrique en 1ère charge est observée, et 

pose la question des équilibres impliquant les intermédiaires polysulfures. C’est pourquoi, pour 

compléter l’étude par diffraction de rayons X, il est pertinent de suivre la formation et 

l’évolution de ces polysulfures au cours de la charge. La diffraction des rayons X ne permettant 

d’analyser que les phases solides cristallines, la Spectroscopie d’Absorption X (XAS) et plus 

particulièrement la Spectroscopie de structure proche du front d’Absorption X (X-Ray 

Absorption Near Edge Structure, XANES) ont été choisies. Elles fournissent des informations 

sur l’état d’oxydation de l’élément sondé (ici le soufre), sur son proche environnement et 

permettent ainsi de suivre l’état d’oxydation moyen du soufre au cours du cyclage et notamment 

des polysulfures1,2. 

De nombreuses études par XAS in situ sont déjà présentes dans la littérature notamment sur le 

système Li/S (i.e. en utilisant une électrode de soufre). Gorlin et al.3 étudient par exemple 

l’influence du solvant d’électrolyte sur le mécanisme de décharge d’une batterie Li/S. Ils 

montrent que la conversion des polysulfures en Li2S est cinétiquement plus rapide, et donc que 

les performances sont améliorées, dans un électrolyte à base de solvants aux faibles propriétés 

de solvatation des ions (faible nombre donneur, faible constante diélectrique), comme un 

mélange équivolumique de 1,3-dioxolane et de 1,2-dimethoxyethane (DME). De manière plus 

quantitative, d’autres études XAS montrent que la concentration en polysulfures atteint son 

maximum au tout début du second plateau de décharge, juste avant la formation de Li2S
1,2,4. Au 

niveau de la charge, Cuisinier et al.1 observent quant à eux que la concentration en polysulfures 

et en particulier celle en ions S6
2-, croît puis décroit à partir de la formation du soufre lorsque la 

quasi-totalité de Li2S est consommée. Dans une autre étude, Gorlin et al.5 utilisent une cellule 
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in situ permettant d’analyser les espèces présentes dans le séparateur et ainsi de suivre 

l’évolution des polysulfures dans un système Li2S/Li. Ils sont les premiers à rapporter l’absence 

de polysulfures lors de la première charge d’une électrode de Li2S. Lors de la seconde charge 

en revanche, les auteurs observent la formation de polysulfures en solution, comme pour une 

batterie Li/S. L’absence de spectres de référence ne leurs a cependant pas permis de réaliser 

une étude quantitative. Plus récemment et de manière quantitative, Vizintin et al. ont confirmé 

l’absence de polysulfures dans l’électrolyte lors de la première charge d’une électrode de Li2S
6. 

Cette absence de polysulfures au cours de la 1ère charge de Li2S est également relevée par Zhang 

et al. qui proposent un processus de conversion directe de Li2S en S8 en voie solide, bien que le 

profil en potentiel soit thermodynamiquement favorable à la présence de polysulfures7. L’étude 

de Vizintin et al., a été réalisée au moyen de la technique de diffusion inélastique et résonante 

des rayons X (RIXS pour « Resonant Inelastic X-ray Scattering ») qui permet d’améliorer 

considérablement la résolution des spectres et donc la détection des polysulfures par rapport 

aux spectres XAS classiques. C’est cette même technique qui a été utilisée pour notre étude, 

afin d’apporter des données précises sur l’évolution des polysulfures au cours de la première 

charge des électrodes de Li2S, et de compléter l’étude DRX operando. 

 

 Description de la technique 

 

La spectroscopie d’Absorption X (XAS) consiste à envoyer un faisceau X monochromatique 

d’énergie variable sur un échantillon pour exciter ses électrons de cœur. Cette technique repose 

sur l’effet photo-électrique8, c’est-à-dire l’absorption d’un photon X par un électron de cœur 

d’un atome. Le coefficient d’absorption μ d’un élément atomique est alors évalué en comparant 

l’intensité du faisceau incident à celle du faisceau transmis selon 𝐼 =  𝐼0𝑒
−𝜇𝑥, avec l’intensité 

du faisceau incident 𝐼0, l’épaisseur de l’échantillon 𝑥, l’intensité transmise 𝐼 et μ. La 

spectroscopie XAS traite donc de la manière dont est absorbé un rayonnement X par un atome 

à des énergies correspondant à son niveau de liaison de cœur. Lorsque l’énergie du photon X 

est suffisante (i.e. supérieure à l’énergie d’ionisation du niveau de Fermi), l’électron excité est 

éjecté de sa couche électronique vers le continuum sous forme de photoélectron (Figure V-1 

(a)). L’atome se trouve alors dans un état excité avec un niveau électronique de cœur 

comportant une lacune (aussi appelée trou de cœur, « core-hole » en anglais). La relaxation de 

l’atome pour atteindre l’équilibre se produit en quelques femtosecondes selon deux processus : 
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la fluorescence X et l’effet Auger (Figure V-1 (b)). Lors de la relaxation de l’atome par 

fluorescence X, un électron d’un niveau électronique supérieur va venir combler la lacune 

engendrée par l’absorption du photon X en émettant un rayonnement X caractéristique de 

l’atome en question. L’effet Auger se produit lorsque le trou de cœur est comblé par un électron 

d’un niveau supérieur avec émission d’un autre électron dans le continuum, appelé électron 

Auger, ou même parfois éjecté à l’extérieur de l’échantillon. La détection de ces deux effets 

permet de remonter au coefficient d’absorption. 

 

 

Figure V-1. Schéma représentant la création d’un photoélectron par effet photoélectrique (a). Schémas 

représentant la relaxation de l’état excité par fluorescence X (b) et par effet Auger (c) – L’énergie du 

rayonnement X émis correspond à la longueur Kα lorsque le photon est émis après une relaxation par 

transition d’un électron de la couche L vers la couche K qui est la transition étudiée ici. D’après 

Newville, M. Fundamentals of XAFS. Consortium for advanced radiation sources (2004)8. 

 

Dans notre cas, l’énergie des rayons X étant balayée autour du seuil du soufre (autour de ~ 2472 

eV), elle est supérieure à 2 keV et le phénomène de fluorescence est dominant tandis que 

l’émission Auger est négligeable8. De plus, à ces énergies, la pénétration des X dans la matière 

est faible, la mesure en transmission n’est alors pas possible et les spectres XANES sont plutôt 

enregistrés en mode fluorescence.  

La Figure V-2 présente le spectre caractéristique obtenu par XAS où trois régions se 

distinguent : 

• Avant E0, l’énergie du faisceau incident est trop faible pour donner lieu à une 

quelconque transition, aucun signal n’est détecté. 

(a) (b) (c) 



Chapitre V : Caractérisation par RIXS et Spectroscopie UV-visible operando 
 

 
200 

 

• Au front d’absorption, lorsque E =E0, le coefficient d’absorption augmente rapidement, 

l’énergie incidente étant égale à l’énergie de transition d’un électron de cœur (E0) vers 

le continuum. Cette zone est appelée zone de Spectroscopie de Structure près du front 

d’Absorption des rayons X (XANES, « X-ray Absorption Near Edge Spectroscopy ») 

et renseigne sur la coordination de l’élément, les orbitales moléculaires ou encore la 

structure électronique de bandes à l’échelle locale. On parle d’absorption au seuil K 

d’un élément lorsque le faisceau incident vient exciter un électron de sa couche K. 

• Après le front d’absorption, lorsque E > E0, le coefficient d’absorption décroit avec 

quelques oscillations dues aux interférences destructives ou constructives produites par 

la diffusion élastique du photoélectron émis en fluorescence. Cette zone est appelée 

zone « Extended X-ray Absorption Fine Structure » (EXAFS) et renseigne sur 

l’environnement traversé par le photoélectron (nombre de voisins, longueurs et angles 

des liaisons atomiques). 

 

 

Figure V-2. Spectre caractéristique obtenu par XAS présentant l’évolution du coefficient d’absorption 

μ(E) en fonction de l’énergie incidente8. E0 est l’énergie au seuil d’absorption de l’élément considéré, 

i.e. l’énergie de transition d’un électron de cœur vers le continuum. 

 

Cette technique de spectroscopie se prête facilement à des analyses in situ mais pose problème 

pour l’analyse du soufre. En effet, une forte auto-absorption des photoélectrons par le soufre, 

se produit pour des échantillons dont la concentration en soufre dépasse 30 mmol.L-1 ce qui 

entraîne une déformation non négligeable des spectres XANES1,4,5. De plus, aucune correction 

de l’auto-absorption des spectres XANES ne peut être appliquée dans le cas de l’étude des 

E0 
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batteries Li/S, puisque cela nécessiterait de connaître la nature exacte, ainsi que la 

concentration, des espèces formées au cours du cyclage, ce qui n’est pas le cas4. Une des 

solutions pour s’affranchir de cette auto-absorption consiste à diluer le soufre dans 

l’échantillon, dans du carbone par exemple.  

Un autre problème est le manque de références représentatives des espèces formées dans la 

batterie au cours du cyclage, en particulier des polysulfures, ce qui ne permet pas de les 

distinguer entre eux4. Ces différents problèmes sont responsables du fait que seules des 

approches qualitatives ont pu être réalisées sur les batteries Li/S via la technique « classique » 

de spectroscopie XAS3,5. Comme cela a été discuté au paragraphe précédent, Cuisinier et al. 

ont été les premiers à envisager une approche quantitative par spectroscopie XAS enregistrée 

au seuil K du soufre. L’auto-absorption liée au soufre est minimisée en confinant le soufre dans 

des nanosphères de carbone et les spectres XANES sont décrits par LCF (Linear Combinaison 

Fit)1. Le meilleur ajustement (i.e. celui étant le plus en accord avec l’électrochimie) a ensuite 

été construit à partir d’une combinaison linéaire des signaux de quatre espèces seulement {α-

S8, S6
2-, S4

2- et S2-}. Cependant, dans cette étude, le chargement en soufre dans l’électrode reste 

faible (~54 %m). C’est pourquoi il est nécessaire de s’orienter vers des méthodes de détection 

mieux résolues qui permettraient éventuellement de mieux distinguer les populations de 

polysulfures dans des cellules ayant des grammages en soufre plus représentatifs. 

Dans cette optique, Kavčič et al.4 ont réalisé une étude quantitative de la réaction de décharge 

d’une batterie Li/S par RIXS (Resonant Inelastic X-ray Scattering). Vizintin et al.6 ont suivi, 

avec la même technique, la réaction de charge d’une cellule Li2S/Li. Cette technique, dite en 

« photon-in/photon-out », permet de combiner les informations données par l’absorption du 

photon incident (informations sur les états électroniques non occupés) et l’émission du photon 

après relaxation (informations sur les états électroniques occupés). Les mesures RIXS sont 

pratiquées en mode « résonnance » ce qui signifie que l’énergie du photon incident est fixée au 

seuil d’absorption de l’élément considéré (cas du soufre ici). Elle donne ainsi accès aux 

structures électroniques de matériaux complexes avec une meilleure sensibilité et une meilleure 

résolution que la technique de XAS standard9,10. Cette technique permet de construire des cartes 

RIXS en superposant les spectres obtenus, en fixant successivement l’énergie incidente de part 

et d’autre du seuil d’absorption d’un élément et en scannant l’énergie émise autour de la ligne 

de fluorescence. Un exemple de carte RIXS est présenté en Figure V-3 (a). Ces cartes 

permettent par exemple de sélectionner l’énergie d’excitation optimale pour améliorer la 

sensibilité des spectres vis-à-vis de la signature des polysulfures. Plusieurs coupes peuvent être 



Chapitre V : Caractérisation par RIXS et Spectroscopie UV-visible operando 
 

 
202 

 

réalisées dans cette carte, mais la plus classique reste la coupe horizontale, le long d’une énergie 

émise présentant les maximums d’intensité (cette zone est délimitée par les lignes blanches sur 

la Figure V-3 (a)) à partir de laquelle un spectre appelé HERDF XAS est extrait (« High Energy 

Resolution Fluorescence Detected XAS »). La coupe verticale permet de remonter aux spectres 

RXES (« Resonant X-ray Emission Spectroscopy ») pour lesquels l’énergie incidente est fixée 

à l’excitation de l’espèce traquée et où l’intensité du photoélectron est mesurée en fonction de 

l’énergie de l’émission. C’est la superposition de ces spectres RXES (aussi appelés parfois 

spectres RIXS dans la littérature) qui permet la construction des cartes RIXS (Figure V-3 (a)).  

 

 

Figure V-3. Carte RIXS d’un mélange 75 : 25 de Li2S4 en phase solide et de nitrure de bore. Li2S4 est 

préalablement préparé par réaction chimique entre le soufre et le lithium métallique dans du THF. 

L’axe des abscisses représente l’énergie d’excitation balayée autour de l’énergie d’absorption du 

niveau K du soufre tandis que l’axe des ordonnées représente l’énergie d’émission autour de la ligne 

d’émission Kα (a). Comparaison des spectres XANES classiques et HERDF obtenus par extraction 

d’un spectre selon une coupe horizontale de la carte RIXS (lignes blanches) pour trois standards : le 

soufre élémentaire, Li2S4 et Li2S (b) d’après les travaux de Kavčič et al.4.  

 

Les spectres HERDF XAS représentent l’intensité de l’énergie d’émission en fonction de 

l’énergie d’excitation, est similaire à un spectre XAS classique, mais est nettement mieux résolu 

(Figure V-3 (b)). En effet, l’élargissement des raies, et donc la résolution des spectres, est en 

général déterminé par la durée de vie des états initiaux et finaux. En XAS classique cette 

(a) 

(b) 
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résolution est limitée par la courte durée de vie du trou de cœur de l’état intermédiaire. Or la 

mesure en RIXS n’analyse pas ce trou de cœur de haute énergie mais l’état final de durée de 

vie beaucoup plus longue. Les pics obtenus sur les spectres sont ainsi beaucoup plus fins ce qui 

permet notamment de mieux distinguer le pré-seuil du pic du soufre, signature des polysulfures 

à environ 2469 eV, du pic majoritaire apparaissant 2 eV plus haut en énergie.  

Cette meilleure résolution obtenue en RIXS/HERDF permet de discriminer beaucoup plus 

facilement les différents équivalents de polysulfures pour une énergie d’excitation réglée à la 

valeur de l’énergie du pré-seuil, signature des polysulfures. Ce réglage de l’énergie incidente a 

également pour effet de réduire considérablement le signal des sulfonimidures dû au sel LiTFSI, 

qui sont excités à plus haute énergie et d’éviter l’auto-absorption du soufre. L’énergie incidente 

étant fixée et le détecteur étant réglé en mode dispersif, aucun balayage en énergie n’est 

nécessaire avec cette technique ce qui permet une acquisition très rapide des données.  

Cette technique a cependant été peu utilisée dans le domaine des rayons-X mous (2-5 keV) où 

se trouve l’énergie de la couche K du soufre en raison du manque de spectromètres haute 

résolution adaptés à ce domaine des X4,11. Mais récemment, Kavčič et al.11 ont réussi à mettre 

au point un spectromètre haute-résolution adapté au domaine des RX mous qui a par la suite 

été utilisé plusieurs fois au seuil K d’absorption du soufre. Ils montrent ainsi que les spectres 

RXES, enregistrés en fixant l’énergie d’excitation à celle des polysulfures, d’une batterie Li/S 

peuvent être bien décrits par une combinaison linéaire des spectres de composés références. 

Leurs résultats confirment les résultats de la littérature à savoir une conversion rapide du soufre 

en polysulfures liquides jusqu’au début du second plateau de potentiel suivi de la consommation 

des polysulfures et apparition du Li2S
4. En collaboration avec la même équipe et donc avec le 

même dispositif expérimental, Vizintin et al.6 étudient le système Li2S/Li et notent après Gorlin 

et al.5, l’absence de polysulfures dans l’électrolyte au cours de la première charge. Ils avancent 

alors la possibilité au cours de la première charge d’une conversion directe en voie solide du 

Li2S vers le soufre. 

Afin de disposer de moyens techniques de pointe pour la détection des polysulfures, une 

collaboration avec l’équipe de Matjaz Kavčič de l’institut Jožef Stefan à Ljubljana en Slovénie 

a permis de réaliser une étude par RIXS/HERDF operando sur des électrodes à base des 

matériaux étudiés dans ces travaux de thèse, à l’European Synchrotron Radiation Facility 

(ESRF) à Grenoble. La description de cette expérience est détaillée dans le paragraphe suivant. 
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 Description de l’expérience  

 

 Caractéristiques de la ligne 

 

L’analyse par RIXS/HERDF operando a été réalisée à l’ESRF de Grenoble sur la ligne ID26. 

Cette ligne est équipée d’un monochromateur en double cristal de Si(111) refroidi par cryogénie 

permettant d’obtenir une résolution du faisceau incident de 0,36 eV au seuil de la couche K du 

soufre. Les harmoniques supérieures sont supprimées par deux miroirs en silicium fonctionnant 

en réflexion totale. Pour limiter la détérioration de l’échantillon, le faisceau a dû être focalisé 

avec une intensité mesurée à environ 5.106 photons/s grâce à une photodiode IF3 possédant une 

taille d’environ 100 µm x 200-300 µm. 

Les spectres RIXS en émission haute résolution dans le domaine des RX mous sont enregistrés 

au moyen d’un spectromètre cristal de type Johansson placé sous vide secondaire (10-6 bar 

atteints grâce à une turbo pompe) mis au point par Kavčič et al.11. Comme mentionné 

précédemment, le spectromètre fonctionne en mode dispersif et utilise une géométrie en cercle 

de type off-Rowland où l’échantillon est placé à l’intérieur du cercle Rowland vers le cristal 

analyseur. Les photons sont collectés par une caméra CCD de résolution 770 x 1152 pixels de 

taille de 22,5 x 22,5 µm². Cette caméra est refroidie thermoélectriquement à -40°C et réglée sur 

la ligne de fluorescence Kα du soufre à 2307,89 eV12. De plus, une photodiode silicium est 

installée dans la chambre du spectromètre afin d’enregistrer des spectres XANES pour contrôler 

une éventuelle détérioration de l’échantillon due à la densité élevée de photons du faisceau 

incident (qui est le principal défaut de cette technique).   

Deux types d’expérience ont été menées : la première est l’acquisition des spectres RXES des 

standards de polysulfures utilisés comme références et la seconde la mesure operando des 

batteries à base de Li2S. 
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 Détails expérimentaux de l’étude des standards 

 

Les cartes complètes RIXS ont été enregistrées pour un lot de standards de référence afin 

d’avoir la signature des espèces potentiellement formées dans la batterie au cours du cyclage. 

Les spectres RXES constitutifs des cartes ont été enregistrés pour des catholytes d’équivalent 

Li2Sx (x = 2, 3,…,8) à 10-1 mol.L-1 dans TEGDME/DIOX 1/1 en volume ainsi que pour les 

poudres de S8, Li2S nanométrique « réduction » et Li2S micrométrique commercial diluées à 10 

%m dans du carbone Super C65® pour permettre l’acquisition du spectre XANES de contrôle 

sans auto-absorption. Les solutions d’équivalents de polysulfures sont préparées en boîte à 

gants par mélange du soufre anhydre avec de la poudre de lithium dans un mélange 

équivolumique de TEGDME/DIOX et selon la stœchiométrie souhaitée. Ces solutions sont 

ensuite laissées sous agitation plusieurs semaines afin d’atteindre l’équilibre thermodynamique. 

Enfin, les différents échantillons sont conditionnés sous atmosphère contrôlée dans des piles 

bouton de format CR2032 dont le capot supérieur a été percé puis étanchéifié d’une pastille de 

film Kapton® de 7 µm d’épaisseur afin de permettre l’entrée du faisceau X et la collecte du 

photoélectron de fluorescence. Les piles bouton sont ensuite installées sur un passeur 

d’échantillons (Figure V-4) et placées sous vide secondaire dans la chambre du spectromètre. 

 

 

Figure V-4. Photographie de la platine, support des échantillons de standards. 

 

Les cartes RIXS (Figure V-3 (a)) sont construites à partir de l’acquisition de 100 spectres 

d’émission RXES de transition K-L du soufre entre 2465 eV et 2485 eV (autour de l’énergie 
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d’excitation de la couche K du soufre) par pas de 0,2 eV. La durée de l’acquisition d’un spectre 

RXES est d’environ 5 secondes. L’obtention de ces cartes permet ensuite de sélectionner deux 

énergies d’excitation afin de se focaliser sur la signature des polysulfures et de Li2S au cours 

des mesures operando. Une coupe le long de l’axe horizontal permet d’extraire un spectre 

HERDF pour chacun des standards comme présenté en Figure V-3 (b).  

 

 Description de l’expérience operando 

 

Chacune des électrodes étudiées ici est formulée de la manière classique avec 70/20/10 %m en 

Li2S nanométrique ou micrométrique/SuperC65®/PEO et a été cyclée à un régime de C/20 

jusqu’à 3,6 V vs Li+/Li lors de la première charge dans un électrolyte à 1 mol.L-1 en LiTFSI et 

0,1 mol.L-1 en LiNO3 dans TEGDME/DIOX 1/1 en volume.  

La cellule in situ se rapproche de celle utilisée lors des mesures par DRX operando puisqu’il 

s’agit d’une pile bouton CR2032 dont seul le capot supérieur a été percé puis recouvert de 

l’intérieur d’un film Kapton® de 7 µm d’épaisseur. L’assemblage du cœur électrochimique est 

le même que celui présenté aux chapitres III et IV et est présenté avec le design de la cellule en 

Figure V-5 (a). La pénétration du faisceau au sein de la cellule est fortement dépendante de la 

nature des matériaux traversés par le faisceau X, et est estimée à quelques dizaines de 

micromètres. En négligeant l’absorption par le film Kapton® et en considérant l’épaisseur du 

collecteur de courant (~270 µm d’épaisseur) et sa porosité élevée, le faisceau sonde donc 

exclusivement l’électrode positive (Figure V-5 (b)). 
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Figure V-5. Schéma de la pile bouton CR2032 modifiée pour l’analyse RIXS au synchrotron ESRF 

(a). Zoom sur la fenêtre d’analyse de la cellule pile bouton (b). 

 

Afin de détecter une éventuelle détérioration de l’échantillon due au faisceau incident, un 

spectre XANES est enregistré par la photodiode silicium avant et après l’acquisition d’un 

spectre RXES. La durée de chaque spectre XANES étant de 5 secondes, la durée totale de la 

mesure est d’environ 15 secondes ce qui est très rapide devant le régime de cyclage (C/20). Au 

cours du cyclage, un spectre RXES a été enregistré toutes les 35 minutes environ pour l’analyse 

de Li2S nanométrique et toutes les 15 minutes en début de charge pour l’étude du Li2S 

micrométrique, afin d’affiner la détection des polysulfures. L’intervalle entre deux spectres est 

ensuite ramené à un spectre toutes les 35 minutes afin de palier une dégradation éventuelle du 

système lors d’une exposition prolongée sous faisceau. 

 

 Etude des matériaux de référence 

 

 Mesure des autres composés soufrés de 

référence : Electrolyte, S8, Li2S micrométrique et 

nanométrique 

 

(a) (b) 
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Les spectres XANES des différents composés de référence utilisés dans la batterie, à savoir 

Li2S micrométrique et nanométrique, le soufre élémentaire, tous dilués à 10 %m dans du 

carbone, et l’électrolyte sont présentés en Figure V-6 (a). Comme cela est attendu, les spectres 

des deux types de Li2S sont similaires. En configuration classique XAS, le signal de 

l’électrolyte est très intense et domine les autres spectres notamment à cause de la présence du 

sel LiTFSI qui contient du soufre. Cependant en se plaçant à une énergie d’excitation plus 

spécifique des polysulfures (2469,2 eV) pour l’enregistrement des spectres RXES, le signal de 

l’électrolyte devient très faible devant ceux du S8 ou du Li2S, ce qui améliore la sensibilité de 

l’analyse (Figure V-6 (b)). Ces données permettent de sélectionner deux énergies d’excitation 

optimales qui seront utilisées au cours de l’analyse operando de la batterie pour suivre la 

consommation/formation des différentes espèces : la première à 2469,2 eV permet d’exalter la 

réponse des polysulfures et la seconde à 2471,2 eV exalte la signature du Li2S. 

 

   

Figure V-6. Spectres XANES des différentes espèces de référence présentes dans la batterie. Les 

poudres de Li2S et S8 sont diluées à 10 %m dans du carbone (a). Spectres RXES enregistrés avec une 

énergie d’excitation correspondant au pré-pic des polysulfures des mêmes composés (b). 

 

Par ailleurs, alors que les spectres XANES des deux types de Li2S sont quasiment superposables 

(Figure V-6 (a)), les spectres RXES permettent de distinguer clairement les deux matériaux 

(Figure V-6 (b)). La signature en émission du Li2S nanométrique se rapproche d’avantage de 

celle observée par Kavčič et al.4, les différences pouvant résulter d’une éventuelle oxydation 

(a) (b) 
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de surface de l’échantillon de Li2S micrométrique (comme déjà évoqué au chapitre II grâce à 

l’analyse XPS des matériaux). D’après les résultats exposés ici, il n’est pas possible de connaître 

exactement l’origine de la différence entre les signaux du Li2S micrométrique et nanométrique. 

Cela demanderait donc d’approfondir la question en réitérant la mesure avec un Li2S 

nanométrique d’un autre lot de synthèse par exemple. 

Dans un second temps, les spectres RXES du S8 et du Li2S (et dans une moindre mesure celui 

de l’électrolyte) présentés en Figure V-6 (b), seront utilisés en tant que spectres références et 

intégrés dans l’analyse LCF pour suivre respectivement leur formation et leur consommation 

in situ au cours de la charge d’une électrode à base de Li2S. 

Après l’analyse des composés solides de référence, la signature RIXS des standards Li2Sx a été 

analysée et est présentée au paragraphe suivant. 

  

 Etude des standards polysulfures (Li2Sx) 

 

Habituellement, l’interprétation des données XAS s’effectue par la technique dite de 

« fingerprint » basée sur la comparaison entre des données obtenues expérimentalement et des 

données de références connues13. Cependant, comme cela a été discuté plus haut, le manque de 

spectres XANES de références pour les composés purs, et notamment pour les polysulfures, 

rend l’identification des espèces présentes au cours du cyclage d’une batterie Li/S quasiment 

impossible. Cela est la principale raison du faible nombre d’études XAS quantitatives dans la 

littérature4. En effet, les polysulfures étant des espèces solubles, ils sont soumis à différents 

équilibres de dismutation/antidismutation qui font que les solutions obtenues ne sont que des 

mélanges de plusieurs espèces de stœchiométrie équivalente à Li2Sx et non de réels 

standards14,15. Il est ainsi impossible d’isoler une phase pure Li2Sx et d’en obtenir un spectre 

référence. D’ailleurs, expérimentalement, Kavčič et al. n’observent pas de différences notables 

entre les différents spectres RXES des solutions d’équivalents polysulfures, ni au niveau de 

l’intensité du pré-pic, ni au niveau de la position, et attribuent cela au fait que les solutions sont 

en réalité des mélanges de polysulfures4.  

A l’aide du même dispositif expérimental que Kavčič et al., les mesures réalisées lors de notre 

étude à l’ESRF ont permis d’obtenir des cartes RIXS de catholytes préparées selon la méthode 

décrite au paragraphe V.3.2. (Figure V-7 (a)) et d’en extraire des spectres HERDF bien plus 
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sensibles à la signature des polysulfures qu’un spectre XAS classique (Figure V-7 (b)). De la 

même manière que pour Li2S (paragraphe précédent), les cartes RIXS obtenues pour nos 

composés standards Li2Sx ont permis de sélectionner l’énergie d’excitation à 2469,2 eV qui sera 

utilisée pour l’analyse operando des batteries afin de maximiser la sensibilité de la détection 

des Li2Sx au cours du cyclage. 

 

 

Figure V-7. Carte RIXS d’un catholyte équivalent à Li2S2 à 10-1 mol.L-1 dans TEGDME/DIOX 1/1 en 

volume. L’axe vertical correspond à l’énergie émise scannée autour de la transition K-L (Kα) et l’axe 

horizontal correspond à l’énergie incidente balayée autour du seuil d’absorption de la couche K du 

soufre (a). Comparaison des spectres obtenus par mesures XAS classique (en bleu) et par 

RIXS/HERDF (en noir) (b). 

 

L’amélioration de la sensibilité vis-à-vis de la signature des polysulfures sur les spectres 

HERDF permet de discriminer chaque équivalent de polysulfures comme cela est présenté en 

Figure V-8. Chaque spectre affiche une allure caractéristique de la signature des polysulfures 

avec deux pics principaux à environ 2469 eV et 2471 eV1,2,4,5,13. Une augmentation de 

l’intensité du premier pic (pré-pic) est observée lorsque la longueur de la chaîne soufrée 

diminue (Figure V-8).  

(b) (a) 



Chapitre V : Caractérisation par RIXS et Spectroscopie UV-visible operando 
 

 
211 

 

 

Figure V-8. Spectres HERDF obtenus pour les différents équivalents de polysulfures Li2Sx (x = 

2,3,…8) dissous à 10-1 mol.L-1dans TEGDME/DIOX 1/1 v :v. 

 

En effet, comme décrit précédemment, en spectroscopie XAS, les polysulfures donnent lieu à 

un pré-pic situé juste avant le seuil d’absorption du soufre, à une énergie d’excitation d’environ 

2469 eV. Initialement attribué à la présence de radicaux (type S3
•-)16,17, Pascal et al. ont 

démontré à partir de calculs par Density Functionnal Theory (DFT) que ce pré-pic est plutôt la 

signature des atomes de soufre terminaux de la chaîne des polysulfures, c’est-à-dire les atomes 

de soufre associés d’une part à un atome de lithium, et d’autre part à un atome de soufre par 

opposition aux atomes de soufre internes (liés uniquement à des atomes de soufre)13 (Figure V-

10 (a)). De plus, les travaux pionniers de Kosugi et al.18 ont montré grâce à une méthode de 

calcul ab initio et des mesures XAS en fonction de la température, que le spectre XAS d’une 

molécule isolée de S2 présente deux pics : un premier pic à environ 2469 eV lié à une transition 

1s → π* et un second, plus haut en énergie de 2,5 eV, qui correspond à une transition 1s → σ*. 

Cette dernière transition se retrouve dans le spectre de la molécule de S8 et correspond au pic 

principal observé au seuil d’absorption du soufre à environ 2472 eV, qui peut donc être attribué 

aux atomes de soufre internes puisque la molécule de S8 ne comprend que des atomes internes. 

Cependant, la transition 1s → π* ne peut pas être responsable du pré-pic pour des dianions 

(polysulfures) contrairement à ce qui a été proposé pour la molécule de S2, puisque les orbitales 

π* des dianions sont remplies (Figure V-9), elles sont donc inaccessibles aux électrons excités 

en XAS. 
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Figure V-9. Diagramme énergétique qualitatif des orbitales moléculaires de S2 et de S2
2- (avec deux 

électrons supplémentaires indiqués en violet) issu du remplissage des orbitales atomiques de valence 

du soufre de configuration électronique 1s22s22p63s23p4 (en noir gras : électrons de cœur, en orange 

gras : électrons de valence). 

 

La première transition accessible à ces électrons est donc uniquement une transition vers les 

orbitales σ* (Figure V-9) qui ne peut être distinguée de la transition 1s → σ* pour les atomes 

internes que par une différence de densité électronique entre les atomes. Or la densité 

électronique de valence localisée sur les atomes terminaux est plus importante que celle 

globalement neutre des atomes internes, un pré-pic correspondant à une transition 1s → σ* sera 

donc observé à plus basse énergie (densité électronique plus élevée donc phénomène 

d’écrantage électronique plus élevé et donc plus basse énergie19) traduisant la signature des 

atomes terminaux de soufre dans la molécule Li2Sx. Ainsi en théorie, plus la chaîne soufrée de 

Li2Sx est grande (augmentation du nombre de S internes), plus l’intensité du pré-pic est faible. 

Cette tendance se retrouve au niveau des spectres HERDF obtenus (Figure V-8). Ces résultats 

confirment en partie les spectres simulés par DFT par Pascal et al.19 sur l’évolution de l’intensité 

du pré-pic attribué aux polysulfures (Figure V-10 (b)) et permet d’envisager d’utiliser ce type 

de spectre dans l’analyse LCF operando pour isoler les espèces formées dans la batterie au 

cours du cyclage et ainsi accéder à des mesures quantitatives. 
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Figure V-10. Simulation par dynamique moléculaire d’un spectre XAS au seuil d’absorption du soufre 

de l’équivalent Li2S8 dissous dans TEGDME (1 molécule de Li2S8 pour 10 de TEGDME) à 298 K et 

obtenu par calcul XCH-DFT (Density Functional Theory au sein de l’électron excité et du trou de 

cœur) (a). Superpostion des spectres XAS obtenus par DFT des espèces Li2Sx, 2 ≤ x ≤8, x entier, dans 

TEGDME (1 molécule de Li2Sx pour 10 molécules de TEGDME soit ~0,5 mol.L-1) (b) selon les 

travaux de Pascal et al.13 

 

Contrairement aux calculs (Figure V-10 (b)), aucune variation de la position des pics n’est 

observée expérimentalement (Figure V-8), probablement pour les raisons proposées par Kavčič 

et al., à savoir que les solutions sont composées d’un mélange de différents polysulfures. En 

effet, en moyenne le nombre d’atomes terminaux augmente (en passant de Li2S8 à Li2S2) et cela 

joue sur l’intensité du pré-pic, mais la présence de différents polysulfures en équilibre dans le 

catholyte induit une hétérogénéité de la répartition des charges et de la longueur moyenne des 

liaisons et empêche d’obtenir une variation de la position des pics pour les différents 

polysulfures analysés expérimentalement. En effet, les calculs de Pascal et al. montrent que les 

pics XAS se décalent vers les énergies plus basses lorsque la longueur de la chaîne soufrée 

augmente. Cela est contradictoire avec l’augmentation de l’énergie de liaison des électrons de 

cœur due à la diminution de la densité électronique de valence des atomes de soufre lorsque la 

longueur de chaîne augmente (qui devrait entraîner un décalage vers les plus hautes énergies). 

Mais cela est sans prendre en compte l’influence de l’augmentation de la longueur moyenne de 

la liaison S – S lorsque la chaine soufrée augmente, ce qui réduit la séparation entre les orbitales 

moléculaires liantes et antiliantes de valence (les orbitales atomiques se chevauchent moins) et 

affaiblit l’énergie de liaison, d’où un décalage des pics vers les basses énergies.  

(b) (a) 
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La méthode pour discriminer les polysulfures du point de vue du nombre d’atomes terminaux 

et donc de leur stœchiométrie, consiste alors à tracer l’évolution du rapport de l’intensité du pic 

principal par rapport à celle du pré-pic comme cela est présenté en Figure V-11 (a). L’évolution 

de ce rapport d’intensité en fonction de la longueur des chaînes de polysulfures suit deux 

régimes linéaires distincts avec une transition pour x = 4 (Figure V-11 (a)). Une évolution 

similaire est observée sur les données calculées en DFT (Figure V-11 (b)) mais avec des pentes 

et une ordonnée à l’origine différentes, ce qui est là encore probablement le résultat du mélange 

de plusieurs espèces en équilibre au sein du catholyte. La même rupture de pente est observée 

à partir de x = 4 (avec des valeurs pour x = 4 et x = 5 quasiment égales) ce que Yamin et al.20 

attribuent à la transition entre les polysulfures solubles et insolubles. 

 

      

Figure V-11. Evolution du rapport des intensités du pic principal/pré-pic en fonction de la longueur de 

la chaîne soufrée de Li2Sx. Données issues des spectres HERDF présentés dans ce manuscrit (a) et des 

travaux par DFT de Pascal et al.13 (b). Les droites représentent les régressions linéaires des séries de 

points. 

 

Malheureusement, il a été difficile d’intégrer directement ces données (HERDF et même 

RXES) dans l’analyse LCF de la batterie en cours de cyclage. En effet, les spectres des 

références étant des spectres d’équivalent Li2Sx et le cœur électrochimique au cours du cyclage 

est constitué d’une suite d’équivalents de polysulfures dont la composition moyenne est 

inconnue à un instant donné mélangés aux espèces solides, les combinaisons linéaires pouvant 

expliquer le spectre de la batterie sont multiples et aucune ne peut être privilégiée. Nous avons 

donc préféré nous orienter ici vers une approche quantitative sans distinction de la longueur de 

(a) (b) 
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chaîne des polysulfures. Les différents spectres RXES mesurés pour les polysulfures références 

(Figure V-12) ont donc été normalisés par rapport au maximum d’intensité et moyennés afin 

d’obtenir un spectre « modèle » type Li2Sx qui a été ensuite intégré dans l’analyse LCF de 

l’étude operando. 

 

 

Figure V-12. Spectres RXES des standards polysulfures de référence normalisés par rapport au 

maximum d’intensité et moyennés afin d’obtenir un spectre « modèle » type Li2Sx (en rose). 

 

Cependant, à environ la moitié de la charge du Li2S nanométrique, lorsque la concentration en 

polysulfures dans l’électrolyte est maximale (Figure V-15), le signal est quasiment entièrement 

composé de la seule contribution des polysulfures (celle du S8, électrolyte et Li2S étant 

négligeables à cet état de charge). Il a ainsi été possible d’obtenir un signal des polysulfures 

dans la batterie, mais seulement à ce niveau de charge, et de le comparer aux spectres référence. 

Le résultat montre que les polysulfures majoritaires à cet état de charge sont de type Li2S2, ce 

qui confirme les calculs obtenus grâce aux résultats DRX présentés au chapitre IV et notamment 

l’oxydation de Li2S en Li2S2 au cours du premier régime de charge de Li2S nanométrique (Voir 

Annexe n°3).   
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 Analyse par RIXS operando d’électrodes à 

base de Li2S micrométrique et nanométrique 

 

 Analyse par RIXS operando de l’électrode de Li2S 

nanométrique 

 

Comme présenté au paragraphe V.3.3, une mesure par RIXS operando a pu être réalisée au 

cours du cyclage d’électrodes à base de Li2S. La section ci-après détaille les résultats concernant 

le matériau actif d’une électrode de type Li2S nanométrique « réduction » (cf chapitre II) pour 

lequel la Figure V-14 rassemble la courbe de la première charge à C/20 avec une sélection de 

spectres RXES mesurés au cours de celle-ci et enregistrés avec une énergie fixée sur celle du 

pré-pic des polysulfures à 2469,2 eV (comme défini en V.4.1). 

Une combinaison linéaire (analyse LCF) des spectres de référence présentés précédemment est 

utilisée afin de déconvoluer les données expérimentales et suivre la quantité relative des 

différentes espèces. Cependant, il apparaît que le spectre RXES du Li2S nanométrique et celui 

de l’état initial de l’électrode (non chargée) sont légèrement différents (Figure V-13). Cela suffit 

cependant à rendre difficile l’analyse LCF. De ce fait, le spectre de l’état initial de la batterie 

sera utilisé comme référence de la phase « pure » de Li2S.  

 

 

Figure V-13. Comparaison des spectres RXES du Li2S « nanométrique » obtenus avec la poudre seule 

(référence) et obtenu à l’état initial d’une cellule Li2S/Li (in situ) (b). 
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En Figure V-14, le profil de charge de l’électrode est comparable à celui obtenu classiquement 

avec ce matériau d’électrode (voir chapitres III et IV) avec une barrière d’activation en potentiel 

en début de charge, suivie d’un premier plateau en potentiel à ~2,3 V vs Li+/Li et d’un second 

pseudo-plateau à 2,45 V vs Li+/Li traduisant la formation de soufre. La charge se termine par 

un saut brutal en potentiel avec une capacité récupérée de 500 mAh/gLi2S soit à peine 43 % de 

la capacité théorique (contre ~900 mAh/gLi2S généralement obtenus avec ce matériau (chapitre 

III et IV). Ces mauvaises performances électrochimiques pourraient être attribuées à une 

dégradation d’une partie de la matière active due au faisceau X incident ou bien une perte 

d’électrolyte de la cellule placée sous vide. 

 

 

Figure V-14. Spectres RXES operando enregistrés à l’énergie d’excitation spécifique des polysulfures 

à 2469,2 eV lors de la première charge d’une électrode à base de Li2S nanométrique. Une combinaison 

linaire des spectres de référence des différents composés est utilisée pour déterminer la quantité 

relative de Li2Sx, S8, Li2S au cours du cyclage. L’encadré en bas au centre présente la courbe de 

polarisation de la première charge avec les points d’acquisition des spectres.  
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L’énergie d’excitation étant focalisée sur le signal des Li2Sx à 2469,2 eV, les contributions du 

soufre et du Li2S sont difficilement décorrelables, une réponse globale des deux espèces est 

ainsi extraite alors que la réponse des polysulfures est quant à elle beaucoup plus visible. Par 

ailleurs, à partir de 9,4 h, l’addition d’une autre contribution est nécessaire pour reproduire le 

signal expérimental, ce qui traduit la présence de plus en plus marquée du soufre en fin de 

charge. Les résultats enregistrés avec la seconde énergie d’excitation à 2471,2 eV permettant 

d’exalter le signal du Li2S (non représenté ici) ont permis d’obtenir une contribution globale 

relative des différentes espèces, comme cela est présenté en Figure V-15. 

 

 

Figure V-15. Evolution des intensités relatives de Li2S, S8 et Li2Sx au cours de la première charge à 

C/20 d’une cellule Li2S nanométrique/Li (g = 1,82 mgLi2S.cm-2, C = 2,4 mAh) – Superposition avec la 

courbe de première charge. 

 

Le Li2S est consommé au cours de la charge mais de manière plus rapide en début et fin de 

charge avec une fraction qui ne décroit que très faiblement à partir de la moitié du premier 

pseudo-plateau et au cours du second pseudo-plateau. Ce comportement est en désaccord avec 

les résultats discutés au chapitre IV puisque le Li2S cristallisé était consommé de manière 

continue tout au long de la charge, avec une consommation néanmoins plus rapide au début de 
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la charge. Il est important de noter ici que les déconvolutions des spectres enregistrés avec la 

seconde énergie d’excitation (adaptée pour quantifier le Li2S) sont délicates à interpréter, 

notamment du fait que le spectre de référence du Li2S et le spectre initial de l’électrode étaient 

étonnement différents (dégradation de la matière active à cause du faisceau ? ...) et cela explique 

d’ailleurs le fait que la somme des fractions ne soit pas tout à fait égale à 100 % (aux erreurs 

près). 

Aucune trace de polysulfures n’est observée à l’état initial, aucune oxydation de Li2S n’a donc 

eu lieu à l’OCV entre le montage de la cellule et sa première charge (environ 24h de stockage). 

Lors de la charge, la fraction de Li2Sx (i.e. quantité de Li2Sx/quantité totale de produits soufrés) 

augmente jusqu’à la fin du premier pseudo-plateau puis diminue lors du second pseudo-plateau. 

Cette diminution est concomitante avec l’apparition du soufre au niveau du second pseudo-

plateau. Ce comportement est celui attendu pour ce profil électrochimique de charge où la 

polarisation est faible, et a déjà été observés plusieurs fois dans la littérature1,2,5,6.  

Si l’on s’intéresse aux polysulfures et au S8, on voit clairement une corrélation entre la 

consommation des polysulfures et l’apparition de S8, indiquant une production de S8 quasi 

exclusivement par oxydation des polysulfures, Li2S restant constant, il n’y a donc pas a priori 

de réaction directe Li2S donne S8 à partir du Li2S nanométrique, ce qui est cohérent avec le 

potentiel de la cellule, et le mécanisme déduit de l’étude DRX operando. Le S8 apparaît ici plus 

tôt que dans le cas de la cellule étudiée en DRX ce qui peut être dû soit à une mauvaise 

statistique en DRX et une meilleure sensibilité en RIXS, soit au fait que le profil 

électrochimique des deux cellules (en DRX et RIXS operando) est différent. Par contre, en fin 

de charge, une polarisation importante de la cellule est observée, avec un potentiel qui devient 

supérieur à 3,6 V vs Li+/Li. Lors de ce saut en potentiel la formation de S8 à partir des 

polysulfures est associée à la présence de Li2S résiduel et des polysulfures.  

 

 Analyse par RIXS operando de l’électrode de Li2S 

micrométrique 

 

Le comportement de l’électrode à base de Li2S micrométrique est complètement différent de 

celui de l’électrode à base de Li2S nanométrique (Figure V-16).  

Cette cellule a subi trois séquences différentes lors de sa charge : 
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• C/20 pendant ~5h15, 

• OCV pendant ~45 min afin d’évaluer la polarisation de l’électrode et son influence sur 

les équilibres électrochimiques. 

•  C/14 pendant ~1h30 puis C/10 pendant ~25 min1. 

 

Comme attendu, le potentiel de charge reste supérieur à 3,3 V vs Li+/Li tout au long de la 

première charge, ce comportement est similaire à celui déjà discuté dans les précédents 

chapitres pour ce type de matériau Li2S. Une capacité de 490 mAh/gLi2S est récupérée ce qui ne 

représente que 42 % de la capacité théorique. La capacité inférieure à celles généralement 

obtenues avec le Li2S micrométrique pourrait être associée à la forte polarisation de la cellule, 

le potentiel d’arrêt fixé à 3,6 V vs Li+/Li pouvant être atteint avant la fin de la charge, et ce 

d’autant plus facilement que le régime de cyclage a été augmenté à C/10 en fin de charge (pour 

des raisons techniques), ou à une dégradation de la matière active par le faisceau comme 

proposé pour le Li2S nanométrique (ce qui se traduit sur la courbe de polarisation par les petits 

à-coups visibles à intervalles réguliers). Le design de la cellule et les conditions d’acquisition 

sous vide font que les conditions ne sont pas optimisées pour avoir de bonnes performances 

électrochimiques. 

A l’état initial, le spectre de la poudre référence de Li2S micrométrique est similaire à celui 

obtenu pour la batterie à l’OCV. Une légère signature de l’électrolyte apparaît à ~2298 eV et 

est intégrée dans l’analyse LCF grâce à une fonction Gaussienne simple.  

 

                                                           
1Par manque de temps, le régime de charge a dû être accéléré à C/14 pendant ~1h30 puis C/10 pendant ~25 min, 

après le passage à l’OCV. 
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Figure V-16. Spectres RXES operando enregistrés à l’énergie d’excitation centrée sur les polysulfures 

à 2469,2 eV et associés à la première charge d’une électrode à base de Li2S micrométrique avec le 

même traitement par combinaison linéaire des spectres de référence. L’encadré en haut à droite 

présente la courbe de polarisation de la première charge avec les points où les spectres donnés sur la 

figure ont été mesurés. Le début de la relaxation intervient après 5,3h de charge et la fin après 5,9h. 

 

Les spectres RXES présentés en Figure V-16 révèlent que les intensités mesurées sont beaucoup 

plus faibles que dans le cas de l’électrode à base de Li2S nanométrique. Au début de la charge, 

seul Li2S et l’électrolyte sont visibles, aucun polysulfure n’est détectable ce qui marque là-

encore une différence importante de fonctionnement entre les deux types de Li2S. Les signatures 

du Li2S et S8 n’ont pas pu être différenciées (contribution en bleue sur Figure V-16) d’où une 

augmentation constante, et non cohérente, de cette contribution (consommation du Li2S mais 

formation du soufre en même temps comme cela a été montré au chapitre 4).  

Pendant la première période de charge à C/20 (avant la relaxation), aucun polysulfure n’est 

détecté, ceux-ci apparaissent lors de la phase de relaxation imposée après 5h de charge, alors 

que le potentiel décroit jusqu’à 2,4 V vs Li+/Li. La quantité de polysulfures augmente alors au 

cours du temps pour se stabiliser lors de la reprise de la charge. Aucune consommation des 

polysulfures n’est observée jusqu’à la fin de la charge. Cette invariance semble indiquer que la 

réaction majoritaire sous courant est la conversion de Li2S en S8 à l’état solide, et ce même en 

présence de polysulfures. 
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Lors de la phase de relaxation (à i = 0), des polysulfures sont clairement produits (Figure V-17 

(a)), cette formation peut avoir lieu par réaction chimique à l’état solide du S8 et du Li2S, et/ou 

par solubilisation du S8 formé à l’électrode positive qui peut diffuser jusqu’à la surface du 

lithium où il est réduit en polysulfures. Cependant, seul le volume de l’électrode est ici sondé, 

il semble ainsi plus pertinent d’envisager une réaction à l’état solide entre le Li2S et le S8 au 

cœur de l’électrode positive.  

 

 

Figure V-17. Evolution de l’intensité du pré-pic associé à Li2Sx au cours de la première charge à C/20 

d’une cellule Li2S micrométrique/Li (g = 1,6 mgLi2S.cm-2 et C = 2,1 mAh) – Superposition à la courbe 

de première charge où la zone grisée représente le passage à l’OCV (a). Résultats obtenus à partir 

d’une électrode à base de Li2S nanométrique donnés pour comparaison (b).   

 

De plus, le potentiel pris par l’électrode à l’OCV étant fixé par les espèces présentes à sa surface, 

son évolution lente pour le Li2S micrométrique (Figure V-17 (a)) pourrait être cohérente avec 

l’évolution des espèces à l’interface. Il est connu de la littérature qu’à ces valeurs de 

potentiel1,2,21–24, les polysulfures sont stables et participent au mécanisme électrochimique de 

charge ou de décharge de la batterie. Lorsque le potentiel de charge est supérieur à 3 V vs Li+/Li, 

les polysulfures sont thermodynamiquement instables : s’ils existent, ils sont immédiatement 

oxydés en soufre au voisinage de l’électrode. Lorsque la charge est stoppée, le potentiel revient 

à des valeurs où les polysulfures sont thermodynamiquement stables et peuvent donc être 

détectés.  

Cependant la concentration en polysulfures produits lors du phénomène de relaxation est 

beaucoup plus faible, de plusieurs ordres de grandeur, que lors de la charge du Li2S 

(a) (b) 
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nanométrique (Figure V-17 (b)). Par ailleurs, aucune coloration caractéristique des polysulfures 

n’est observée dans les séparateurs (Viledon® et Celgard 2400®) après démontage d’une pile 

cyclée jusqu’à 50 % d’état de charge contenant une électrode positive à base de Li2S 

micrométrique, contrairement à ce qui est obtenu pour une électrode positive à base de Li2S 

nanométrique où une coloration des séparateurs par les polysulfures est visible (Figure V-18).  

 

Figure V-18. Photographies du Viledon® et du Celgard 2400® après démontage à 50% de d’état de 

charge de deux piles, l’une avec une électrode positive à base de Li2S micrométrique (a) et l’autre à 

base de Li2S nanométrique (b). 

 

Il reste cependant étonnant de voir sur la Figure V-17 que la concentration en polysulfures est 

constante une fois le courant de charge rétabli et l’augmentation rapide du potentiel de charge 

au-delà de 3 V vs Li+/Li. Il est possible que l’oxydation des polysulfures formés, en très faible 

quantité au cours de la phase de relaxation, soit fortement limitée par le transport de matière 

(diffusion lente des polysulfures). De plus, l’électrode recouverte de Li2S et S8 solides isolants 

est peu accessible pour ces espèces en solution. Ces limitations expliqueraient pourquoi 

l’oxydation directe du Li2S, présent à la surface de l’électrode, en S8 serait cinétiquement plus 

favorable.  

Ces informations nous apportent quelques éléments supplémentaires concernant le mécanisme 

de première charge d’une électrode à base de Li2S et permettent entre autres de mieux 

comprendre l’influence de la taille des cristallites sur ce mécanisme. Mais elles ne nous 

permettent pas de trancher entre l’hypothèse d’une formation locale des polysulfures, 

intermédiaires entre l’oxydation du Li2S et la formation de S8, ou une conversion directe à l’état 

solide de Li2S vers S8. Dans l’espoir de répondre à cette problématique, la spectroscopie UV-

visible en mode operando a été utilisée pour compléter cette étude. 

 

(a) 

(b) 
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 Complément à la détection des polysulfures 

par Spectroscopie UV-visible operando 

 

 Description de l’expérience 

 

La spectroscopie d’absorption UV-visible est une technique couramment utilisée pour la 

caractérisation des systèmes Li/S du fait de la signature et de la coloration de l’électrolyte 

caractéristique des polysulfures6,21,25,26. Pour cela, une cellule in-situ spécialement développée 

pour l’analyse par UV-visible operando a été utilisée et est présentée en Figure V-19. Elle 

consiste en l’utilisation d’une fibre optique reliée au spectromètre et permettant 

l’enregistrement d’un spectre UV toutes les 20 minutes. La fenêtre d’analyse de cette fibre est 

positionnée entre l’électrode positive constituée d’une pastille de NwC enduite d’un composite 

Li2S micrométrique ou nanométrique/Super C65®/PEO de composition 70/20/10 %m, et 

l’électrode négative en lithium métal (l’espacement entre les deux électrodes est d’environ 2-3 

cm). Les électrodes sont immergées dans ~30 mL d’électrolyte LiTFSI à 1 mol.L-1 et LiNO3 à 

0,1 mol.L-1 dans un mélange équivolumique de TEGDME/DIOX. La cellule est placée sous 

agitation magnétique pour permettre une homogénéisation rapide de la concentration en 

polysulfures dans la cellule. Afin de détecter la coloration de l’électrolyte par les polysulfures, 

en complément des mesures UV operando, une caméra capture une photo de la cellule toutes 

les deux minutes au cours de la première charge à C/20 de l’électrode. 

Ce montage n’est bien évidemment pas représentatif d’une batterie réelle notamment du fait du 

volume important d’électrolyte. Il possède cependant l’avantage que ce large excès 

d’électrolyte sous agitation permet d’avoir une concentration peu élevée et homogène en 

polysulfures dans l’électrolyte (la technique est sensible aux polysulfures jusqu’à 10-6 mol.L-1 

15) et donc de ne pas saturer la réponse en UV tout en ayant une détection rapide. 
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Figure V-19. Schéma de la cellule in-situ utilisée pour l’étude UV-visible operando. Les mesures ont 

été enregistrées au moyen d’un spectromètre Shimadzu UV-2600 en double faisceau connecté à une 

fibre optique permettant l’acquisition d’un spectre toutes les 20 minutes. Une caméra permettant 

d’enregistrer une photo toutes les deux minutes permet également de suivre en temps réel l’évolution 

de la couleur de la solution.  

 

 Analyse par UV-visible operando d’électrodes à 

base de Li2S micrométrique et nanométrique 

 

Les profils de charge présentés en Figures V-20 (a) et (d), respectivement pour l’électrode à 

base de Li2S nanométrique et micrométrique, sont conformes aux résultats obtenus en piles 

bouton. Les performances électrochimiques restent cohérentes à l’attendu, même si légèrement 

plus faibles avec une capacité de 840 mAh.gLi2S
-1 en première charge du Li2S micrométrique 

(~72 % de la capacité théorique) et 610 mAh.gLi2S
-1 pour le Li2S nanométrique (~52 % de la 

capacité théorique).  
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Les spectres UV-vis obtenus pendant le cyclage sont présentés sur les Figures V-20 (b) et (e). 

Initialement, aucun pic n’est observé quelle que soit l’électrode, aucune espèce n’est présente 

dans l’électrolyte et la solution est transparente. Dès le début de la charge, des pics d’absorption 

sont détectés pour la cellule à base de Li2S nanométrique, et l’électrolyte se teinte 

progressivement en vert traduisant l’apparition de polysulfures en solution. Sur la Figure V-20 

(b), quatre bandes peuvent être relevées : 

• La première à environ 270-280 nm est attribuée à S8 en solution21,27 . 

• La seconde vers 340 nm est attribuée à l’espèce S3
2- 21. 

• La troisième à ~420 nm est attribuée à S4
2- 21,27. 

• Enfin, la quatrième bande d’absorption à 617 nm est caractéristique du radical S3
•- 

21,26,28–30. 
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Figure V-20. Profils électrochimiques de la 1ère charge d’une électrode à base de Li2S nanométrique 

(2,95 mAh, 1,64 mgLi2S.cm-2) (a) et Li2S micrométrique (3,0 mAh, 1,67 mgLi2S.cm-2) (d) analysée par 

UV-visible operando - Séries des spectres UV-vis associées aux charges et enregistrées avec le 

montage décrit précédemment (b), (e). Les flèches indiquent les pics d’absorbance détectés – 

Photographies de la cellule électrochimique au cours des différentes charges capturées aux instants 

matérialisés par les points sur les profils de charge (c), (f).  

(b) 

(d) 

(a) 

(c) 

(e) 

(f) 
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Tout comme la coloration de l’électrolyte, ces différentes bandes sont caractéristiques de la 

formation de polysulfures en solution au sein du système. Plusieurs bandes apparaissent 

simultanément du fait des nombreux équilibres de dismutation et d’antidismutation qui se 

mettent en place une fois la matière active solubilisée. Par ailleurs, seuls les polysulfures à 

chaînes courtes sont visibles, ce qui donne sa couleur verte à la solution (Figures V-20 (c)).  

L’électrode à base de Li2S micrométrique présente un comportement tout à fait différent. 

Aucune coloration de la solution n’est visible jusqu’à la fin de la charge ce qui signifie qu’aucun 

polysulfure n’est présent (Figures V-20 (f)). Cela se vérifie sur les spectres d’absorption UV-

vis puisque seuls deux pics entre 270 et 280 nm caractéristiques du soufre élémentaire21,31 sont 

détectés (Figures V-20 (e)). En effet les polysulfures potentiellement formés à l’électrode sont 

immédiatement consommés du fait du potentiel élevé de l’électrode, ce qui empêche leur 

diffusion dans l’électrolyte. De plus, la présence de S8 en solution et l’absence de polysulfures, 

indiquent que le S8 n’est pas réduit à l’électrode de lithium dans nos conditions expérimentales, 

ce qui pourrait être associé à la forte quantité de LiNO3 présent dans l’électrolyte (grand volume 

d’électrolyte par rapport à une configuration pile bouton). 

Une analyse DRX a été réalisée sur les électrodes après la première charge. Elle révèle en accord 

avec les résultats de la DRX operando, qu’une quantité non négligeable de Li2S micrométrique 

est encore présente à l’électrode après la première charge, tandis qu’aucune trace de Li2S 

nanométrique cristallin n’a été observée en fin de charge. Les moindres capacités obtenues par 

rapport à la théorie semblent donc être associées à deux causes distinctes en fonction du type 

de Li2S utilisé : dans le cas du micrométrique, il s’agirait plutôt d’une mauvaise utilisation du 

Li2S due à une polarisation trop élevée (et donc une limitation du potentiel de fin de charge trop 

basse dans notre protocole expérimental pour atteindre la consommation totale du Li2S). Et 

dans le cas du Li2S nanométrique, il s’agirait plutôt d’une limitation par le transport de matière 

des polysulfures en solution, l’absence d’espèce à la surface de l’électrode induisant une 

augmentation importante du potentiel atteignant la limite fixée expérimentalement. 

Par ailleurs, à la fin de la première charge, les cellules ont été laissées à l’OCV pendant quelques 

heures. Pour le Li2S micrométrique, la coloration rapide de la solution en vert avec apparition 

des pics UV caractéristiques des polysulfures indique clairement leur formation et leur stabilité 

à un potentiel de 2,4 V vs Li+/Li, de manière très cohérente avec ce qui a été obtenu pour les 

mesures RIXS operando. Ainsi, les différentes mesures semblent montrer que les polysulfures 
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sont formés à la surface de l’électrode positive, à l’OCV par réaction à l’état solide entre le Li2S 

et le S8.  

Les résultats obtenus par spectroscopie d’absorption UV-visible operando viennent confirmer 

les observations faites par RIXS. Cette analyse montre, encore une fois, que la polarisation de 

l’électrode due à l’utilisation d’un matériau actif aux cristallites de taille nanométrique (et avec 

une grande surface BET) influence le mécanisme de 1ère charge, en modifiant les équilibres 

associés aux polysulfures. Il est en revanche toujours difficile de trancher entre deux 

mécanismes plausibles, une réaction à l’état solide, ou le passage par des intermédiaires 

polysulfures immédiatement convertis en soufre élémentaire. Cependant, l’échange direct de 

16 électrons à l’état solide paraît peu probable car très couteux en énergie, il donc est plus 

probable que la réaction d’oxydation passe via des intermédiaires réactionnels de type 

polysulfures, très rapidement oxydés à l’électrode,  

 

 Conclusions 

 

La Diffusion Inélastique Résonante des rayons X (RIXS pour « Resonant Inelastic X rays 

Scattering ») est une technique puissante qui nous a permis d’étudier la présence de différents 

composés soufrés de manière spécifique. En particulier, elle permet d’obtenir une meilleure 

définition des spectres, une signature plus précise des différentes espèces et donc de suivre plus 

facilement les polysulfures formés au cours du cyclage. 

Dans un premier temps, afin d’aborder une approche quantitative, la caractérisation des 

composés de références : Li2S, S8 et Li2Sx (2≤x≤8) a été menée. Cette analyse a permis de 

valider les calculs ab initio et les simulations de spectres des polysulfures purs dissous dans 

TEGDME effectués par Pascal et al.13, en confirmant notamment que plus la chaîne soufrée 

dans Li2Sx est grande et moins le pré-pic associé aux atomes terminaux du soufre dans les 

polysulfures est intense. Les allures des spectres calculés ne correspondent pas tout à fait à 

celles obtenues expérimentalement puisque les solutions sont en réalité un mélange de 

polysulfures de longueur de chaîne variable. Cette technique pourrait éventuellement permettre 

de faire une calibration de l’intensité (ou de l’aire) du pré-pic en fonction de la longueur de la 

chaîne soufrée du polysulfure et de remonter à des équivalents stœchiométriques dans la 

batterie. Les spectres obtenus pour les composés solides ont alors été intégrés à l’analyse LCF 
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des spectres enregistrés pendant le cyclage de la batterie. Malheureusement, du fait de la 

complexité des équilibres mettant en jeu les polysulfures dans la batterie, seule une moyenne 

des spectres RXES des espèces Li2Sx a pu être utilisée dans cette analyse LCF. 

L’étude du cyclage d’électrodes à base de Li2S micrométrique et nanométrique au cours de la 

première charge à C/20 a permis d’observer l’absence de polysulfures lorsque Li2S 

micrométrique est utilisé comme matériau actif. Cela n’est pas le cas pour le Li2S nanométrique 

pour lequel la présence de polysulfures dans l’électrolyte a pu être confirmée. Ces observations 

peuvent être corrélées aux potentiels d’électrode pour les deux types de Li2S. La charge de 

l’électrode de Li2S nanométrique se produit à des potentiels où les polysulfures sont 

thermodynamiquement stables. Au contraire, l’électrode de Li2S micrométrique étant fortement 

polarisée, les polysulfures sont thermodynamiquement instables au potentiel pris par 

l’électrode. Après formation éventuelle, ils sont immédiatement oxydés en soufre. Par ailleurs, 

dès lors que l’électrode à base de Li2S micrométrique n’est plus sous courant, le potentiel pris 

est dans la plage de stabilité des polysulfures, une quantité non négligeable de polysulfures est 

alors détectée, polysulfures formés par réaction à l’état solide entre Li2S et S8.  

Ces différentes études permettant de suivre l’évolution des polysulfures n’ont pas permis de 

trancher définitivement quant à leur existence ou non comme intermédiaires réactionnels lors 

de l’oxydation du Li2S micrométrique en soufre. Cependant, l’échange direct de 16 électrons 

en voie solide paraît difficile car très couteux en énergie, il est ainsi plus probable que la réaction 

d’oxydation ne soit pas réalisée à l’état solide mais via des intermédiaires de type polysulfures 

à la durée de vie très courte. Cette différence pourrait être mise à profit en perspective de ces 

travaux afin d’améliorer les performances électrochimiques en première charge. Grace à 

l’absence d’intermédiaires polysulfures solubles dans l’électrolyte, l’utilisation d’un Li2S de 

type micrométrique en combinaison d’un charge en mode galvanostatique puis potentiostatique 

(CC-CV, « Constant Current – Constant Voltage »), pourrait permettre d’assurer la charge 

complète de l’accumulateur, sans pour autant que le mécanisme de navette redox indésirable ne 

se mette en place en charge (notamment en CV)32. 
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Les accumulateurs Li/S concentrent un intérêt grandissant de la part de la communauté 

scientifique depuis de nombreuses années. Sérieuse alternative aux accumulateurs Li-ion 

conventionnels, cette technologie a en effet de nombreux avantages en termes de coût, 

d’abondance, d’impact environnemental des matériaux, et de densités d’énergie. Cependant, le 

déploiement de ces batteries est ralenti par des limitations qui subsistent, notamment dues à 

l’utilisation de lithium métallique comme matériau d’électrode négative entraînant des 

problèmes de sécurité (formation de dendrites) et une mauvaise cyclabilité (formation de 

mousse isolante). Une des solutions pour résoudre ce problème est de remplacer le soufre 

élémentaire à l’électrode positive, par son homologue lithié, le sulfure de lithium, Li2S. La 

source de lithium est alors initialement contenue dans l’électrode positive ce qui permet de 

s’affranchir du lithium métal à l’électrode négative et de le remplacer par un matériau plus sûr, 

comme le silicium ou un carbone dur, tout en conservant une densité d’énergie théorique très 

intéressante. Le lithium n’est alors plus présent dans l’accumulateur que sous sa forme ionique, 

Li+, d’où l’appellation d’accumulateurs Lithium-ion/Soufre. 

Au cours de ces travaux de thèse, nous nous sommes intéressés au développement de ces 

accumulateurs Lithium-ion/Soufre et en particulier à l’étude de leur première charge qui diffère 

de celle des accumulateurs Li/S conventionnels. En effet, en comparaison, avec la première 

charge d’une batterie Li/S, la première charge d’une électrode à base de Li2S s’avère très 

polarisée et très peu reproductible, traduisant une activation difficile du matériau Li2S de départ. 

Cette particularité ne se produit qu’au cours de la première charge, les suivantes étant en tout 

point similaires à celles d’une batterie à base de soufre élémentaire. Ce phénomène d’activation 

du Li2S en début de charge a déjà été décrit dans la littérature, et permet d’expliquer la 

polarisation initiale de toute cellule Li/S, suivie ensuite d’une réduction progressive de la 

tension de charge. Cela a été attribué à la faible solubilité et faible conductivité électronique du 

composé Li2S produit lors de la décharge à l’électrode. En revanche, ce phénomène observé en 

tout début de charge des accumulateurs Li/S n’a pas de commune mesure avec la polarisation 

observée en première charge d’une électrode à base de Li2S. Se pose alors la question de 

l’influence de la taille des particules de Li2S sur le mécanisme de la première charge. En effet, 

le matériau Li2S utilisé initialement est acheté commercialement sous forme de particules 

micrométriques, entre 10 et 20 µm, alors que le Li2S produit électrochimiquement en fin de 

décharge d’une batterie Li/S se trouve à l’état nanométrique. Aussi, le principal objectif de ces 

travaux de thèse a été d’établir un lien entre la morphologie des particules, et en particulier la 
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taille des cristallites du matériau Li2S initial, et le mécanisme électrochimique de la première 

charge.  

Pour cela, trois types de matériaux ont été étudiés et comparés entre eux, présentant des 

propriétés morphologiques et physicochimiques bien différentes.  

Le Li2S disponible commercialement a été utilisé comme référence d’un matériau dit 

micrométrique, en opposition aux deux autres matériaux dits nanométriques élaborés au cours 

de ces travaux. Le Li2S nanométrique n’étant pas disponible commercialement sur le marché, 

deux voies d’élaboration ont donc été explorées. La première consiste en la dissolution d’un 

précurseur Li2S micrométrique dans l’éthanol, bon solvant du Li2S et obtention d’un Li2S 

nanométrique après filtration et évaporation de l’éthanol. Cette voie d’élaboration est 

intéressante car elle ouvre des perspectives de mise en œuvre simple et rapide d’électrodes 

architecturées, sans liant ou bien de composites Li2S/carbone (cœur-coquille, mousses de 

graphène imprégnées…). La seconde méthode d’élaboration de Li2S nanométrique utilise la 

réduction du soufre élémentaire en solution par LiEt3BH. Les deux Li2S 

nanométriques obtenus, ont été respectivement nommés Li2S « dissolution » et Li2S 

« réduction ». 

Les différentes caractérisations physicochimiques et électrochimiques des poudres ont montré 

que ce n’était pas tant la taille des particules qui jouait un rôle sur le mécanisme de première 

charge mais plutôt celle des cristallites. Aussi, alors que les trois matériaux présentent des 

agglomérats de plusieurs dizaines de micromètres, la taille des cristallites, obtenue par DRX, 

du Li2S commercial est de plusieurs centaines de nanomètres contre une dizaine de nanomètres 

pour le Li2S « dissolution » et « réduction » (~18 nm et ~9 nm respectivement). La surface 

développée mesurée par BET est également beaucoup plus importante pour les Li2S 

nanométriques (en moyenne ~150 m²/g) que pour le Li2S micrométrique (environ 2 m²/g). En 

contrepartie, les matériaux nanométriques sont beaucoup moins bien cristallisés que le matériau 

commercial, et en particulier le Li2S « dissolution » est quasiment amorphe (à plus de 85 %). 

De plus la présence d’impuretés a été détectée, impuretés qui sont essentiellement de l’éthanol 

résiduel, voire du LiOH et/ou LiOEt.  

Les caractérisations électrochimiques de ces matériaux ont ensuite permis de mettre en évidence 

deux principaux résultats. Tout d’abord, la formulation des électrodes illustre le défi du passage 

du matériau actif à l’échelle nanométrique. En effet, le liant PVdF classique pour batteries Li-

ion et le solvant NMP se sont avérés inutilisables avec les Li2S nanométriques. Le caractère 
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nanométrique du Li2S exacerbe sa réactivité vis-à-vis du PVdF et conduit à un phénomène de 

gélification du polymère. Le mécanisme de dégradation du PVdF par Li2S passe a priori par la 

défluorination du PVdF avec formation de liaisons C=C et de l’espèce LiF, suivie d’une 

gélification du polymère sans doute par formation de ponts sulfures. De plus, la réduction 

partielle de la NMP par Li2S avec formation des radicaux S3
•- a pu être mise en évidence. Ces 

phénomènes ont été montrés avec les matériaux Li2S nanométriques mais interviennent 

également avec le composé Li2S micrométrique mais avec une cinétique de réaction beaucoup 

plus lente. Une nouvelle formulation à base de polyéthylène oxyde (PEO) dissous dans 1,4 

dioxane a donc été utilisée pour la mise en œuvre des électrodes à base de Li2S. 

Les tests électrochimiques des matériaux ont montré que le PEO pouvait remplacer le PVdF en 

tant que liant d’électrode sans compromettre les performances électrochimiques des cellules. 

En outre, l’utilisation de ce polymère inerte vis-à-vis de Li2S a considérablement amélioré la 

reproductibilité de l’allure du potentiel de la première charge d’une cellule à l’autre, et le 

comportement électrochimique en première charge des trois types de Li2S a donc pu être 

comparé. L’utilisation d’un Li2S nanométrique permet de réduire drastiquement la barrière 

d’activation initiale de Li2S mais également la polarisation globale de l’électrode au cours de 

la charge. Contrairement aux électrodes à base de Li2S micrométrique qui présentent un 

potentiel très élevé, supérieur à 3 V vs Li+/Li, tout au long de la première charge, les électrodes 

à base de Li2S nanométrique présentent un plateau à ~2,4 – 2,5 V vs Li+/Li caractéristique de 

la présence de polysulfures solubles dans l’électrolyte. Des électrodes sans liant, élaborées très 

simplement par imprégnation d’un collecteur de courant en fibres de carbone non tissées par la 

solution de Li2S dans l’éthanol, présentent par ailleurs des résultats intéressants avec des 

performances certes moindres par rapport à celles des électrodes avec liant mais avec une très 

bonne stabilité en cyclage. 

Une preuve de concept en cellule complète face à une électrode négative en carbone dur a été 

étudiée. Les résultats électrochimiques montrent que ces cellules cyclent comme attendu mais 

dans les électrolytes classiques à base d’éthers. Une optimisation globale de la cellule 

(composition de l’électrolyte, formulation des électrodes, grammages et équilibrages…) est 

cependant nécessaire pour améliorer les performances du système complet. Même si les 

capacités récupérées restent faibles, ces résultats sont encourageants pour le matériau Li2S et 

son application finale visant à s’affranchir du lithium métal.  
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Une part importante des travaux de thèse a été centrée sur la compréhension du mécanisme 

électrochimique de la première charge de cellules Li2S/Li. Une première analyse par DRX 

operando réalisée au synchrotron SOLEIL à Saclay a mis en évidence une différence majeure 

du mécanisme électrochimique pour le Li2S micrométrique et les Li2S nanométriques. Alors 

que l’évolution des différentes phases solides (disparition de Li2S et formation du soufre) dans 

une électrode à base de Li2S nanométrique est très similaire à celle reportée pour les électrodes 

à base de soufre élémentaire, avec une disparition de Li2S au cours du plateau à ~2,4 – 2,5 V vs 

Li+/Li, suivie de l’apparition du β-S8 lors de l’augmentation brutale du potentiel en fin de 

charge, les deux phases solides coexistent tout au long de la première charge pour le Li2S 

micrométrique. Ces résultats, confirmés par GEIS operando, permettent d’envisager une 

conversion directe à l’état solide de Li2S micrométrique en β-S8. La DRX ne permettant 

d’analyser que les phases solides cristallisées, une étude par RIXS operando, réalisée à l’ESRF 

en collaboration avec l’institut Jožef Stefan à Ljubljana en Slovénie, est venue compléter 

l’étude. Cette technique de caractérisation permet de suivre l’évolution des polysulfures 

solubles dans l’électrolyte au cours du cyclage de manière non équivoque, ceux-ci possédant 

une signature caractéristique (pré-pic avant le seuil d’absorption du soufre). 

En premier lieu, les résultats obtenus par RIXS ont permis de vérifier les calculs ab initio de la 

littérature sur la nature du pré-pic pour les références polysulfures de type Li2Sx (2≤x≤8). Ainsi, 

plus la chaîne soufrée des polysulfures est longue, plus l’intensité du pré-pic associé aux atomes 

terminaux de la chaîne soufrée est faible. A notre connaissance, des résultats expérimentaux 

confirmant l’approche théorique détaillée dans la littérature, n’ont jamais été reportés. Ils 

ouvrent ainsi la voie à une possible méthode de distinction des différents polysulfures entre eux, 

a minima pour estimer la composition moyenne de polysulfures dissous dans l’électrolyte, et 

ce, de manière quantitative. 

Enfin, l’étude RIXS réalisée au cours du cyclage a de nouveau permis de distinguer nettement 

le Li2S micrométrique du nanométrique. Alors que la formation des polysulfures solubles dans 

l’électrolyte est clairement visible au cours du cyclage du Li2S nanométrique, comme reportée 

dans la littérature (augmentation de la concentration jusqu’à mi-charge puis diminution lors de 

la formation du soufre), aucun polysulfure n’a été détecté lors de la charge du Li2S 

micrométrique. La charge du Li2S micrométrique étant très polarisée, les polysulfures, s’ils 

existent sont thermodynamiquement instables, ce qui n’est pas le cas pour le Li2S nanométrique 

dont le potentiel de charge est compatible avec la présence de polysulfures.  
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En revanche, lors de la relaxation, i = 0, imposée lors de la charge d’une cellule avec le Li2S 

micrométrique, la diminution du potentiel jusqu’à une valeur d’environ 2,4 V vs Li+/Li permet 

la formation de polysulfures, sans doute par réaction entre le Li2S et le S8 présents à l’électrode 

positive. Il reste à ce jour difficile de conclure quant à la conversion directe solide-solide du 

Li2S en S8 lors de la première charge du matériau Li2S micrométrique, ou bien le passage par 

des intermédiaires polysulfures solubles présentant une durée de vie trop faible pour être 

observés, mais les différents résultats montrent que dans les deux cas, les polysulfures solubles 

sont contenus au voisinage de l’électrode positive. 

Ces différents résultats confirment le rôle essentiel de la taille des cristallites du matériau Li2S 

initial sur le mécanisme électrochimique de la première charge. Les chemins réactionnels 

s’avèrent complètement différents selon qu’il s’agit d’un Li2S micrométrique ou nanométrique. 

Outre une meilleure compréhension du mécanisme réactionnel de la première charge d’une 

cellule Li2S/Li, ces travaux de thèse ont permis d’ouvrir la voie vers de nombreuses 

perspectives en termes de développement de matériaux mais également de compréhension des 

mécanismes. Il serait intéressant d’étudier par exemple l’influence de recuits sur le Li2S 

« dissolution » pour approfondir le rôle de la phase amorphe sur le mécanisme électrochimique. 

Il serait également pertinent de suivre l’évolution de cette phase amorphe grâce à l’utilisation 

d’une référence interne bien cristallisée en DRX. Enfin, grâce aux résultats RIXS sur les 

composés de référence polysulfures, une distinction des différentes stœchiométries de 

polysulfures dans la batterie en cours de cyclage pourrait être envisagée. 

La formulation des électrodes positives, en termes de liant polymère ou de composition, ou bien 

la réalisation de composites Li2S/carbone avancés, est également un des axes de développement 

de ces systèmes pour améliorer davantage leurs performances électrochimiques. Il en est de 

même pour les cellules complètes dont une optimisation globale (électrolyte, formulation 

d’électrode, grammages et équilibrage des électrodes…) s’avère nécessaire. D’un point de vue 

développement, l’élaboration de Li2S nanométrique conduit à de nombreuses difficultés dues à 

sa forte réactivité. D’un point de vue mécanistique, il conduit à la formation d’intermédiaires 

solubles pouvant entraîner la perte de matière active. A contrario, la polarisation élevée des 

électrodes à base de Li2S micrométrique, permet de contenir la matière active au voisinage de 

l’électrode. Même si la formation de polysulfures ne peut pas être exclue, ceux-ci sont 

immédiatement oxydés en soufre sans possibilité de diffusion dans la cellule. Une optimisation 
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de la fin de cyclage à potentiel constant par exemple serait à essayer pour envisager l’utilisation 

complète du Li2S micrométrique en première charge et ainsi récupérer 100 % de capacité 

En perspective de ce travail, il serait possible d’améliorer davantage la caractérisation du 

matériau Li2S. Par exemple, pour les Li2S nanométriques, des recuits en température pourraient 

être réalisés afin d’augmenter le taux de cristallinité sans trop affecter la taille des cristallites. 

Il serait également intéressant de travailler sur les conditions d’élaboration du Li2S 

« dissolution » en étudiant plus précisément l’influence sur les propriétés du matériau, de la 

température d’évaporation du solvant, de la concentration en Li2S dans la solution, de la nature 

du substrat ou encore de la nature du solvant alcool (méthanol, isopropanol…). La maîtrise de 

ces différents paramètres de synthèse pourrait conduire à la mise au point d’une méthode 

d’étalonnage de la proportion de phase amorphe et de phase cristalline dans le matériau. Une 

étude de la conductivité électronique des matériaux Li2S pourrait aussi d’améliorer leur 

compréhension et d’optimiser ainsi leurs performances en cyclage. Au niveau des performances 

électrochimiques, il serait d’ailleurs intéressant de travailler sur la première charge en 

optimisant la formulation des électrodes (liant polymère, solvant d’enduction…) ou en 

travaillant sur le taux de carbone ou le collecteur de courant. Les conditions de cyclage ont un 

impact non négligeable sur les performances récupérées en cyclage, c’est pourquoi les 

optimiser, en particulier au niveau de la première charge (qui est réalisée par le fabricant dans 

l’industrie) serait intéressant. Ces études pourraient permettre d’aboutir sur un travail plus 

poussé de développement des systèmes complets. Il serait par exemple intéressant de profiter 

de l’absence de diffusion des polysulfures (qui sont très réactifs) en première charge du Li2S 

micrométrique pour travailler sur l’électrode négative (lithium métallique ou autre) afin de 

former un film passif robuste la protégeant pour le reste du cyclage. Le développement de 

systèmes complets passerait inévitablement par un travail en parallèle d’optimisation de 

l’électrode positive et négative, de leurs conditions de cyclage mais également d’un électrolyte 

adapté aux matériaux d’électrode. La compréhension du mécanisme de première charge 

pourrait être améliorée notamment en essayant de distinguer précisément les contributions du 

Li2S cristallin et amorphe par des analyses RIXS ou DRX (technique PDF) operando plus 

poussées ou encore en suivant les polysulfures avec une technique permettant la détection de 

cinétiques de réaction de l’ordre de la femtoseconde comme un laser à rayons X disponible au 

« European X-ray Free Electron Laser (XFEL) ». 
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Au cours de ces travaux, nous avons donc pu nous rendre compte de tout l’intérêt du matériau 

Li2S qui permet de conserver les avantages de la technologie Li/S en termes de densité d’énergie 

tout en s’affranchissant d’un de ses plus gros inconvénients : le lithium métal. L’étude du 

mécanisme de fonctionnement de cellules Li2S/Li a montré des avancées intéressantes tant pour 

ces systèmes que pour la technologie Li/S. Même si le développement à grande échelle est 

encore difficilement envisageable, les accumulateurs à base de Li2S pourraient être envisagés 

comme une bonne alternative aux accumulateurs Li-ion conventionnels dans de nombreux 

domaines d’application, notamment grâce à sa stabilité démontrée dans un environnement 

anhydre.  

Le chemin reste encore long pour envisager aujourd’hui de concurrencer les densités d’énergie 

massiques de la technologie lithium-ion conventionnelle mais cela reste possible. La 

technologie Lithium-ion/Soufre ne pourra certes pas dépasser les densités d’énergie promises 

par la technologie Li/S mais elle permet d’en supprimer le lithium métallique, controversé au 

niveau de la sécurité et capricieux en cyclage. 
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Annexe n°1 : Formules des différents 

composés chimiques cités dans le 

manuscrit 

 
Matériaux Actifs : 

 

• Sulfure de lithium (Li2S) :  

 

• Soufre élémentaire (S8) :  

 

Forme allotropique alpha (α-S8) et bêta (β-S8) : 

 

 

Liants polymère :  

 

• Polyfluorure de vinylidène (PVdF) : 

 

 

• Poly(oxyde d'éthylène) (PEO) : 

 

 

• Polyvinylpyrrolidone (PVP) :  

 

α-S8 β-S8 
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Sels et additifs d’électrolyte : 

 

• Bis(trifluorométhylsulfonyl)imidure de lithium (LiTFSI) : 

 

• Perchlorate de lithium (LiClO4) : 

 

• 4,5-dicyanoimidazole de lithium (LiTDI) : 

 

• Nitrate de lithium (LiNO3) : 

 

• Pentasulfure de diphosphore (P2S5) : 

 

 

Solvants d’électrolyte classiques des batteries lithium-ion : 

 

• Ethylène Carbonate (EC) :  

 

• Propylène Carbonate (PC) : 

 

• Diméthyle Carbonate (DMC) :  
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Solvants d’électrolyte classiques des batteries Li/S : 

 

• Tétraéthylène glycol diméthyle éther (TEGDME) : 

 

• 1,2-diméthoxyéthane (DME) : 

 

• Polyéthylène glycol diméthyle éther (PEGDME) : 

 

• 1,3 dioxolane (DOL ou DIOX) : 

 

• 1,4 dioxane (DIOX) :  

 

 

Autres solvants cités dans le manuscrit : 

 

• Ethanol (EtOH) : 

  

• Diméthyleformamide (DMF) : 

 

• Tétrahydrofurane (THF) : 

 

• Diméthylsulfoxyde (DMSO) : 
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• N-Méthyl-2-pyrrolidone (NMP) : 

 

• Hexaméthylphosphoramide (HMPA) : 

 

• Sulfolane :  

 

 

Autres réactifs cités dans le manuscrit : 

 

• Triéthyleborohydrure de lithium (LiEt3BH) : 

 

• Triéthylborane (Et3B) :  

 

• Ethanolate de lithium (LiOEt) :  

 

• Sulfate de lithium (Li2SO4) :  
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Annexe n°2 : Spectres RMN 
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Annexe n°3 : Signal RIXS des polysulfures 

dans la batterie – Comparaison aux 

spectres référence 

 
 

Comme cela a été discuté au chapitre V, en technique XAS classique, l’intensité du pré-pic 

associé à la signature des polysulfures est dépendante de la longueur de la chaîne soufrée du 

polysulfure en question. En émission (RXES) comme présenté ici, c’est le ratio des deux pics 

associés au signal des polysulfures qui va évoluer en fonction de la longueur de la chaîne 

soufrée. Ce ratio permet donc de discriminer les polysulfures. La Figure (a) ci-dessus présente 

ainsi le spectre RXES de la batterie en cours de cyclage moyenné sur trois points (entourés sur 

la Figure (b)) au niveau du maximum de concentration en polysulfures dans l’électrolyte. A ce 

niveau de charge, les signaux RXES ne sont alors quasiment composés que du signal des 

polysulfures et la moyenne sur trois points peut être comparée aux standards polysulfures. 

Ces résultats montrent qu’au maximum de concentration des polysulfures (à mi-charge du Li2S 

nanométrique environ), le signal obtenu se rapproche davantage de celui du standard Li2S2. 

Cela signifie que jusqu’à cet état de charge, l’espèce polysulfure majoritairement produite est 

de type Li2S2. Cela confirme les calculs menés à partir des résultats de DRX operando où le 

premier régime de consommation de Li2S est attribué à son oxydation en Li2S2. 

(a) (b) 



 

 
 

 

— Résumé — 

« Développement et compréhension des Mécanismes Electrochimiques des 

Accumulateurs Lithium-ion/Soufre » 

L’utilisation de sulfure de lithium (Li2S), homologue lithié du soufre, en tant que matériau actif 

d’électrode positive permet le développement de systèmes à haute densité d’énergie plus sûrs, sans 

lithium métallique en tant qu’électrode négative. Appelés accumulateurs Lithium-ion/Soufre, leur 

mécanisme de fonctionnement, complexe et mal compris, reste semblable à celui des accumulateurs 

Li/S à l’exception de la 1ère charge. Cette 1ère charge présente une forte polarisation et très peu 

reproductible. L’objectif principal de ces travaux de thèse a donc été dédié à la compréhension des 

mécanismes mis en jeu lors de la charge initiale d’un accumulateur Li-ion/Soufre et en particulier l’étude 

de l’influence de la taille des cristallites du matériau pristine Li2S sur le mécanisme électrochimique. Il 

a été mis en évidence, dans un premier temps, la forte réactivité du Li2S nanométrique avec le liant 

polymère conventionnel PVdF (Polyfluorure de Vinylidène) conduisant au développement d’une 

nouvelle formulation d’électrode à base de PEO (Polyoxyde d’éthylène). Les résultats électrochimiques 

ont montré que la diminution de la taille des cristallites couplée à l’augmentation de la surface BET 

permet d’abaisser drastiquement la polarisation de la 1ère charge. Des caractérisations operando, de 

Diffraction des Rayons X (DRX) et Diffusion Inélastique Résonante des rayons X (RIXS), ont permis 

d’interpréter le rôle de la taille des cristallites et de la surface BET. Les résultats DRX ont montré une 

coexistence du Li2S et du β-S8 tout au long de la charge du Li2S micrométrique, tandis qu’aucun 

intermédiaire polysulfure soluble n’a été détecté par RIXS. Ces résultats sous-entendent donc une 

possible conversion solide/solide directe (Li2S micrométrique→S8). A l’inverse, un comportement 

classique (Li2S→Polysulfures solubles→S8) a été observé à partir d’un matériau Li2S nanométrique avec 

l’existence successive des deux phases solides et la présence de polysulfures en solution.  

Mots-clés : Accumulateurs Lithium-ion/Soufre, couplage DRX/RIXS operando, mécanisme 

électrochimique, 1ère charge, Matériaux pour l’Energie. 

 

— Abstract — 

“Lithium-ion/Sulfur batteries: development and understanding of the working 

mechanism” 

Using Li2S instead of S8 as active material allows metallic lithium free batteries, also called Lithium-

ion/Sulfur batteries, to be developed and safer systems with high energy density to be designed. The 

main difference between S8 and Li2S-based systems lies in the first charge. Indeed, during this first 

charge, a high polarization occurs with lack of reproducibility. Then, the main goal of this work is to 

focus on the analysis and understanding of the Li2S particle size impact on the electrochemical 

mechanism during the first charge of a Li-ion/Sulfur battery. Three Li2S types have been studied in this 

work: two nanometric Li2S and a micrometric one. Firstly, classical PVdF (polyvinylidenefluoride) 

binder was demonstrated to be highly reactive with nanometric Li2S leading to a new formulation based 

on PEO (polyethylene oxide) to be developed. Electrochemical investigations confirmed that starting 

with Li2S nanoparticles can effectively suppress the overall charge polarization. To go deeper, operando 

characterizations such as X-Ray Diffraction (XRD) and Resonant Inelastic X-ray Scattering (RIXS) 

have been carried out in order to correlate the particle size and the BET surface area effects. XRD results 

show that Li2S and β-sulfur phases coexist almost all along the first charge when starting with 

micrometric Li2S, while no polysulfides are detected by RIXS analysis. Therefore, a solid/solid 

(micrometric Li2S→S8) reaction is suggested when using micrometric Li2S. On the opposite, when 

starting with nanometric Li2S particles, a very classical behavior (Li2S→Polysulfides in solution→S8) 

is obtained with the successive existence of the two solid phases with polysulfides in solution. 

Key words: Lithium-ion/Sulfur batteries, operando DRX/RIXS coupling, working mechanism, 1st 

charge, Energy Materials. 
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