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ABBREVIATIONS et SYMBOLES 

 

 
ALD : : Atomic Layer Deposition 

ATD : Analyse ThermoDifférentielle 

ATG : Analyse ThermoGravimétrique 

BET : Brunauer Emmett Teller 

CE : Contre Electrode 

CEI : Contre Electrode Isolée 

ER : Electrode de référence 

ET : Electrode de Travail 

GDC : Gadolinium Doped Ceria 

LI : Liquide Ionique 

LSCF : Lanthanum Strontium Cobalt Ferrite 

LSCM : Lanthanum Strontium Chromium Manganite 

LSM : Lanthanum Strontium Manganite 

MCFC : Molten Carbonate Fuel Cell 

NASA : National Aeronautics and Space Administration 

pH : potentiel d’Hydrogène 

Ref : Référence 

RMN : Résonnance magnétique Nucléaire 

RTIL : Room Temperature Ionic Liquid  

SOE : Solid Oxide Electrolyser 

SOEC : Solid Oxide Electrolysis Cells  

SOFC : Solid Oxide Fuel Cell 

STEP : Solar Thermal Electrochemical Production 

ToF-SIMS : Time-of- Flight Secondary-Ion Mass Spectrometry 

XPS : X-ray Photoelectron Spectroscopy 
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A : Facteur pré-exponentiel d’Arrhenius 

°C : Degré Celsius 

D : Coefficient de diffusion en cm² s-1 

E : Potentiel en V ou mV/ référence 

Ei : Potentiel auquel la voltampérométrie cyclique est débuté 

F : Constante de faraday d’une valeur de 96485 C mol-1 

J : Densité de courant en A cm-2 ou en mA cm-2 

K : Degré Kelvin 

P : Pression en bar, Pa ou atm 

R : Constante des gaz parfaits d’une valeur de 8,314 J mol-1 K-1 

R² : Coefficient de corrélation 

S : Solubilité en mol L-1 atm-1 ou en mol m-3 

T : Température en °C ou en K 

V : Volt 

v : Vitesse de variation linéaire du potentiel (vitesse de balayage) en V s-1 ou en mV s-1 

Vg  : Volume libre de CO2 

Vm  : Volume de carbonates fondus 

Vv   : Volume interne du ballon et des tuyaux de stockage du CO2 

 

G : Variation d’enthalpie libre ou énergie de Gibbs en kJ mol-1 

H  : Variation d’enthalpie en kJ mol-1 

S : Variation d’entropie en J K-1 

  Masse volumique en Kg L-1 ou en g L-1 ou en mol Kg-1 
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Introduction 

L’un des grands défits mondiaux de ce début du siècle est assurément le réchauffement 

climatique. C’est en grande partie une conséquence directe de l’effet dit de serre. 

L'accumulation de molécules de gaz à effet de serre dans l'atmosphère empêche les 

rayonnements infrarouges (rayonnements thermiques) de se propager à l'extérieur de la surface 

du globe terrestre. L'un des principaux gaz à effet de serre est le dioxyde de carbone. La 

température moyenne à la surface de la Terre a augmenté durant ces derniers siècles de 0,74 °C. 

L’augmentation attendue entre 1990 et 2100 sera comprise entre 1,4 et 5,8 °C. La concentration 

du dioxyde de carbone gazeux est aujourd'hui en augmentation de plus de 2 ppm par an, 

atteignant 400 ppm contre 280 ppm à l'ère préindustrielle. En conséquence, l’équilibre 

climatique est déstabilisé et le climat se réajuste à un effet de serre accru.  

 

 

Réduire la quantité de dioxyde de carbone rejetée est vitale pour la lutte contre le réchauffement 

climatique. L’utilisation du CO2 comme matière première n’est pas une idée nouvelle. De 

nombreux travaux de recherche datant des années 1980 tentent d’aboutir à des voies de 

valorisation. Les tensions autour du prix du baril de pétrole ces dernières années, et à plus long 

terme la diminution de la disponibilité des ressources fossiles, entraînent un regain d’intérêt 

pour ces travaux. Le dioxyde de carbone peut être simplement capturé dans l’atmosphère et 

stocké ou utilisé. Son utilisation peut se faire directement, sans transformation pour des 

applications industrielles, ou avec transformation (valeur ajoutée) biologique ou chimique. De 

nombreuses techniques de valorisation chimiques existent, utilisant plusieurs sources d’énergie. 

L’une d’entre elles utilise l’électricité pour réduire le dioxyde de carbone par électrochimie 

avec ou sans électrolyse. 

 

La transformation du dioxyde de carbone est un objectif très important en catalyse. En effet, 

cette molécule disponible en grande quantité et à faible coût pourrait fournir une source de 

charbon  renouvelable, ou de produits carbonés pour la production de produits de chimie fine 

et de carburants propres. Il est justifié de capturer et de réutiliser ce gaz comme une nouvelle 

matière première avec ou sans transformation. Le défi est de stocker et de transformer le CO2 

en produits chimiques et en carburants précieux. Pour cela  une meilleure compréhension des 
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propriétés et du comportement physico-chimique du CO2 est utile. Réussir ce défi représenterait 

une entrée remarquable dans le développement de l’énergie durable. 

 

 

Une des voies de valorisation qui peut être considérée, est l’utilisation des sels fondus de 

carbonates alcalins. Ceux-ci sont communément utilisés dans les électrolytes des piles à 

combustible. Leur second rôle est de capturer le carbone grâce à leur capacité à dissoudre le 

CO2. Néanmoins, l’activation chimique du CO2, ou autrement dit la rupture de la liaison C=O 

lors d’une réaction chimique, représente un des défis majeurs dans la chimie de synthèse du fait 

de la stabilité thermodynamique élevée de la molécule de CO2. Dans ce contexte, pour une 

première approche, un métal noble tel que l’or semble être un matériau approprié pour un initier 

l’étude de la réduction du CO2 en CO.  

 

Ainsi, le premier chapitre de ce manuscrit (Chapitre I), est une étude bibliographique décrivant 

les principales voies de valorisation du CO2, particulièrement la voie par électrolyse, en milieux 

aqueux ou non, à basse (≤ 200 °C) ou haute température. Les conditions opératoires (nature de 

l’électrolyte, acidité, pression de CO2, température) influencent toujours la réduction 

électrochimique quel que soit le milieu d’étude. L’électrolyse à haute température, soit avec des 

oxydes solides ou avec des sels fondus apparaît comme intéressante d'un point de vue 

électrocatalytique et énergétique. Dès lors, notre étude se focalise sur la réactivité 

électrochimique du dioxyde de carbone et sa transformation par réduction électrochimique en 

milieu carbonates fondus, en une molécule à valeur ajoutée, le CO. 

Afin d’optimiser le processus de cette réduction électrochimique, une approche 

thermodynamique prévisionnelle est réalisée dans le deuxième chapitre (Chapitre II). 

L’influence de la nature de l’électrolyte et de sa composition, de l’acidité du sel fondu 

(oxoacidité : variation de la pression partielle de CO2), de la variation des pressions partielles 

de CO ou H2O/H2 et de la température sont étudiées. 

Les études bibliographiques et théoriques mettent en avant la faisabilité de la réduction 

électrochimique du CO2 dans les carbonates alcalins fondus. Cependant, avant de procéder à 

l’étude expérimentale de la réduction, il est judicieux de vérifier que le CO2 est bien soluble 

dans ces milieux dans les conditions expérimentales utilisées au laboratoire. Car une profusion 

de valeurs est retrouvée dans la littérature selon diverses conditions opératoires. La solubilité 
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du CO2 dans un eutectique binaire (Li2CO3-K2CO3) est déterminée expérimentalement dans le 

troisième chapitre (Chapitre III). 

Les tendances des paramètres (nature de l’électrolyte, oxoacidité, P et T) obtenues 

théoriquement sont–t-elles des tendances observées expérimentalement ? En ce sens, le chapitre 

quatre (Chapitre IV) apporte les premières réponses. La réaction d’électroréduction du CO2 est 

étudiée principalement sur un matériau noble (électrode d’or), dont les propriétés 

électrocatalytiques conduisent à la formation du CO. L’étude d’une électrode de graphite, 

économiquement plus abordable, est initiée. Les propriétés électrocatalytiques de ces matériaux 

sont étudiées par voltampérométrie cyclique. L’effet des paramètres électrochimiques tels que 

la vitesse de variation linéaire du potentiel (vitesse de balayage), et les paramètres listés dans 

le précédent paragraphe sont étudiés. Le mécanisme réactionnel mis en jeu au cours du 

processus de réduction sera proposé. 

Pour finir une conclusion générale (Conclusion générale et perspectives) synthétisera les 

résultats obtenus et permettra d’envisager les travaux futurs d'optimisation de la réduction 

électrochimique du CO2 en CO, ce qui revient essentiellement au choix et à l’augmentation de 

l’activité de l’électrolcatalyseur. L'organisation de ce mémoire et la démarche scientifique 

appliquée au cours ce travail de thèse sont schématisés par la figure suivante. 
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Introduction  

 

L’un des principaux gaz à effet de serre est le dioxyde de carbone, CO2. Sa concentration 

dans l’atmosphère augmente depuis les dernières années. Il peut être d’origine naturelle 

(volcans, respiration animale et végétale, …). Il résulte alors de l’oxydation naturelle du 

monoxyde de carbone, le CO. Il peut être aussi d’origine anthropique résultant de l’activité 

humaine (moyens de locomotion, incinération de déchets, agriculture …).  Le dioxyde de 

carbone est un gaz incolore, inodore et plus lourd que l’air (masse volumique à 20 °C : 1,87 Kg 

m-3) [1]. Il est le plus souvent le produit final de l’oxydation des composés carbonés. C’est une 

molécule thermodynamiquement stable qui se décompose à haute température [1], [2]. 

Le but de cette première partie est d’appréhender les différentes voies de valorisation du CO2. 

L’idée de la valorisation est de tirer profit du potentiel commercial du CO2 en l’exploitant 

comme matière première. Il s’agit toujours de le capter pour l’extraire des fumées industrielles, 

mais au lieu de le stocker dans le sous-sol, le CO2 est réutilisé dans de nouvelles applications 

chimiques, industrielles ou biologiques [3]. La valorisation ne se substitue pas au stockage du 

CO2, car selon les applications, il pourrait éventuellement retourner dans l’atmosphère après 

son utilisation. Tout l’intérêt de cette filière réside dans le fait qu’en se servant du CO2 déjà 

capté, on évite ainsi de le produire spécifiquement pour les activités qui nécessitent son 

utilisation. La Figure 1.1 situe la valorisation du CO2 par rapport aux processus de captage et 

stockage du dioxyde de carbone (CCS : Carbon Capture and Storage en anglais). 

  

Figure 1.1 : Schéma de valorisation du CO2 industriel. 
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La réduction des émissions de CO2 est catégorisée sur trois niveaux. Le premier levier consiste 

à agir en amont en augmentant l’efficacité énergétique des procédés ou en substituant les 

combustibles par des combustibles moins carbonés. Le second levier consiste à agir en aval en 

captant le CO2 des fumées de combustion puis en le stockant de manière pérenne. Le troisième 

levier consiste à capter le CO2 et à le réutiliser, avec ou sans transformation. Cette réutilisation 

du CO2, qui s’apparente au recyclage du carbone, est considérée comme une valorisation quand 

elle crée de la valeur ajoutée. Le dictionnaire Larousse définit la valorisation comme l’action 

de donner ou de faire prendre de la valeur à quelque chose. Ainsi, l’étude bibliographique porte 

sur ce dernier levier.  

En 2010, douze voies de valorisation du CO2 ont été identifiées par l’entreprise Alcimed, dont 

l’activité est à l’interface des sciences et du marketing. Ces douze voies sont classifiées selon 

trois catégories (cf. Figure 1.2) (sans transformation, avec transformation biologique, avec 

transformation chimique) [4].  

La première catégorie utilise le CO2 directement sans le transformer. Le CO2  y est utilisé à 

l’échelle industrielle pour ses propriétés physico-chimiques, en tant que solvant réfrigérant par 

exemple. 

La seconde catégorie transforme le CO2 par des procédés biologiques. Par l’intermédiaire de la 

photosynthèse au sein d’organismes biologiques, tels que les algues, le CO2 peut être utilisé 

pour synthétiser des produits d’intérêt (glucides, lipides et composés cellulosiques).  

La dernière catégorie est vaste. Elle permet de transformer le CO2 par des procédés chimiques. 

Par réaction chimique avec un autre composant fortement réactif, le CO2 peut mener à la 

synthèse d’un produit chimique de base (le plus connu est l’urée) ou d’un produit à valeur 

énergétique (hydrocarbures, méthanol,…). Les produits à valeur énergétique sont obtenus par 

l’une des cinq voies de valorisation mentionnées sur la figure 1.2. Une attention particulière est 

consacrée à la voie « électrolyse ». Les autres voies sont un peu détaillées dans une mini revue : 

Overview on CO2 valorization : challenge of molten carbonates, publié dans Frontiers in 

Energy Research en 2015 [69] à la fin de ce chapitre. 
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Figure 1.2 : Récapitulatif des douze voies de valorisation du CO2, issu du rapport Alcimed [4]. 

 

L’électrolyse du CO2 est la voie de valorisation qui permet la transformation du CO2 par 

application d’un potentiel ou d’un courant entre deux électrodes afin de réaliser une réduction 

électrochimique [2], [5]. Elle utilise l’électricité comme source d’énergie. L’électricité peut être 

produite par une source qui ne crée pas elle-même de CO2, à savoir les énergies renouvelables 

(solaire, éolien, géothermie, hydraulique, …) [2], [6]. Ainsi, l’énergie crée de façon propre est 

capturée et convertie en électricité utilisable pour réaliser l’électrolyse.  

L’électrolyse du CO2 peut avoir lieu dans plusieurs milieux réactionnels et à température proche 

de l’ambiante ou à haute température. A basse température (20 à 60 °C), l’électrolyse peut avoir 

lieu en phase aqueuse, dans l’eau comme dans les liquides ioniques. A haute température (> 

600 °C), l’électrolyse peut se réaliser au sein d’électrolytes solides ou bien d’électrolytes 

liquides tels que les sels fondus. Nous allons faire un bilan de ce qui existe dans ces différents 

milieux avant de détailler en particulier les cas des carbonates fondus. 
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I. La valorisation électrochimique à basse température (< 200°C) 

I.1. Réduction électrochimique du CO2 en solution aqueuse 

Les premières études sur la réduction électrochimique du CO2 en solution aqueuse datent de la 

fin du XIX ème siècle et mettent en évidence la formation d’acide formique en utilisant des 

électrodes de zinc, amalgamé ou non [7]. Par la suite, il s’est avéré que les principaux produits 

de la réduction du CO2 sont le méthane, l'éthylène, le formiate, le monoxyde de carbone et 

certains alcools (méthanol, éthanol, propanol). Ces produits sont formés en fonction des 

conditions expérimentales et notamment en fonction de la nature des électrodes. Ainsi, le cuivre 

est l'électrode la plus étudiée, capable de donner un large panel de produits (hydrocarbures, et 

d'autres produits tels que les alcools à haut rendement en courant) par comparaison à d'autres 

métaux. De manière générale, les métaux sont classés en quatre groupes pour la réduction 

électrochimique  de CO2 en phase aqueuse : 

 

- Groupe 1 : les métaux favorisant la formation de l’ion méthanoate/acide méthanoïque par 

hydrogénation, 

- Groupe 2 : les métaux favorisant la formation de monoxyde de carbone, 

- Groupe 3 : les métaux favorisant la formation d’hydrocarbures et d’alcool, 

- Groupe 4 : les métaux favorisant le dégagement de dihydrogène ou pas de réduction du CO2. 

 

Le groupe 1 (Hg, Pb, Bi, In, Sn, Cd, Tl) se lie à des intermédiaires de CO2
.- et donne du formiate 

(ou de l'acide formique) comme produit. Le groupe 2 (Au, Ag, Zn, Ga, Pd) conduit à la 

formation de CO comme produit principal. Le groupe 2 lie l’espèce intermédiaire CO2
.- à des 

degrés divers, mais ne peut pas le réduire en CO. Le cuivre lie l'intermédiaire CO2
.-et réduit le 

CO à de hauts produits de réduction tels que les hydrocarbures (méthane, éthylène, ...) et des 

alcools [8]–[10]. Le dernier groupe (Ni, Fe, Pt, Ti) ne réduit pas directement le CO2, mais 

produit uniquement de l’hydrogène [11], [12]. Selon la nature de l’électrode, Hori [10], Jones 

[6] et Costentin [13] proposent différents mécanismes d’approche du CO2 sur l’électrode de 

travail. Les conditions de l’électro-réduction affectent le type et la quantité de produits qui 

peuvent être obtenus. Si la production d’hydrocarbures à longue chaîne est possible sur des 

électrodes à base de cuivre, de fortes densités de courant à la cathode sont nécessaires pour 

optimiser la formation d’hydrocarbures. Il est à noter que la réduction du CO2 en milieu aqueux 
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conduit majoritairement à l’acide formique sur des électrodes où il existe de fortes surtensions 

d’oxydation de l’hydrogène moléculaire, telles que le mercure, l’indium ou le plomb. Malgré 

cela la production d’hydrogène par réduction de l’eau est une réaction secondaire parasite 

presque toujours observable. Dans les solutions aqueuses, la réaction de dégagement 

d'hydrogène (électrolyse de l’eau) est en compétition avec la réaction de réduction du CO2. La 

sélectivité pour les espèces du carbone en est diminuée. Réaliser la réduction du CO2 dans des 

électrolytes fortement acides empêche la compétition de la réduction de H2O en H2 et de la 

réduction du CO2 en espèces carbonées [2]. 

Nous allons nous intéresser principalement à la possibilité de former du monoxyde de carbone 

en milieu aqueux. Dans sa revue, Jones et .al. [6] mentionnent que la formation du CO est 

favorisée sur des électrodes appartenant au groupe 2, et plus particulièrement sur l’argent. 

Schneider et al. ont démontré qu’il était possible de réduire sélectivement du CO2 en CO avec 

un catalyseur à base macromolécules contenant de nickel (II). La réduction de l’eau étant aussi 

possible, il s’avère que la modification du pH de la solution peut modifier cette sélectivité et 

notamment celle-ci décroit si le pH est inférieur à 2 [14]. 

 

Le pH de la solution impacte la solubilité de CO2 [15]. La sélection de l'électrolyte est également 

un paramètre très important pour la réduction électrochimique de dioxyde de carbone [9], [10], 

[16]. Plus le pH est acide, plus le CO2 se dissous en solution et plus la réduction du CO2 en CO 

fournit des densités de courant importantes. Cependant, la solubilité du CO2 dans des solutions 

aqueuses est faible. Par exemple, dans des conditions standards de température et de pression, 

une eau saturée en CO2 ne contient que 0,034 mol L-1 de CO2. Une des solutions consiste à 

augmenter la pression de CO2 dans le système. En augmentant la pression de CO2 dans le 

système, on augmente la concentration de CO2 conformément à la loi de Henry. Ainsi, 

l’électrolyse du CO2 à haute pression (jusqu'à 60 atm.) permet d’augmenter  fortement les 

densités de courant de réduction du CO2 [6].  Si l’on extrait les résultats par rapport à la 

formation de CO, on constate que sur électrode du groupe 2, la pression favorise la formation 

du monoxyde de carbone. Ainsi, à l’échelle laboratoire, dans des conditions de température et 

pression ambiante, la densité de courant est de 20 mA cm-2; à 20 atm, elle est 15 fois plus 

élevée, soit 300 mA cm-2. L’électrolyse à haute pression pourrait être l’une des méthodes les 

plus appropriées pour la réalisation d'un procédé électrochimique commercial en solution 

aqueuse. La haute densité de courant et l'efficacité observée par cette technique sur les 
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différentes électrodes métalliques sont comparables à celles obtenues avec les électrolyseurs à 

haute température à oxyde solide. 

Tableau 1.1 : Densités de courant à différentes pressions lors de la réduction du CO2 en CO à la 

surface d’une électrode d’argent ou de Pd [6]. 

Electrode Pression (atm) Potentiel (V vs. ESH) Densité de courant (mA cm-2) 

Ag 1 -1,30 20 

Ag 1 -1,46 50 

Ag 20 -1,02 300 

Pd 20 -1.13 300 

 

L’augmentation de la pression favorise donc la réaction d’électro-réduction du CO2 en CO. 

Cependant, elle requiert des dispositions expérimentales spécifiques. 

Olah et al. évoquent la possibilité de convertir le monoxyde de carbone et l’hydrogène formés 

en proportion (2 : 1) pour produire du méthanol [17], [18]. 

Une autre solution envisageable est d’augmenter la solubilité du CO2 dans le milieu réactionnel 

aqueux. Partant de ce principe, les liquides ioniques possèdent cette propriété, mais une 

élévation modérée de la température est alors nécessaire. La température est un facteur 

important dans la réduction du CO2 car elle favorise la cinétique de réduction du CO2. La 

valorisation électrochimique du dioxyde de carbone dans les liquides ioniques est dès lors 

développée ci-après. 

I.2. Réduction électrochimique du CO2 dans les liquides ioniques 

Les liquides ioniques (LI) sont des sels organiques possédant un point de fusion inférieur à 

100 °C, et souvent proche de la température ambiante. Les plus courants sont constitués d'un 

cation organique volumineux (imidazolium, ammonium, pyrrolidinium ou pyridinium) et d'un 

contre-anion, organique (CH3COO-, CH3SO3
-...) ou inorganique (Cl-, AlCl4

-, PF6
-, BF4-, NTf2

-

, DCA
-...) [19], [20].  

Les propriétés physico-chimiques des liquides ioniques (faible volatilité, faible pression de 

vapeur, température de fusion proche de l’ambiante, solubilité du CO2 élevée, stables 

thermiquement) les rendent attractifs pour la capture et le stockage du CO2 [19]. La nature de 

l’anion influence la solubilité du CO2
 dans les LI : [NO3]

- < [DCA]- < [BF4]
- < [PF6]

- < 

[C6F3SO3]
- < [TF2N]- . Le CO2 est plus soluble dans les liquides ioniques contenant du fluor, le 
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nombre croissant de fluor augmente les interactions coulombiennes et sont responsables de 

l’organisation du liquide ionique (le liquide ionique de reste ouvert ce qui facilite la dissolution 

du CO2). A titre d’exemple, la solubilité du CO2 à 46 °C et 56,6 atm est de 2,65 mol Kg-1 dans 

[C4mim] [PF6] (1-butyl-3-methylimidazolium hexafluorophosphate), soit 3,6 mol L-1 ( = 1,37 

mol Kg-1) [21], [6]. Donc le CO2 est 100 fois plus soluble dans ce LI que dans l’eau. D’autres 

propriétés physiques telles que la capacité thermique, la densité et la tension de surface sont 

améliorées par rapport à des solvants organiques conventionnels. Ces propriétés diminuent 

l’énergie nécessaire pour régénérer ces solvants. Les LI sont donc plus faciles à recycler que 

les solvants organiques conventionnels [6].  

CO2 peut donc être capté par absorption dans les liquides ioniques et être transformé en une 

forme adaptée pour le stockage à long terme ou en produits utilisables. 

Le stockage à long terme n’est pas parfait puisque l’absorption du CO2 dans les LI est 

réversible. Cette réversibilité est due à la viscosité élevée des liquides ioniques (comme 

expliqué précédemment, une viscosité élevée restreint le taux d'absorption du CO2). La 

transformation du CO2 en produits utilisables est la voie à privilégier. Les liquides ioniques ont 

de larges domaines de stabilité électrochimique, compris suivants les LI entre 3 et 5,4 V.  

L’électrode de travail conditionne le domaine. Ainsi une électrode de travail en carbone vitreux 

permet d’avoir un domaine plus élevé qu’une électrode d’or ou de platine [19]. Cependant, 

l’utilisation d’une électrode de carbone vitreux impose une forte surtension (diminution du taux 

de conversion).  La transformation électrochimique du CO2 est assurée par une électroréduction 

directe à la surface de métaux nobles, ou à la surface d’électrodes de carbone. Au cours de 

l’électroréduction il se forme un intermédiaire, l’anion radical de dioxyde de carbone (CO2 
.-). 

Puis cet anion radicalaire est dimérisé en C2O4
2- ou décomposé en CO et CO3

2-.  

𝐶𝑂2 + 𝑒
− → 𝐶𝑂2

.− (1. 1) 

Puis,  

2 𝐶𝑂2
.−  →  𝐶2𝑂4

2−  (1. 2) 

Ou,  

 2 𝐶𝑂2
.−  → 𝐶𝑂 + 𝐶𝑂3

2− (1. 3) 

  

CO2 peut être converti plus facilement en CO à la surface de métaux plus actifs. On peut citer 

les métaux de transition (Ni, Fe, Pd, Ru, Re, Rh) complexés avec des ligands (porphyrines, 

bipyridines ou phosphines). L’électroréduction à la surface de ces métaux mène 
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majoritairement au monoxyde de carbone et à des sous-produits tels que l’acide formique, 

l’acide oxalique, également le méthanol et le méthane. L’hydrogène est impliqué aux mêmes 

potentiels requis que pour la réduction du CO2, permettant ainsi la formation de sous-produits 

carbonés autres que le CO. Le matériau d’électrode n’est pas le seul paramètre influençant 

l’électroréduction du CO2. La nature des LI et les conditions de la réaction influencent les 

produits de réduction. Nous ne détaillerons pas ces deux paramètres. Optimiser la composition 

des liquides ioniques à température proche de l’ambiante et le matériau d’électrode, est 

nécessaire pour exalter l'absorption et la réduction du CO2 [19]. Les différents produits issus de 

l’électroréduction du CO2 dans les Li sont présentés en figure 1.3. 

 

Figure 1.3 : Produits issus de l’électroréduction du CO2 dans les liquides ioniques à la surface de 

différentes électrodes [22]. 

D’autres voies de valorisation du CO2 sont envisageables, mais elles ont de plus faibles 

potentiels puisqu’elles impliquent le dioxyde de carbone dans des réductions électrochimiques 

indirectes. Un exemple est la réduction de l’oxygène en ion superoxyde. Les ions superoxyde 

réagissent par addition nucléophile avec le dioxyde de carbone pour former l’ion 

peroxodicarbonate C2O6
2- dans les liquides ioniques à température ambiante. L’ion 

peroxodicarbonate est une matière première pour l’industrie du plastique (polymérisation). 

Cependant, les LI ont une viscosité plus élevée que les solvants organiques communs. 

L’augmentation de la viscosité entraîne une diminution du taux de diffusion du CO2 et donc la 

baisse de la cinétique d’absorption du CO2. De plus, l’utilisation des liquides ioniques à 

l’échelle industrielle présente des contraintes avant tout économiques. Leur recyclage ne 

diminue pas leur coût financier. La commercialisation à l’échelle industrielle des LI pour 
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réduire le dioxyde de carbone ne peut donc se faire avant leur optimisation à l’échelle 

laboratoire [22].  

Si l’on résume, la réduction du CO2 en CO nécessite que le CO2 soit suffisamment soluble dans 

l’électrolyte et que les cinétiques soient rapides. Une première idée consiste donc à trouver des 

dispositifs permettant de réaliser l’électrolyse à haute température, comme les électrolyseurs à 

oxyde solide (SOE) qui fonctionnent aux alentours de 800°C. L’augmentation de la solubilité 

est quant à elle possible dans les sels fondus et plus particulièrement dans des carbonates 

fondus. Ces derniers milieux fonctionnant aussi à haute température (500-700°C) seront décrits 

en détails.  

 

 

II. La valorisation électrochimique du CO2 à haute température 

 

L'électrolyse à haute température nécessite moins d'énergie électrique, mais plus d’énergie 

thermique. Comme l'énergie thermique est moins chère, les procédés d'électrolyse sont 

favorisés à haute température [23]. Cette question est cruciale dans l'électrolyse de la vapeur 

d'eau, qui est étudiée dans les électrolyseurs à oxyde solide (SOEC ou SOE : Solid Oxide 

Electrolysis Cells ou Solide Oxide Electrolyser). Récemment, il a été montré que l'électrolyse 

de CO2 est également possible dans des dispositifs à carbonates fondus [24]. 

 

Les électrolyseurs à oxyde solide permettent de réaliser l’électrolyse de la vapeur d’eau pour 

produire de l’hydrogène. Les molécules d’eau sont décomposées par passage de courant en en 

hydrogène et en oxygène. Une cellule élémentaire d’électrolyse de la vapeur d’eau est 

constituée d’une électrode à oxygène (anode) et d’une électrode à hydrogène (cathode) séparées 

par une membrane conductrice ionique (barrière d’électrons). La Figure 1.4 illustre la 

composition d’une cellule de type SOEC qui est quasiment identique chimiquement à celle 

d’une cellule de type SOFC (Solid Oxide Fuel Cell). 

 

Dans une cellule élémentaire à oxyde solide, l’eau est introduite dans le compartiment 

cathodique. Elle est réduite pour former de l’hydrogène et des ions oxyde O2-. Les ions oxyde 

traversent l’électrolyte avant d’être oxydés du côté anodique pour former de l’oxygène. Les 
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deux gaz produits peuvent être récupérés séparément pour être réinjectés dans une pile à 

combustible, par exemple [25], [26].  

 

 

Figure 1.4 : Cellule élémentaire d'électrolyse à oxyde solide. 

 

Les SOECs utilisent les mêmes matériaux que les SOFCs, constitués d’un électrolyte, d’une 

électrode au contact des combustible, Ni-YSZ (YSZ = Yttrium Stabilized Zirconia) et d’une 

électrode au contact de l’air, LSM¬YSZ (LSM = Lanthanum Strontium Manganite) qui sont au 

contact de l’air. Le matériel d’électrolyte le plus utilisé est YSZ qui est un bon conducteur anion 

oxygène (O2-) et un isolant électronique. Il a été démontré qu’il était possible de produire du 

gaz de synthèse par réduction électrochimique du CO2 et de l’eau à l’aide de catalyseurs à base 

de rhodium, iridium ou de nickel. Ce dispositif nécessite d’avoir suffisamment de CO ou de H2 

dans le mélange de gaz [27]. 

 

En mode de fonctionnement SOEC l’électrolyse de l’eau à lieu à la cathode, soit la dissociation 

électrochimique de la vapeur d’eau pour produire H2 et O2- (1. 4) :  

𝐻2𝑂 + 2𝑒
− → 𝑂2− +𝐻2 

(1. 4) 

Tandis que la recombinaison des ions oxygène en O2 à lieu à l’anode (1. 5) : 

𝑂2− → 2𝑒− +
1

2
𝑂2 (1. 5) 
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Par analogie à la réaction (1. 4), la réduction de CO2 peut aussi s’effectuer du côté de l’électrode 

en contact avec le CO2 selon la réaction (1. 6) suivante : 

𝐶𝑂2 + 2𝑒
− → 𝑂2− + CO 

(1. 6) 

Sous atmosphère CO-CO2, le système SOEC a une efficacité similaire à celle obtenue pour 

l’électrolyse de l’eau (impédance de cellule totale de 0,36 Ω cm-2 [27]). La faisabilité de ces 

processus dans les électrolyseurs en céramique a été étudiée dans le but d'explorer 

prochainement la planète Mars par la NASA. L’objectif est de convertir le dioxyde de carbone 

de l'atmosphère de Mars, en oxygène adapté à la vie et également, un carburant 

oxydant/propulseur [55]. Cependant, il subsiste des problèmes de surtensions (formations 

d’espèces oxygénées à l’interface électrode/électrolyte) et  l’électrolyse du dioxyde de carbone 

en oxygène a été abandonnée en faveur de la formation de monoxyde de carbone ou de méthane 

(méthanation). 

Différents matériaux ont été étudiés pour l’électrolyse du CO2 en CO dans une cellule de type 

SOEC. Nous pouvons citer le nickel entre 650 et 750 °C [28], mais il favorise le dépôt de 

carbone (coke) à la cathode. Cependant, une électrode composée de LSCM-YSZ [27] 

(LSCM = Lanthanum Strontium Chromium Manganite) n’entrainerait pas la formation de coke, 

mais requiert des températures plus élevées (800 °C au minimum). Toujours à une température 

minimum de 800 °C, Huang et Chou [29] ont montré que le cuivre ajouté à la cathode LSCF-

GDC (LSCF = Lanthanum Strontium Cobalt Ferrite et GDC = Gadolinium Doped Ceria) 

permet d’obtenir une conversion électrochimique totale du CO2 en CO entre 800 et 900 °C et 

sans coke à l’interface électrode/électrolyte. La conversion de CO2 en CO augmente avec la 

température et la concentration en CO2. Ces auteurs obtiennent une énergie d’activation de la 

réduction de 11,4 kJ mol-1, plus faible que celles reportées dans la catalyse hétérogène. Le dépôt 

de carbone à l’interface électrode/électrolyte diminue à terme l’efficacité de la réduction du 

CO2.  

La durabilité de ces types de dispositifs d'électrolyse est encore à l'étude. L’abaissement des 

températures éviterait la corrosion drastique des matériaux. 

Une des façons d’abaisser les températures est d’avoir recours à des sels fondus comme 

électrolyte. En effet, les carbonates alcalins fondus ont des températures de fonctionnement 

avoisinant les 600-650 °C. De plus, le dioxyde de carbone est suffisamment soluble dans ces 

électrolytes fondus. Ce sont de bons candidats qui combinent les avantages de températures 

élevées et la réactivité du CO2 dans un milieu liquide. 
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III. La valorisation électrochimique en phase carbonates fondus 

 

Les sels fondus représentent une classe spéciale de liquides, constitués d’espèces chargées 

électrostatiquement. Ils sont constitués d’éléments abondants dans la nature et à coût modéré. 

Ils sont employés dans des domaines variés de la technologie industrielle. On peut citer la 

métallurgie, le traitement des verres et des céramiques, la pyrolyse des déchets, l’élimination 

du soufre dans les gaz issus du charbon, la régénération de l’oxygène dans les cabines spatiales, 

le domaine de l’énergie (piles, batteries,  stockage énergétique, …) [19].  

Le domaine de l’énergie nous intéresse particulièrement. Les sels fondus peuvent être aussi 

considérés comme une classe particulière de solvants, à savoir, les solvants ionisés qui sont les 

solvants des hautes températures. Divers solutés peuvent-y-être dissous (d’autres sels, des 

composés gazeux, des métaux). La réalisation de réactions chimiques à plus haute température 

qu’en milieux aqueux, présentent plusieurs avantages, dont l’exaltation des cinétiques 

réactionnelles. De plus, au niveau électrochimique, la mobilité et la forte concentration des ions 

confèrent aux sels fondus une haute conductivité électrique (supérieure à 1 Ω-1 cm-1 pour les 

plus conducteurs [30]). Ceci en fait de bons électrolytes pour la réalisation de piles à 

combustible ou d’électrolyseurs à haute température. 

 

Cette étude cible la réduction électrochimique du dioxyde de carbone en milieu carbonates 

fondus. Ces derniers sont des électrolytes couramment utilisés dans les piles à combustible et, 

plus récemment, dans des systèmes de captage du carbone, en raison de leur capacité à 

dissoudre le CO2. Ils ont la capacité de piéger le dioxyde de carbone de par l’équilibre 

carbonates/dioxyde de carbone. Néanmoins, la nature et la composition de la masse fondue de 

carbonate doivent être optimisées de manière à améliorer la réactivité électrochimique du CO2 

et sa transformation en combustible à plus grande valeur ajoutée, tel que le CO. Une 

présentation générale des carbonates fondus est essentielle pour mieux comprendre les enjeux 

de cette étude. Elle sera suivie par une analyse de la littérature dédiée à la formation de 

monoxyde de carbone ou de carbone par réduction électrochimique du dioxyde de carbone dans 

les carbonates fondus. Nous exposerons ensuite notre approche méthodologique pour aborder 

cette problématique. 
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III.1. Présentation générale des carbonates fondus 

III.1.1. Caractéristiques des carbonates alcalins 

Les principaux carbonates alcalins fondus sont à base de lithium, sodium et de potassium. 

Utilisés seuls, ils fondent à des températures élevées, tandis que sous forme d’eutectiques leurs 

points de fusion sont abaissés. Les sels sont classés par température de fusion décroissante dans 

le tableau 1.2 qui regroupe également leur composition et masse molaire [31], [32]. 

Tableau 1.2 : Propriétés générales des principaux carbonates alcalins fondus et de leurs eutectiques. 

 Composition (mol %)   

Sel (s) Li2CO3 Na2CO3 K2CO3 
Masse molaire 

(g) 

Température 

de fusion (°C) 

K2CO3 0 0 100 138,2 899 

Na2CO3 0 100 0 106,0 858 

Li2CO3 100 0 0 73,90 726 

Na2CO3-K2CO3 0 56,0 44,0 120,2 710 

Li2CO3-Na2CO3 52,0 48,0 0 82,90 501 

Li2CO3-K2CO3 42,7 0 57,3 110,7 498 

Li2CO3-K2CO3 62,0 0 38,0 98,30 488 

Li2CO3-Na2CO3-K2CO3 43,5 31,5 25,0 100,1 397 

 

A partir de maintenant nous allégerons la notation des sels en retirant la composante « 2CO3 ». 

Par exemple, l’eutectique Na2CO3-K2CO3 (56:44 mol. %) est noté Na-K. 

Les sels purs fondent à une température supérieure à 700 °C. Pour cette raison seul le carbonate 

de lithium dont la température de fusion est la plus basse, est utilisé alors que les carbonates de 

sodium et de potassium ne le sont pratiquement pas. Ces sels sont alors plus souvent utilisés 

sous forme de mélanges binaires ou ternaires sachant que les plus fréquemment utilisés sont Li-

K ou Li-Na encore l’eutectique ternaire Li-Na-K. 

Le principal attrait de ces sels fondus est leur capacité à solubiliser le dioxyde de carbone [23], 

[33], [34]. Les valeurs de solubilité sont très variables, car elles dépendent de la technique 

utilisée et des procédures expérimentales comme nous le verrons au Chapitre III. Néanmoins, 

le CO2 est environ 100 fois plus soluble dans les carbonates fondus que dans les autres sels 

fondus et environ 10 fois plus soluble que dans l’eau. De plus sa solubilité augmente avec la 
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température dans les carbonates fondus. Une étude bibliographique approfondie sera présentée 

au chapitre II mais les principales conclusions sont les suivantes. 

Peelen et al. [35] ont obtenu quelques données utiles sur le système redox CO2/CO dans 

l’eutectique Li-K. Ils ont pu en déduire un transfert de charge simple, évalué le produit de la 

solubilité et de la racine carrée de la constante de diffusion, SD, dans ce même eutectique [35]. 

Leurs résultats confirment ceux obtenus par Nishina et al. [36]. Claes et al. ont déterminé la 

solubilité de CO2. Lors de sa dissolution, ils supposent la formation d’une espèce intermédiaire, 

l’ion dicarbonate C2O5
2-. Cet ion augmenterait la solubilisation du CO2 dans les carbonates 

fondus [33], [34]. D’autres auteurs ont détecté la réduction du CO2 directement ou en tant 

qu'espèce limitant la vitesse de réduction de l'oxygène [37]. 

Les propriétés générales et physiques des carbonates fondus sont également présentées dans la 

littérature, notamment par Selman et Maru en 1981 [38]. Pourquoi les carbonates alcalins 

fondus facilitent le captage de CO2 ? La réponse réside dans la définition de la notion 

d’oxoacidité. 

III.1.2. Notion d’oxoacidité : constante d’autodissociation 

En milieu aqueux, l’acidité est régie par le concept classique de Lowry-Brönsted, dans lequel 

un proton peut être libéré ou capté. Dans les sels fondus, le concept d’acidité est défini par le 

schéma de Lux-Flood [39]. Les réactions chimiques ou électrochimiques qui ont lieu dans les 

carbonates fondus sont dépendantes de l’acidité du système. Les carbonates alcalins fondus sont 

des liquides amphotères dont l’équilibre d’autodissociation s’écrit le plus souvent comme suit : 

𝑀2𝐶𝑂3(𝑙)   

𝐾∗

→ 
← 𝑀2𝑂(𝑠) + 𝐶𝑂2(𝑔) 

(1. 7) 

Avec M, l’ion alcalin (Li, Na, K) et (l), (s) et (g) représentent respectivement les phases liquide, 

solide et gazeuse. La constante associée à cet équilibre d’autodissociation est notée K*. La 

dissociation ionique est très importante en milieu fondu, cet équilibre peut donc aussi 

s’exprimer sous forme ionique : 

CO3
2−

K∗

→ 
←  O2−(solv) + CO2(gaz) 

 

(1. 8) 
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Donc l’anion O2- peut s’associer à l’oxoacide CO2 pour former l’oxobase CO3
2-. L’équilibre 

d’autodissociation est caractérisé par une constante thermodynamique K* qui s’exprime en 

fonction de l’activité des espèces selon: 

K∗ =
a(M20) P(CO2)

a(M2CO3)
 (1. 9) 

Avec a (M2O) l’activité de l’oxyde, a M2CO3), l’activité du carbonate alcalin considéré et 

P (CO2) la pression partielle du dioxyde de carbone. Pour évaluer la valeur de la constante de 

dissociation d’un carbonate fondu pur, à partir des données thermodynamiques [40]–[43] les 

valeurs de l’énergie standard de Gibbs sont nécessaires pour toutes les espèces impliquées.  

𝐾∗ = 𝑒𝑥𝑝 (
∆𝑓𝐺°(𝑀2𝐶𝑂3(𝑙)) − ∆𝑓𝐺°(𝑀2𝑂(𝑠)) − ∆𝑓𝐺°(𝐶𝑂2(𝑔))

𝑅𝑇
) 

(1. 10) 

 

Le niveau d’oxoacidité d’un carbonate fondu est défini par : 

𝑝𝑂2− = −log [𝑎(𝑂2−)] (1. 11) 

  

Ce domaine d’oxoacidité  d’un sel est limité pour sa partie acide par la saturation de CO2 

(arbitrairement choisie à 1 bar). Il est limité pour la partie basique, par la précipitation de M2O 

(s),  l’oxyde le plus stable. Ainsi, l’acidité du milieu peut être fixée en fixant la pression partielle 

de CO2 ou la concentration en ions oxyde.  

 

III.1.2.a. Cas d’un carbonate pur 

Les publications antérieures de notre équipe de recherche permettent d’affirmer que pour les 

pour les carbonates alcalins fondus purs, à température fixe les valeurs des constantes K* sont 

telles que: 

𝑝𝑘∗  (𝐿𝑖2𝐶𝑂3) < 𝑝𝑘
∗  (𝑁𝑎2𝐶𝑂3) < 𝑝𝑘

∗  (𝐾2𝐶𝑂3) (1. 12) 

 

Dans la plupart des cas, les carbonates ne sont pas utilisés sous leur forme pure à cause de leur 

température de fusion élevée. Ils sont alors utilisés sous forme de mélange de deux ou trois sels 

fondus pour former des eutectiques qui abaissent leur température de fusion. 
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III.1.2.b. Cas d’un mélange de carbonates 

Dans un mélange de carbonates, l’équilibre d’autodissociation correspond à la formation de 

l’oxyde le moins soluble (qui fixe la limite basique du domaine d’oxoacidité). 

𝐿𝑖2𝐶𝑂3 (𝑙) → 𝐿𝑖2𝑂 (𝑠) + 𝐶𝑂2(𝑔) (1. 13) 

𝑁𝑎2𝐶𝑂3 (𝑙) → 𝑁𝑎2𝑂 (𝑠) + 𝐶𝑂2(𝑔) (1. 14) 

𝐾2𝐶𝑂3 (𝑙) → 𝐾2𝑂 (𝑠) + 𝐶𝑂2(𝑔) (1. 15) 

 

Ainsi, pour les mélanges de carbonates fondus, l’expression de la constante d’autodissociation 

K* est simplifiée en constante apparente Kd*, l’activité du sel fondu en mélange n’étant plus 

égale à 1. Néanmoins, c’est une valeur constante pour chaque eutectique. Ainsi, la constante 

Kd* dépend uniquement de la température, elle est définie comme suit : 

𝐾𝑑
∗ = 𝑎(𝑀2𝑂)𝑃(𝐶𝑂2) = 𝐾

∗𝑎(𝑀2𝐶𝑂3) (1. 16) 

𝑝𝑘𝑑
∗ = −log 𝑘𝑑

∗  (1. 17) 

 

L’agencement des pKd
*  (1. 12) nous permet d’affirmer que la stabilité des oxydes pour les 

carbonates alcalins fondus les plus communs est la suivante : Li2O > Na2O > K2O.  Ainsi, dans 

le cas des milieux Li-K, Li-Na et Li-Na-K, l’oxyde de lithium est le plus stable (donc le moins 

soluble). Tandis que pour le milieu Na-K c’est l’oxyde de sodium de qui précipitera en premier. 

Donc, la constante de dissociation dans un mélange doit être déterminée. 

Prenons l’exemple du système Li-K, l’oxyde le plus stable est l’oxyde de lithium cf. (1. 13). La 

constante de dissociation associée à cette réaction est définie comme : 

K∗ =
a(Li20) P(CO2)

a(Li2CO3)
 (1. 18) 

L’activité de a(Li2CO3) n’est plus égale à 1 mais c’est une valeur constante pour chaque 

eutectique et qui peut être calculée si besoin à partir des fractions molaires et des coefficients 

d’activité. Il est à noter que le système Na-K est l’un des rares à former un mélange eutectique 

idéal. Ainsi, l’activité des carbonates de sodium et de potassium est égale à leur fraction molaire 

respective dans le mélange. Des études préalables ont montré que les eutectiques Li-K et Li-Na 

ne sont pas des mélanges idéaux. Les activités de Li2CO3 ou de Na2CO3 sont calculées en 
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considérant que le mélange de sel fondu est une solution régulière, en accord avec les données 

de la littérature [44]. Les activités des différents carbonates sont calculées à partir des 

coefficients d’activité  données dans la littérature [40], [45]. Sans information supplémentaire, 

le mélange Li-Na-K est considéré comme idéal en première approximation. 

Ainsi pour les mélanges la constante apparente K*
d est définie comme suit, en prenant l’exemple 

de Li-K : 

𝑘 ∗𝑑= 𝑘
∗ 𝑎 (𝐿𝑖2𝐶𝑂3) = 𝑎 (𝐿𝑖2𝑂) 𝑃 (𝐶𝑂2) = 𝑎 (𝑂𝑠𝑜𝑙𝑣

2− ) 𝑃 (𝐶𝑂2) (1. 19) 

 

Avec a (X), l’activité des espèces X et P (X), la pression partielle de l’espèce X dans la phase 

gazeuse. Kd est donc un paramètre délimitant le domaine d’oxoacidité dans un électrolyte à 

carbonates fondus, schématisé sure la Figure 1.5. 

 

 

Figure 1.5 : Domaine d'oxoacidité dans les carbonates fondus. 

 

III.2. Les piles à combustible à carbonates fondus  

Ces carbonates fondus ont été largement  utilisés pour la fabrication de piles à combustibles à 

carbonates fondus, notées MCFC pour Molten Carbonate Fuel Cell. Leur rendement électrique 

(50 à 60 %) est nettement supérieur à celui fourni par un moteur classique (< 40 %). Les piles 

fonctionnant à haute température permettent une cogénération d’électricité et de chaleur, ce qui 

augmente le rendement global jusqu’à plus de 80 %. Au lieu d’emmagasiner de l’énergie et de 

la restituer lorsque cela est nécessaire, ces piles fonctionnent en continu et tant que l’arrivée de 

combustible et de comburant est assurée, elles peuvent fournir de l’énergie. Un autre avantage 

est que les MCFC, sont peu polluantes ; en effet, même si dans la phase actuelle l’hydrogène 

provient essentiellement du reformage du gaz naturel ou d’autres hydrocarbures, l’émission de 

gaz à effet de serre est bien moindre de par les rendements que l’on peut atteindre. A l’avenir, 

l’association des MCFCs avec les énergies renouvelables devrait permettre d’obtenir à 

proprement parler un générateur d’énergie « propre ». 
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Les piles à carbonates fondus ont aujourd'hui atteint un stade avancé de maturité et une première 

étape vers l'entrée du marché commercial [46]. Au cours des trois dernières années, la puissance 

délivrée par les MCFCs a atteint de 70 à 100 MW par an. Cette puissance est plus importante 

que celle délivrée par les piles à combustible à membrane électrolyte polymère (PEMFC), 

pourtant les plus en vue sur le plan commercial, qui sont utilisées pour le résidentiel et le 

transport, en particulier les véhicules électriques.  

Une MCFC est constituée de deux électrodes (l’anode et la cathode) éventuellement recouvertes 

d’un catalyseur qui sont en contact avec un électrolyte. Une matrice en alumine permet de 

contenir l’électrolyte. Comme dans tous les systèmes de piles à combustible, le combustible et 

le comburant sont introduits séparément et les deux réactions d’oxydo-réduction sont 

dissociées. Ces réactions s’effectuent au niveau de deux électrodes, l’une pour l’anode, l’autre 

pour la cathode qui assurent le transport des électrons dans un circuit extérieur. La conduction 

ionique est assurée par la migration d’ions carbonates (CO3
2-), de l’anode vers la cathode au 

travers de l’électrolyte constitué par des carbonates fondus (cf. Figure 1.6). 

 

Figure 1.6 : Schéma de principe de la pile MCFC [47]. 

Alors que le monoxyde de carbone est considéré comme un poison pour les piles à basses 

températures, il peut être utilisé comme combustible dans une MCFC. Les réactions 

d’oxydation et de réduction ayant lieu à la surface des électrodes sont décrites ci-après. Il est à 
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noter que deux sortes de réactions électrochimiques peuvent avoir lieu à l’anode selon le 

combustible mis en jeu (H2 ou CO) : 

A l’anode : 

 

𝐻2 + 𝐶𝑂3
2− → 𝐻2𝑂 + 𝐶𝑂2 + 2𝑒

− (1. 20) 

CO + 𝐶𝑂3
2− → 2𝐶𝑂2 + 2𝑒

− 
 

(1. 21) 

A la cathode : 
1

2
O2 + 𝐶𝑂2 + 2𝑒

− → 𝐶𝑂3
2− 

 

(1. 22) 

La réaction bilan est alors la suivante : 

 𝐻2 +
1

2
𝑂2 + 𝐶𝑂2(𝑐𝑎𝑡ℎ𝑜𝑑𝑒) → 𝐻2𝑂 + 𝐶𝑂2(𝑎𝑛𝑜𝑑𝑒) (1. 23) 

La réaction principale (1. 20) représente l’oxydation de l’hydrogène, alors que la réaction           

(1. 21) n’a lieu que si CO est présent dans le combustible (elle n’a donc pas lieu si la pile à 

combustible est alimentée en H2 pur). Le CO2 formé à l’anode est recyclé et consommé à la 

cathode. Le combustible introduit dans le compartiment anodique est H2, résultant de la 

conversion de gaz naturel par reformage. L'oxydant introduit à la cathode est constitué d’un 

mélange d'air et de CO2. Cette présence de CO2 permet d’envisager sérieusement de faire 

fonctionner cette pile en mode électrolyseur pour le transformer [48]. L’électrolyseur peut 

permet d’activer la réaction de réduction du CO2 à la cathode, conjointement avec la réduction 

de l’eau. L’étude bibliographique se focalisera à la cathode, siège où peut avoir lieu la formation 

de monoxyde de carbone ou de carbone. 

 

III.3. Réduction électrochimique du CO2 dans les sels fondus  

L’électroréduction du dioxyde de carbone en carbone a été mise en évidence dans des 

eutectiques d’halogénures dès les années 1960 [49]. 

III.3.1. Formation du monoxyde de carbone ou de carbone 

Trois types de réactions de réduction sont en compétition dans les carbonates fondus (comme 

nous le verrons plus loin, il s’agit des limites de réduction qui dépendent de l’électrolyte et des 

conditions opératoires) : 

𝐶𝑂3
2− + 2𝑒− → 𝐶𝑂 + 2𝑂2− 

(1. 24) 
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𝐶𝑂3
2− + 4𝑒− → 𝐶 + 3𝑂2− 

(1. 25) 

𝑀+ + 𝑒− → 𝑀 (𝑀 = 𝐿𝑖, 𝑁𝑎 𝑜𝑢 𝐾) 
(1. 26) 

 

La faisabilité de l’électroréduction de CO2 dans les carbonates fondus en carbone ou en CO a 

été mise en évidence expérimentalement ces dernières années par plusieurs groupes de 

recherche. Cependant, les travaux présentés dans la littérature manquent d'une approche 

systématique, incluant des données thermodynamiques et mécanistiques. Kaplan et al. et Groult 

et al. ont été parmi les premiers à concevoir la conversion du CO2 dans les carbonates fondus 

pour le stockage d'énergie. Ils ont obtenu des nanopoudres de carbone par électroréduction du 

CO2 sur nickel ou sur carbone vitreux dans Li-Na-K à 450 °C. Le carbone amorphe obtenu 

possède une grande surface spécifique (450 à 850 m² g-1) et a pu être testé pour l’intercalation 

de l’ion lithium en vue d’une application dans les batteries Li-ion. Dans le même électrolyte à 

500 °C, Yin et al. ont capturé et converti le CO2 en carbone sur électrode de nickel, avec une 

surface spécifique supérieure à 400 m2 g-1 (mesures BET). A l’anode de SnO2 de l’oxygène a 

été produit [23], [49]–[54]. 

Tang et al. ont eux aussi obtenu de la poudre de carbone à 450 °C avec une faible consommation 

d’énergie de 35,6 kWh pour une efficacité de courant de 87,6 % et sous une tension de cellule 

de 3,5 V [55]. Ijije et al. se sont focalisés dans une revue assez exhaustive sur la réduction 

électrolytique du CO2 en carbone dans les carbonates alcalins et les chlorures fondus entre 500 

et 800 °C [49]. Dans des sels proches LiCl-Li2CO3  à 700 °C, Ge et al. ont suggéré l’utilisation 

d’une anode de platine inerte et d’une cathode de tungstène pour la réduction électrochimique 

du CO2 en carbone amorphe et en oxygène [56].  

Lorenz et Janz ont détecté du CO par chromatographie gazeuse à 870 °C en effectuant 

l’électrolyse du CO2 dans Li-Na-K à une électrode de platine à -1,4 V par rapport à l’électrode 

à oxygène. L’électrode à oxygène est définie dans le chapitre IV (I.3. Electrodes) [57].   

Ishiara et al. ont étudié la réduction électrochimique du CO2 en CO et en C dans Li-K à une 

électrode de travail d’or sous 100 % de CO2 (1 atm) à 700 °C en vue d’utiliser une pompe à 

chaleur. La production de CO est détectée par chromatographie gazeuse à un potentiel 

légèrement inférieur au potentiel thermodynamique, c’est-à-dire en dessous de -0,8 V par 

rapport à l’électrode à oxygène. Du carbone se forme à des potentiels inférieurs à -1,4 V [58]. 

A plus basse température, Peelen et al., en étudiant la réduction du CO2 en CO dans Li-K entre 

575 et 700 °C sous 100 % de CO2, ont obtenu de faibles densités de courant par 
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voltampérométrie linéaire (de l’ordre de -2 mA cm-2 à 600 mV s-1). Bien que les densités de 

courant de réduction du CO2 diminuent avec l’augmentation de la température, le pic de 

réduction est mieux défini à plus basse température, à savoir 575 °C. Ils qualifient le système 

de réversible et n’observent pas de dépôt de carbone à la surface de l’électrode [35]. 

 

Le carbonate de lithium utilisé en mélange de sels de chlorure permet la formation de carbone. 

En revanche, le lithium pur est utilisé seul pour réduire préférentiellement le CO2 en CO pour 

des températures proches de 900 °C. 

III.3.2. Tests d’électrolyse du CO2 à l’échelle pilote 

Kaplan et ses co-auteurs forment du CO par électrolyse du CO du CO2  entre 800 et 900 °C 

dans le sel pur de lithium avec un rendement faradique supérieur à 97 %. Le gaz formé à la 

cathode de titane est analysé par chromatographie gazeuse et identifié comme étant du CO. 

L’anode utilisée est du carbone graphite. Auparavant ils avaient testées l’électrolyse en milieu 

Li-Na-K entre 500 et 800 °C avec une anode de carbone graphite et une cathode de nickel. Mais 

celle-ci était instable et se recouvrait rapidement d’un précipité de carbone graphite. 

Maintenant, ils ont réussi à recouvrir de carbone une électrode de titane en vue d’améliorer leur 

procédé d’électrolyse du CO2 en CO. Ils pourraient ainsi obtenir des densités de courant 

supérieures à celles actuelles (100 à 500 mA cm-2 à la cathode et 100 à 300 mA cm-2 à l’anode 

pour une électrolyse en continue pendant 120 h à 900 °C). Dans une seconde étude la présence 

d’espèces soufrées pouvant provenir du CO2 gazeux introduit dans la cellule électrochimique a 

été testée. Malgré ces impuretés, ils arrivent à obtenir une efficacité faradique de production du 

CO proche de 100 %. Leur cellule d’électrolyse est compartimentée afin de récupérer 

séparément le CO produit à la cathode et O2 produit à l’anode, ce qui est déjà une étape vers la 

pré-industrialisation [50], [59]. 

Cependant Kaplan et al. [59] choisissent le sel lithium comme électrolyte car la réduction de 

l’ion lithium en métal est plus difficile que celle des ions sodium ou potassium. Mais Li2CO3 

requiert tout de même une température de travail élevée donc plus d’énergie pour faire fondre 

le sel. 

Licht et ses co-auteurs [60]–[63] explorent le concept d'un développement à grande échelle 

d'électrolyseurs de CO2 combinant la production de CO ou C avec de l'énergie solaire 

thermique. La preuve est donnée sur la faisabilité de la production de molécules à valeur 

ajoutée, telles que CO ou C. L’efficacité solaire atteint 50 % en utilisant le procédé nommé 
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STEP (Solar Thermal Electrochemical Production). La Figure 1.7 montre le fonctionnement 

de trois électrolyseurs à carbonates fondus en série (Li2CO3) alimentés par une source solaire 

[60]. Selon la température d’électrolyse, soit le C (T < 900 ° C) ou le CO (T > 950 ° C) sont 

formés. 

 

Figure 1.7: Capture de carbone STEP dans laquelle trois électrolyseurs à carbonates fondus en série 

sont entraînés par un concentrateur photovoltaïque. Le photopotentiel maximal du Spectrolab CPV est 

suffisant pour gérer le fonctionnement de trois cellules d'électrolyse de dioxyde de carbone dans 

Li2CO3 fondu en série à 950 ° C [60]. 

En plus de la réduction électrochimique du CO2, une autre application importante des 

carbonates fondus est l'électrolyse de l'eau, conduisant à la formation d'hydrogène et d'oxygène. 

Hu et al. ont très récemment prouvé la faisabilité de cette approche. La valorisation du CO2 

peut également être combinée avec la transformation de l'eau en H2 par co-électrolyse de CO2 

et H2O pour produire du gaz de synthèse (CO + H2) [64]. Dans cette optique, le but peut être la 

production de méthane par des réactions de méthanisation (CO2 + 4 H2 → CH4 + 2 H2O; 

CO + 3 H2 → CH4 + H2O). 

 

Parmi les différentes techniques utilisées pour la valorisation du dioxyde de carbone, la 

réduction électrochimique à travers les processus d'électrolyse est intéressante. C’est une 

technique de faible coût qui commence à être associée aux énergies renouvelables, par exemple 
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à l'énergie solaire. Elle peut mettre en jeu une gamme importante de milieux électrolytiques. 

L’électrolyse à haute température, soit avec des oxydes solides ou avec des sels fondus est 

intéressante de points de vue électrocatalytique et énergétique. Les carbonates fondus ont la 

capacité de dissoudre le dioxyde de carbone, ce qui permet son captage. Dans les piles à 

combustible à carbonates fondus, le CO2 est impliqué à la fois à l’anode et à la cathode. Une 

utilisation rationnelle des carbonates fondus passe par l’optimisation du processus 

d’électrolyse. C’est-à-dire augmenter son efficacité et diminuer son coût. Cela implique une 

parfaite maîtrise des propriétés et la réactivité du CO2 dans ces électrolytes. 

 

La chimie et l'électrochimie des carbonates fondus est complexe et nécessite une 

compréhension approfondie afin d'optimiser les matériaux, allant de la nature et de la 

conductivité de l'électrolyte aux propriétés électrocatalytiques des électrodes, et les conditions 

de fonctionnement.  

III.3.3. Espèces intermédiaires mises en jeu lors de la réduction 

La réduction électrochimique du CO2 en CO fait intervenir deux électrons quelles ques soient 

les espèces intermédiaires mises en jeu. Pour l’instant, aucun intermédiaire n’a été mis détecté 

expérimentalement. Il est cependant certain que le CO se forme en plusieurs étapes à partir du 

CO2. 

Dans un premier temps, il est supposé que le CO2 se dissous dans les carbonates en se 

dimérisant, sous la forme d’ions dicarbonate. L’hypothèse de la réduction des ions dicarbonates 

en CO a été proposée [34], [65]. D’un autre côté, la réduction du CO2  en CO pourrait avoir lieu 

directement à partir du CO2 en faisant intervenir l’anion CO2
- [35] ou encore à partir des ions 

carbonates [49]. Une fois CO produit, il pourrait être en équilibre avec les ions oxalates [66]–

[68]. Cet aspect sera abordé à la fin du chapitre IV. 
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IV. Conclusions  

 

L’objectif principal de ce travail est de déterminer les conditions opératoires les plus favorables 

à la réduction électrochimique du dioxyde de carbone en monoxyde de carbone dans les 

carbonates alcalins fondus. 

La réduction électrochimique de CO2 par électrolyse est une des voies possibles de valorisation 

du CO2. En effet, le dioxyde de carbone peut être simplement capturé de l’atmosphère et stocké, 

ou réutilisé. Sa réutilisation peut se faire directement  sans transformation pour des applications 

industrielles, ou avec transformations biologique ou chimique. S’il est transformé en produit à 

valeur ajoutée, on dit qu’il est valorisé. De nombreuses techniques de valorisation chimiques 

existent, utilisant plusieurs sources d’énergie. L’une d’entre elles utilise l’électricité pour 

réduire le dioxyde de carbone par électrochimie avec ou sans électrolyse.  

Les milieux électrolytiques sont variés. Cette voie est réalisable dans divers milieux, aqueux 

comme non aqueux. La réduction du CO2 conduit à différents produits selon les conditions 

opératoires (nature de l’électrolyte, nature de l’électrode, acidité de l’électrolyte, solubilité du 

CO2, pression de CO2, température, potentiel d’électrolyse). 

Parmi les milieux électrolytiques, le milieu aqueux est le plus abordable financièrement. 

Cependant, le dioxyde de carbone y est faiblement soluble et la réduction du CO2 est en 

compétition avec la réduction de H2O en H2. D’après la littérature, en milieu aqueux, une 

électrode d’or conduit à la formation de monoxyde de carbone. L’augmentation de la pression 

favorise la réaction de réduction du CO2 en CO ; cependant elle requiert des dispositifs 

expérimentaux spécifiques et couteux. Par ailleurs, les liquides ioniques permettent 

d’augmenter la solubilité du CO2 par rapport à l’eau. La réduction électrochimique du CO2 en 

CO est observée à la surface de métaux nobles dont l’électrode d’or. Mais les liquides ioniques 

sont trop onéreux pour être utilisés à l’échelle industrielle sans une parfaite optimisation à 

l’échelle du laboratoire. L’augmentation de la température favorise la réduction du CO2, ce qui 

est plus facile qu’augmenter la pression. Ainsi, l’électrolyse à haute température, soit avec des 

oxydes solides ou avec des sels fondus apparaît comme intéressante d'un point de vue 

électrocatalytique et énergétique. 

Les carbonates fondus ont la capacité d’augmenter la solubilité du CO2 plus que dans les 

liquides ioniques et sont déjà utilisés à l’échelle industrielle dans les piles à combustibles à 

carbonates fondus.  
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Tout comme les milieux aqueux, la nature de l’électrolyte, de l’électrode, la température et 

l’oxoacidité (pression de CO2) ont une influence sur la réduction électrochimique du CO2 dans 

les carbonates alcalins fondus tant sur les produits formés (CO ou C) que sur les rendements 

faradiques obtenus. Bien que le carbone est un nouveau moyen de stockage de l’énergie et peut 

être réutilisé dans les batteries sous forme de catalyseurs, le CO a l’avantage de pouvoir être 

réutilisé in situ dans une MCFC et donc de diminuer l’apport en combustible. La formation du 

carbone par réduction électrochimique du CO2 a lieu à des potentiels thermodynamiques plus 

négatifs que pour CO.  

 

Le choix du matériaux pour réaliser l’électroréduction du CO2 en CO s’est porté sur l’or qui 

permet la formation de CO tant en milieu aqueux qu’en milieu non aqueux à haute température. 

Concernant le milieu électrolytique, sels les eutectiques alcalins de carbonates fondus (binaires 

et ternaire) sont envisagés, les sels purs présentant des températures de travail trop élevées. 

L’influence des conditions opératoires (électrolyte, température, pressions de CO2 et de CO, 

…) sera analysée d’un point de vu thermodynamique, avant leur mise en œuvre expérimentale. 

Comme décrit dans l’introduction, ce premier chapitre sera suivi par le chapitre II dédié à une 

approche thermodynamique prévisionnelle, le chapitre II où la solubilité du CO2 dans les 

carbonates fondus est abordée par une analyse de la littérature et des mesures expérimentales. 

Finalement le chapitre IV développe systématiquement le comportement électrochimique du 

CO2 essentiellement sur une électrode d’or et, dans une moindre mesure, une électrode de 

graphite. 
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 Les carbonates alcalins fondus sont déjà utilisés par plusieurs équipes de recherche [1]–

[6] pour réduire le dioxyde de carbone en carbone. Certains chercheurs [7]–[13] se sont aussi 

intéressés à la réduction du dioxyde de carbone en monoxyde de carbone dans les carbonates 

alcalins fondus.  

La question qui se pose à ce stade est en quoi la réduction du dioxyde de carbone en monoxyde 

de carbone est-elle plus intéressante, plus rentable et potentiellement plus efficace dans les 

carbonates fondus ? Avant d’étudier expérimentalement la réduction électrochimique du 

dioxyde de carbone en carbone ou en monoxyde de carbone, il est nécessaire de s’assurer de sa 

faisabilité d’un point de vue thermodynamique. C’est cet aspect que nous développons dans ce 

chapitre. L’objectif principal est de mettre en évidence l’influence de paramètres intensifs sur 

cette réduction afin de prévoir les conditions expérimentales les plus favorables à la formation 

du CO tout en évitant la formation de carbone, par réduction électrochimique du CO2. Nous 

présentons dans ce chapitre la méthodologie suivie pour l’établissement des diagrammes 

potentiel-oxoacidité dans des carbonates fondus purs ou en mélange. Puis, une comparaison 

systématique des diagrammes obtenus pour plusieurs eutectiques de carbonates selon 

différentes conditions expérimentales, notamment de température ou de pression, est menée 

afin d’apporter des éléments de réponse à la problématique de la réduction du dioxyde de 

carbone dans ces carbonates alcalins fondus. La variation de paramètres intensifs (pression, 

température, composition) permet d’appréhender la stabilité des espèces provenant de la 

réduction de CO2 (limitées à CO et C pour notre étude) et de sélectionner l’eutectique le plus 

adéquat pour produire l’une ou l’autre des espèces carbonées [8], [13]–[16]. Nous nous 

intéressons aussi dans ce travail prévisionnel à la réduction de l’eau en hydrogène et à la 

possibilité de réaliser une co-électrolyse de l’eau et du dioxyde de carbone. 
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I.  Intérêt de l’électrolyse à haute température 

Le développement de moyens durables, propres et compétitifs de valorisation du dioxyde de 

carbone par réduction est envisageable pour répondre à l’accumulation du dioxyde de carbone 

dans l’atmosphère. La transformation du dioxyde de carbone par électrolyse à température 

élevée apparaît comme une solution intéressante d’un point de vue énergétique et 

environnemental. 

La réduction du dioxyde de carbone peut être schématisée par les réactions suivantes : 

CO2(g) = CO(g) + 
1

2
O2(g) 

(2. 1) 

CO(g) = C(gr) + 
1

2
O2(g) 

(2. 2) 

Nous pouvons aussi envisager la réduction du dioxyde de carbone directement en carbone 

graphite selon la réaction : 

CO2(g) = C(gr) + O2(g) (2. 3) 

Dans le cadre de cette étude, nous nous intéressons, principalement, à la possibilité de former 

du monoxyde de carbone CO. L’objectif est de pouvoir utiliser ce gaz par la suite comme 

combustible dans une pile à combustible fonctionnant à haute température par exemple. Pour 

cette raison, nous allons étudier les grandeurs thermodynamiques relatives à l’équation (2.1) en 

fonction de la température afin d’évaluer la possibilité de réaliser cette réaction. 

L’énergie nécessaire à la dissociation des molécules de CO2 (g) correspond à la variation 

d’enthalpie de la réaction, (rHT°). Cette énergie peut être apportée de deux façons : sous forme 

électrique, elle correspond à la variation d’enthalpie libre de la réaction (rGT°), et sous forme 

thermique, elle correspond au produit de la température T et de la variation d’entropie, TrST°. 

L’expression de l’enthalpie libre standard associée à la réaction de réduction (2.1) est la 

suivante : 

 ∆𝑟𝐺𝑇
° =  ∆𝑟𝐻𝑇

° − 𝑇 ∆𝑟𝑆𝑇
°  (2. 4) 

Si l’on souhaite effectuer une électrolyse, il est nécessaire d’apporter une énergie importante 

pour réaliser la réaction non spontanée. L’énergie totale (rH°), l’énergie électrique nécessaire 

(rG°) ainsi que la demande énergétique (TrS°) ont été calculées et représentées en fonction 

de la température sur la Figure 2.1 (courbes rouges), à partir des données du Barin [17].  



Chapitre II : Etude thermodynamique prévisionelle 

52 

 

 

Figure 2.1 : Demande d’énergie pour l’électrolyse du CO2 (x) et de la vapeur d’eau (+), en fonction 

de la température dans les conditions standards, avec (tirets) : H, demande totale d’énergie, (ligne 

continue) : G, demande en énergie électrique et (pointillés) : Q =TS, demande de chaleur [16]. 

 

Cette représentation montre que l’énergie totale (rHT°) est quasiment constante pour 

l’électrolyse du CO2
 dans la gamme de température [400-1300K]. Concomitamment, l’énergie 

électrique nécessaire diminue alors que la demande thermique augmente. Il parait donc 

intéressant de travailler à haute température, car l’énergie sous forme de chaleur revient 

financièrement moins chère que l’électricité. 

L’intérêt de faire de l’électrolyse à haute température a été largement démontré et étudié dans 

le cas de l’eau. Ainsi, la formation de H2 est énergétiquement plus intéressante à haute 

température qu’à basse température [18]. Par soucis de comparaison, nous avons réalisé le 

même type de calculs pour la réaction de réduction de l’eau : 

𝐻2𝑂 (𝑔) =  𝐻2(𝑔) + 
1

2
𝑂2(𝑔) (2. 5) 

Les courbes de l’électrolyse de l’eau sont représentées en bleu sur la Figure 1. Contrairement 

au CO2, l’énergie totale (rH°) augmente légèrement avec la température pour l’électrolyse de 

la vapeur d’eau. De la même façon que pour le CO2, l’énergie électrique nécessaire diminue 

alors que la demande énergétique augmente avec l’augmentation de la température. On note 

cependant que le gain énergétique est plus important dans le cas de la vapeur d’eau du fait des 
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valeurs des grandeurs thermodynamiques. D’un point de vue purement électrique, on constate 

que l’électrolyse de CO2 (g) consomme plus d’énergie (rG°) que celle de la vapeur d’eau 

jusqu’à la température de 1093K. Dans la gamme de température 1000-1200K, les enthalpies 

libres des deux réactions deviennent comparables même si le ratio des énergies et donc le gain 

de la haute température reste favorable à l’électrolyse de l’eau. 

Comme nous l’avons évoqué plus tôt, la réduction du CO2 peut conduire à deux espèces 

carbonées simples, le CO et le C. La figure 2.2 montre des enthalpies libres de ces systèmes du 

carbone en fonction de la température.  

  

Figure 2.2 : Enthalpies libres en fonction de la température pour les systèmes de réduction duCO2 

[16]. 

 

Par comparaison aux diagrammes d’Ellingham des oxydes, on note une température d’inversion 

(Tinv) située aux alentours de 971K (698 °C). En fonction de la température, on peut donc 

envisager une réduction en une ou deux étapes conduisant à la formation de CO ou de C. La 

production du CO sera favorable à des températures allant jusqu’à Tinv, alors que la formation 

directe de carbone pourrait être la réaction prédominante à des températures plus élevées que 

Tinv. Toutes ces considérations ne prennent pas en compte d’autres composants du carbone tels 

que le méthane ou des dérivés par souci de simplification des calculs.  
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Ces résultats confirment l’intérêt du travail à haute température pour l’électrolyse de CO2. 

L’électrolyse de la vapeur d’eau est aussi plus avantageuse à haute température. Les valeurs des 

énergies nécessaires obtenues pour ces deux électrolyses sont comparables. Cela permet 

d’envisager sérieusement la possibilité de faire par la suite la co-électrolyse de H2O et de CO2. 

Théoriquement, il est envisageable de former du gaz de synthèse (CO+ H2) même si ce n’est 

pas le but principal de cette étude. Le gaz de synthèse est utilisé pour produire des 

hydrocarbures synthétiques grâce au procédé industriel dit de Fischer-Tropsch.  

Dans les conditions expérimentales de cette étude, la réduction du CO2 devrait être possible 

dans les électrolyseurs à carbonates fondus d’autant que les piles à combustibles à carbonates 

fondus (MCFC) fonctionnent déjà en présence de CO2 dans des gammes de températures 

comprises entre 450 et 700°C. Il est donc envisageable de produire du carbone ou du CO. Il 

faut tout de même garder à l’esprit que nous nous sommes limités à ces deux composés réduits 

sans prendre en compte la réaction de Boudouard (𝐶(𝑠) + 𝐶𝑂2(𝑔) = 2 𝐶𝑂(𝑔)), ni la formation 

de composés carbonés hydrogénés ou plus complexes. 

Pour finir, les carbonates alcalins fondus présentent un intérêt certain pour la réalisation des 

réactions de réduction de H2O et de CO2 car ces espèces y sont solubles [19]–[22] et peuvent-y 

être réduites comme montré dans le chapitre I. Il est donc nécessaire d’étudier de manière 

approfondie les propriétés de ces sels fondus, purs ou en mélanges, et notamment de s’intéresser 

aux diagrammes de stabilité électrochimique des espèces (ou diagrammes potentiel-oxoacidité). 
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II. Stabilité électrochimique dans les carbonates fondus 

II.1. Domaine d’oxoacidité des carbonates alcalins fondus 

II.1.1. Cas des sels purs  

La constante associée à l’équilibre d’autodissociation des carbonates fondus a été définie au 

chapitre I (III.1.2 : Notion d’oxoacidité : constante d’autodissociation). Pour rappel, elle est 

associée à l’équilibre d’autodissociation suivant : 

𝑀2𝐶𝑂3(𝑙)   

𝐾∗

→ 
← 𝑀2𝑂(𝑠) + 𝐶𝑂2(𝑔) 

(1. 7) 

La constante K* se calcule aisément grâce aux enthalpies de formation des espèces selon : 

𝐾∗ = 𝑒𝑥𝑝 (
∆𝑓𝐺°(𝑀2𝐶𝑂3(𝑙)) − ∆𝑓𝐺°(𝑀2𝑂(𝑠)) − ∆𝑓𝐺°(𝐶𝑂2(𝑔))

𝑅𝑇
) 

(1. 11) 

Elle s’exprime aussi en fonction des activités des espèces sachant que dans un sel pur, l’activité 

des ions carbonate, a (M2CO2) est égale à l’unité. 

𝐾∗ = 𝑎(𝑀2𝑂)𝑃(𝐶𝑂2)/𝑎(𝑀2𝐶𝑂3) (1. 12) 

Les valeurs de ces constantes vont nous donner une indication sur l’étendue du domaine 

d’oxoacidité de chaque sel, en fonction de la température. La connaissance du domaine 

d’oxoacidité permet par la suite, à travers l’établissement de diagrammes potentiel-oxoacidité, 

de déterminer les domaines de potentiels dans lesquels les réductions de CO2 ou de CO sont 

possibles. Les valeurs calculées des pK* des trois principaux sels purs sont présentées dans le 

Tableau 2. et sont comparables à celles retrouvées dans la littérature [23], [24]. 

 Tableau 2.1 : Valeurs calculées des pK* = - log(K*) à différentes températures dans les trois 

carbonates alcalins fondus purs. Les limites du domaine correspondent au bain saturé d’oxyde alcalin 

(limite basique) et à la saturation en espèce acide fixée à P(CO2) = 1bar.  

T (°C) pK*(Li2CO3) pK*(Na2CO3) pK*(K2CO3) 

750 3,04 
3,54 [24] 

  

900 2,35 6,99 11,99 

927 2,30 
2,34 [23]  

6,69 
6,73 [23]  

9,14 
9,30 [23] 

 

Pour un même sel, lorsque la température augmente, la constante d’autodissociation diminue. 

Cela signifie que le domaine d’oxoacidité est réduit, comme le montre la figure 2.3. 
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Figure 2.3 : Représentation du pKd* en fonction de la température 

Chaque sel a son propre domaine d’oxoacidité à une température donnée. Parmi les trois sels 

purs étudiés, le carbonate de lithium fond à la plus basse température et a le plus petit domaine 

d’oxoacidité. L’étendue du domaine d’oxoacidité du carbonate de sodium est intermédiaire. Le 

carbonate de potassium a le plus grand domaine d’oxoacidité. A 900 °C, il est cinq fois 

supérieur à celui du carbonate de lithium et plus  d’une fois et demi supérieur à celui du 

carbonate de sodium. Malgré son large domaine d’oxoacidité, son point de fusion reste trop 

élevé pour pouvoir l’utiliser pur. Les températures de fusion des sels purs étant élevées, il est 

plus intéressant d’un point de vue économique et de risque de dégradation des matériaux 

d’électrode, de travailler à température plus basse.  

Utilisés sous forme de mélanges, les carbonates alcalins forment des eutectiques dont la 

température de fusion est abaissée par rapport à celle des sels purs. Intéressons-nous alors aux 

constantes d’autodissociation des eutectiques binaires et de l’eutectiques ternaire. 

 

II.1.2. Cas des eutectiques 

Dans le cas des mélanges eutectiques, nous avons calculé les constantes d’acidité 

conditionnelles Kd
* = a(M2CO3).K*, l’activité du mélange n’étant plus égale à l’unité mais fixée 

(voir chapitre I). 

Comme le montre le Tableau 2.2, l’étendue du domaine d’oxoacidité est nettement diminuée 

par l’effet de la température. La température de base qui permette de comparer tous les 

eutectiques est 750 °C. A cette température, l’eutectique présentant le plus grand domaine 

d’oxoacidité est Na-K. (9,14). C’est la même valeur que pour K2CO3 pur à 927 °C. Le mélange 

de sels est donc bénéfique du point de vue de la chaleur demandée pour la fusion. Les autres 

eutectiques (binaires ou ternaire) ont tous une constante d’autodissociation proche de 3,5 à 

750 °C. Ces valeurs sont supérieures à celles de Li2CO3 qui est de 2,30 à 927 °C, ou encore de 

3,04 à 750 °C. Les eutectiques binaires qui sont à base de lithium ont effectivement un domaine 

accessible restreint mais il augmente rapidement quand la température diminue jusqu’à la 

température optimale, voisine de la température de fusion. L’eutectique ternaire permettant de 

réduire considérablement la température de travail et possède un domaine d’oxoacidité étendu 
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(8,26 à 450 °C) comme celui de Na-K à 750 °C (9,14). Plusieurs auteurs [1], [14], [19], [25]–

[29] ont utilisé cet eutectique ternaire. 

 

Tableau 2.2 : Domaine d'oxoacidité accessible (pKd
*) pour des eutectiques de carbonates fondus entre 

450 et 750°C. 

T (°C) Li-Na-K 

(45,5:31,5:25 mol. %) 

Li-K 

(62:38 mol. %) 

Li-K 

(42,7:57,3 mol. %) 

Li-Na 

(52:48 mol. %) 

Na-K 

(56:44 mol. %) 

450 8,26     

500 7,25 7,25 7,60   

550 6,37 6,36 6,70 6,37  

600 5,6 5,58 5,91 5,59  

650 4,92 4,89 5,22 4,91  

700 4,31 4,28 4,59 4,30  

750 3,41 3,37 3,67 3,39 9,14 

 

CO2 est un oxoacide dans les carbonates alcalins fondus. Un domaine d’oxoacidité restreint 

rapproche la borne de précipitation de l’oxyde le plus stable (limite basique) de la borne acide 

(pression de CO2 fixée). Il convient pour l’étude de la réduction électrochimique du CO2 d’avoir 

une étendue d’oxoacidité la plus grande possible afin d’obtenir des domaines d’existence 

d’espèces suffisamment larges pour espérer les observer expérimentalement. La température 

optimale des mélanges de carbonates sera proche de leur température de fusion (en général, 

environ 50 °C au-dessus). 

 

II.2. Diagrammes potentiel-oxoacidité  

Nous avons démontré que d’un point de vue thermodynamique, la réduction du CO2 en CO 

était envisageable et économiquement intéressante à haute température, au moins jusqu’à 

700 °C, au-delà la réduction conduirait préférentiellement à la formation de carbone. Les 

carbonates fondus apparaissent comme des milieux privilégiés pour ce type d’étude car ils 

fondent à des températures élevées (dans des gammes de 700 à 900 °C) et leur équilibre 

d’autodissociation met en jeu du CO2. En effet, quelques auteurs [14], [30] ont réalisé la 

réduction électrochimique du CO2 dans un sel de carbonate de lithium pur à température élevée 

pour obtenir du CO à 900 °C [13] ou du carbone à 840 °C [30]. Néanmoins, ces hautes 

températures ont une incidence sur le coût des matériaux utilisés et leur durée de vie. Ainsi, les 

eutectiques de carbonates alcalins fondus apparaissent plus intéressants pour l’application 
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recherchée car présentent des températures de fusion abaissées (400 < T < 700°C). Afin de 

prévoir le comportement électrochimique des systèmes du carbone dans les carbonates alcalins 

fondus, nous allons calculer et tracer des diagrammes potentiel-oxoacidité pour différents 

milieux. 

 

II.2.1. Définition  

Dans l’eau, l’étude des réactions d’oxydo-réduction et de la stabilité des espèces formées est 

thermodynamiquement prévisible à l’aide des diagrammes potentiel-pH. Dans les carbonates 

fondus, l’équivalent de ces diagrammes est le diagramme potentiel-oxoacidité. Ces diagrammes 

potentiel-oxoacidité représentent la variation des potentiels d’équilibre de différents systèmes 

redox, par rapport à l’oxoacidité de l’électrolyte, soient les courbes E = f (pO2-). Or comme 

nous l’avons vu au chapitre I, à partir de l’équilibre de dissociation, l’activité des ions oxydes 

est simplement liée à la pression partielle de CO2 dans le milieu (2. 6). Cette variable est plus 

pertinente pour notre étude et facilement accessible expérimentalement c’est pourquoi les 

diagrammes potentiel-oxoacidité seront représentés comme la variation du potentiel en fonction 

de l’inverse du logarithme de la pression partielle de CO2, soit E = f (- log P (CO2)).  

 𝑎𝑂2− = 
𝐾𝑑
∗

𝑃𝐶𝑂2
 (2. 6) 

 

Par conséquent, les limites de l’axe des abscisses sont fixées. D’un côté on trouve la limite 

oxoacide où P (CO2) est arbitrairement fixée à 1 bar, de l’autre on trouve la limite oxobasique 

qui fait intervenir l’oxyde alcalin le plus stable thermodynamiquement et qui précipite donc en 

premier. Les largeurs en abscisses correspondent donc au pKd
*. Dans les carbonates alcalins 

fondus, les espèces les plus oxydantes sont celles mettant en jeu les systèmes de l’oxygène et 

en particulier les ions oxyde (O2-), superoxyde (O2
-) en milieu neutre, ou peroxyde O2

2- en 

milieu oxobasique, et qui sont mises en jeu dans les couples : M2O/O2 (-II/0),                       

M2O/MO2 (-II/-I/2) et M2O/M2O2 (-II/-I). Les espèces les plus réductrices sont les métaux 

alcalins et les systèmes du carbone tels que (CO2/CO, CO2/C, CO/C) selon le niveau 

d’oxoacidité. La figure 2.4 présente un schéma général d’un diagramme potentiel-oxoacidité 

dans le cas des carbonates fondus. 
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Figure 2.4 : Diagramme potentiel-oxoacidité pour les carbonates fondus. 

 

L’enjeu de l’établissement de ces diagrammes est le choix d’une électrode de référence afin 

d’effectuer les calculs thermodynamiques. Nous avons choisi de référer tous les potentiels à 

une électrode mettant en jeu le système O2/O
2 : 

1

2
𝑂2 + 2𝑒

− = 𝑂2− (2. 7) 

L’expression du potentiel du couple redox considéré est la suivante : 

𝐸𝑂2 𝑂2−⁄ = 𝐸𝑂2 𝑂2−⁄
° + 

2,3 𝑅𝑇

2𝐹
 log  [

(𝑃𝑂2)
1
2⁄

𝑎𝑂2−
] 

(2. 8) 

Nous choisissons de considérer arbitrairement que ce potentiel de référence est nul. 

L’inconvénient de ce choix est que chaque sel aura une référence propre puisque les ions oxydes 

sont en fait liés à la forme M2O avec M le métal alcalin. Par conséquent, il ne sera pas possible 

de comparer les potentiels les uns par rapport aux autres dans différents carbonates fondus dans 

la majorité des cas. 

Afin d’évaluer la stabilité thermodynamique des espèces du carbone susceptibles d’être 

présentes dans divers carbonates fondus (i.e. C (0), CO (II), CO2 (IV)), il est nécessaire d’établir 

les réactions redox envisageables et d’en calculer les potentiels à l’équilibre. Dans le cadre de 

cette étude, nous nous focaliserons sur la partie réduction (essentiellement des espèces du 

carbone), la partie oxydation ayant été largement décrites dans la littérature [24], [31]–[34]. 
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II.2.2. Réactions de réduction dans les carbonates 

Cette étude se focalise sur les réactions de réduction possibles, en particulier sur la réduction 

du dioxyde de carbone, de l’ion alcalin M+ et éventuellement d’autres espèces pouvant se 

trouver dans le milieu comme l’eau. Nous allons détailler les réactions de réduction mises en 

jeu. En particulier, la réduction du CO2 en CO : 

CO2 + 2e
− → CO +  O2− (2. 9) 

L’équation du potentiel de Nernst est la suivante : 

𝐸𝐶𝑂2 𝐶𝑂⁄ = 𝐸𝐶𝑂2 𝐶𝑂⁄
° − 

2,3 𝑅𝑇

2 𝐹
 𝑙𝑜𝑔(𝑃𝐶𝑂) +  

2,3 𝑅𝑇

2 𝐹
 𝑝𝑘𝑑

∗ +
2,3 𝑅𝑇

𝐹
𝑙𝑜𝑔(𝑃𝐶𝑂2) (2. 10) 

Le potentiel standard du couple CO2/CO peut aisément être calculé à partir des enthalpies libres 

de formation des espèces. Toutes les expressions des potentiels de Nernst sont décrites dans nos 

deux articles, Thermodynamic and experimental approach of electrochemical reduction of CO2 

in molten carbonates, publié dans International Journal of Hydrogen Energy en 2014 [35] et 

CO2 electrochemical reduction into CO or C in molten carbonates: a thermodynamic point of 

view, publié en 2015 dans Electrochimica Acta [16] situés respectivement en fin de chapitre IV 

et en fin de ce chapitre.  

 

II.2.3. Description d’un diagramme potentiel-oxoacidité 

Les expressions des potentiels de Nernst sont des fonctions linéaires de –log (P(CO2)). Seules 

leurs pentes diffèrent et dépendent de la température. De plus, les ordonnées à l’origine peuvent 

dépendre de plusieurs paramètres (la température, le pKd
* ou la pression partielle des autres gaz 

présents). Par conséquent, les droites peuvent être sécantes en certains points et ainsi former 

des domaines d’existence des espèces. En conséquence, les domaines d’existence ou de 

prédominance des espèces (C, CO, CO2, H2, H2O) seront plus ou moins étendus. L’allure 

générale du diagramme obtenu à l’aide de ces équations, est représentée sur la figure 2.5. 
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Figure 2.5 : Allure générale d'un diagramme potentiel-oxoacidité dans un carbonate alcalin fondu. 

 

A l’aide de quelques exemples, nous avons choisi d’étudier en détails l’influence des paramètres 

intensifs (T, Pi, xi) sur les domaines d’existence des espèces du carbone et nous attacherons une 

attention particulière au domaine d’existence du CO. 
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III. Etude thermodynamique de la réduction du CO2 et de H2O 

Les différents paramètres influençant les diagrammes potentiel-oxoacidité sont présentés tout 

d’abord dans les carbonates alcalins purs avant leurs mélanges eutectiques. 

III.1. Cas des sels purs  

Le premier article Thermodynamic and experimental approach of electrochemical reduction of 

CO2 in molten carbonates, que nous avons publié dans International Journal of Hydrogen 

Energy en 2014 [35] est focalisé sur la determination des diagrammes thermodynamiques des 

carbonates purs. Nous faisons ressortir ici les principales conclusions. 

III.1.1. Influence de la nature du sel 

Nous allons présenter les trois principaux carbonates alcalins que sont le carbonate de lithium, 

Li2CO3, le carbonate de sodium, Na2CO3, et le carbonate de potassium, K2CO3. Ces sels, ayant 

des températures de fusion différentes, nous avons choisi de les comparer à une température 

commune, à laquelle ils sont tous fondus soit 927°C (1200 K) même si cette température ne 

sera jamais une température de travail adéquate. A cette température, le carbonate de potassium 

présente la plus grande oxoacidité suivi du carbonate de sodium et enfin du carbonate de lithium 

(cf. II.1.1. Cas des sels purs). Ceci est dû au fait que l’oxyde Li2O est l’oxyde le plus stable et 

K2O le moins stable. La figure 2.6 présente une superposition des diagrammes potentiel-

oxoacidité des trois sels purs à 927 °C, dans la zone de réduction du CO2 et de l’ion métallique 

M+ pour une pression partielle de CO de 0,1 bar. Il est à rappeler que le choix de l’électrode de 

référence impose que les potentiels ne sont pas comparables. Mais l’allure générale nous permet 

de comparer les domaines d’existence de CO et de C. 

Tout d’abord, nous constatons que la formation de CO est possible dans tout le domaine 

oxoacide/oxobasique du carbonate de lithium alors qu’elle ne sera possible qu’en milieu 

oxoacide et neutre dans le carbonate de sodium et uniquement en milieu oxoacide dans le 

carbonate de potassium. Le potentiel de réduction du Li+ en Li étant très bas, il n’est donc pas 

représenté sur cette figure. 

L’étendue du domaine d’oxoacidité ne semble donc pas être un critère permettant de favoriser 

radicalement la formation de CO dans les sels purs mais la figure 2.6 met en évidence la 
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nécessité de travailler à pressions partielles de CO2 élevées (qui tendant vers 1 bar dans nos 

conditions d’études) pour former du CO. Nous constatons que la formation du carbone, C, est 

possible dans tous les sels purs. Néanmoins, elle n’est pas possible en une seule étape de 

réduction du CO2 dans le carbonate de lithium alors qu’elle le sera dans les milieux oxabasique 

pour K2CO3 et neutre à oxobasique pour Na2CO3.  

 

Figure 2.6 : Comparaison schématique de l’oxoacidité des trois sels purs à 927 °C 

pour P (H2O/H2) = 1 et P (CO) = 0,1 bar. 

Comme nous l’avons évoqué, les droites du diagramme potentiel-oxoacidité sont dépendantes 

de la température ainsi que des pressions partielles des gaz, ce que nous allons étudier en détails 

dans les sous-sections suivantes. 

III.1.2. Influence des pressions 

Etudions maintenant l’influence de la pression partielle de CO sur les droites du diagramme,  

ainsi que l’influence de l’eau, qui dans les conditions de température, sera sous forme vapeur 

et réductible en dihydrogène. Nous commencerons par fixer une pression partielle de CO et 
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feront varier le rapport P(H2O)/P(H2) puis nous ferons l’inverse afin d’étudier les pressions 

séparément. 

III.1.2.a. Pressions partielles de la vapeur d’eau H2O et de H2 

La vapeur d’eau pouvant être présente dans notre système pour différentes raisons nous avons 

choisi d’étudier le couple H2O/H2 dans le diagramme potentiel-oxoacidité. Ainsi, la figure 2.7 

représente l’effet des pressions de vapeur d’eau et de dihydrogène sur le carbonate de potassium 

à 927 °C, pour une pression de CO fixée à 0,1 bar. La réaction de réduction est la suivante : 

𝐻2𝑂 + 2 𝑒
− = 𝐻2 + 𝑂

2− (2. 11) 

Le couple est représenté dans le diagramme par une droite de pente décroissante et de 

coefficient directeur - 2,3RT/2F d’après l’équation du potentiel de Nernst : 

𝐸𝐻2𝑂 𝐻2⁄ = 𝐸𝐻2𝑂 𝐻2⁄
° +

2,3 𝑅𝑇

2𝐹
𝑙𝑜𝑔 (

𝑃𝐻2𝑂

𝑃𝐻2
) + 

2,3 𝑅𝑇

2𝐹
𝑝𝑘𝑑

∗ + 
2,3 𝑅𝑇

2𝐹
𝑙𝑜𝑔(𝑃𝐶𝑂2)  

(2. 12) 

 

Figure 2.7 : Effet des pressions de H2O et de H2 sur K2CO3 pour (a) P (CO) = 10-1 bar, 

(e) P (O2) = 1 bar, (b) P (H2O/H2) = 1000, (c) P (H2O/H2) = 10  et (d) P (H2O/H2) = 1 à 927 °C. 
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Il est possible de jouer sur le ratio P (H2O/H2). On constate que la vapeur d’eau se réduit en 

hydrogène à des potentiels plus positifs pour un rapport P (H2O/H2) de 1000, que pour un 

rapport P (H2O/H2) de 1. Donc le domaine de stabilité de l’hydrogène sera d’autant plus grand 

que le ratio P (H2O/H2) est élevé. Ainsi, la coexistence de H2 et de CO formé par réduction du 

CO2 peut s’avérer facilitée et donc cela devrait théoriquement permettre de former du gaz de 

synthèse (CO + H2).  

III.1.2.b. Pression partielle du monoxyde de carbone, CO 

L’effet de la pression partielle du monoxyde de carbone est présenté sur le diagramme potentiel-

oxoacidité du carbonate de lithium à 927 °C sur la figure 2.8. Le rapport des pressions H2O/H2 

est fixé à 1 puisqu’il convient d’étudier séparément l’effet des pressions partielles.  

 

 

Figure 2.8 : Effet de la pression de CO sur Li2CO3 pour (a) P (CO) = 10-1bar, (b) P (CO) = 10-2 bar, 

(c) P (CO) = 10-3 bar, (d) P (CO) = 10-4 bar et (e) P (H2O/H2) =1 à 927 °C. 
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On constate que lorsque la pression de CO diminue, le domaine d’existence de CO augmente 

car les droites des deux couples CO2/ CO et CO/C s’écartent. Les ordonnées à l’origine des 

potentiels redox du couple CO2/CO deviennent plus positives, alors que celles du couple CO/C 

deviennent plus négatives. D’un point de vue purement thermodynamique, dans Li2CO3, la 

réduction électrochimique du CO2 en CO est facilitée à basse pression de CO. En revanche, la 

réduction de CO en C requiert un plus grand apport d’énergie à basse pression de CO qu’à 

pression plus élevée. Augmenter la surface du domaine de CO revient à augmenter la 

probabilité de former du CO et diminue la probabilité de former du C. Nous cherchons ces 

conditions favorables à la formation du CO. Contrairement aux deux autres sels purs, le 

carbonate de lithium est théoriquement intéressant car il ne conduit pas à la réduction directe 

de dioxyde de carbone en carbone graphite à 927 °C même pour une pression de CO de 10-1 bar 

(cf. II.1.1. Cas des sels purs). En effet, les autres sels nécessitent une pression inférieure à 10-2 

bar en CO pour inhiber cette réduction directe à 927 °C. 

De plus, dans l’objectif de faire de la co-électrolyse, on constate que les zones de formation de 

l’hydrogène et du monoxyde de carbone coexistent en petite partie pour P (CO) = 10-2 bar, et 

plus largement pour P (CO) = 10-1 bar. Donc cette zone indique que la formation du gaz de 

synthèse (CO + H2) est thermodynamiquement possible dans ces conditions de température et 

de pression, reste à savoir si ces pressions sont expérimentalement possibles et peuvent conduire 

quantitativement au gaz de synthèse. 

Augmenter l’étendue du domaine de CO revient à augmenter la probabilité de former du CO et 

diminue la probabilité de former du C. La diminution de la pression de CO agit en ce sens. 

Néanmoins il faudra s’assurer que cette pression est compatible avec une production massive 

de CO tout en tenant compte de sa solubilité en milieu carbonate. 

 

III.1.3. Influence de la température 

Comme nous l’avons déjà évoqué, les constantes d’autodissociation des sels dépendent de la 

température ; or, ces grandeurs interviennent dans l’expression des potentiels. De plus, la 

température a un effet sur la pente des droites dans le diagramme d’après les équations des 

potentiels. La figure 2.9 représente la superposition de diagrammes potentiel-oxoacidité de 

Li2CO3 pour trois températures, 927 °C, 800 °C et 750 °C, pour P (CO) = 10-1 bar et 

P (H2O/H2) = 1000. Lorsque la température augmente, les potentiels de réduction sont déplacés 

vers des potentiels plus positifs pour les couples H2O/H2 et CO2/CO et vers les potentiels plus 
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négatifs pour le couple CO/C. L’augmentation de la température entraîne le même sens de 

variation sur les potentiels que la diminution de pression de CO. La diminution du domaine 

d’oxoacidité accessible avec l’augmentation de la température, implique que la formation du 

carbone ne puisse se faire directement par le CO2 mais nécessite la formation de l’intermédiaire 

CO. Le carbone a tendance à se former du côté oxobasique. Donc, plus le domaine d’oxoacidité 

est élargi, plus le carbone aura tendance à se former par réduction directe du CO2. 

 

 

Figure 2.9 : Effet de la température (750 °C, 800 °C et 927 °C) sur Li2CO3 pour P(CO) = 10-1bar et 

P (H2O/H2) = 1 et P (O2) = 1 bar. 

 

III.2. Cas des eutectiques 

Un plus grand nombre d’auteurs utilise les sels fondus sous la forme de mélanges plutôt que 
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sont les mêmes que ceux que nous allons analyser dans les mélanges d’eutectiques : la nature 

des eutectiques, les pressions et la température. 

Le second article CO2 electrochemical reduction into CO or C in molten carbonates: a 

thermodynamic point of view [16] est focalisé sur les diagrammes thermodynamiques de 

carbonates sous forme d’eutectiques. Les principales conclusions de cet article sont résumées 

ci-après et quelques diagrammes supplémentaires sont tracés et décrits. 

III.2.1. Influence de la nature du sel 

Afin d’étudier l’influence de la nature du sel, nous fixons deux paramètres. A savoir, la pression 

de CO (10-2 bar) et la température. 

Une pression supérieure à 10-2 bar est écartée car dans ces conditions, le domaine de CO n’y 

est pas observable pour tous les sels (exemple : Li-Na-K à 450 °C). La température est fixée à 

750 °C, valeur la plus basse permettant de comparer tous les eutectiques sous leur forme fondue. 

Comme nous l’avons mentionné, les valeurs absolues des potentiels ne sont pas comparables 

nous avons donc choisi de comparer les sels en regardant l’étendue du domaine d’existence du 

CO. Nous constatons que le domaine d’existence du CO présente toujours la même superficie 

quel que soit le mélange binaire ou ternaire. Néanmoins, les domaines entiers étant liés au pKd
* 

de chaque mélange (valeurs Tableau 2.2), on peut conclure qu’à une même température, la 

proportion de CO dans tout le domaine est d’autant plus grande que le mélange contient du 

lithium, soit : 

% CO : Li62K > Li52Na > Li45,5NaK > Li42,7K 

La plus petite proportion est celle dans le mélange ne contenant pas du tout de lithium, soit Na-

K. Dans tous les cas, l’obtention de CO sera d’autant plus aisée que l’on travaille en milieu 

oxoacide. 

Si l’on trace les diagrammes potentiels-oxoacidité pour la température la plus basse ou la plus 

classiquement utilisée, de chacun des eutectiques, nous constatons que pour une pression fixée 

de CO à 0,01 bar, la formation de CO dans Li-Na-K n’est possible qu’en milieu très acide (les 

10 premiers pourcents) à 450°C alors que pour Li-Na et les deux eutectiques Li-K (550 °C) la 

formation peut se produire dans les 30% les plus oxoacides du domaine et pour Na-K (750 °C) 

la formation de CO est possible jusqu’à la neutralité. Bien évidemment, ces domaines 

augmentent quand la température augmente mais on s’éloigne des températures optimales des 

mélanges. 
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III.2.2. Influence des pressions partielles 

Poursuivons le raisonnement par l’étude de l’influence des pressions partielles de CO et du 

rapport P (H2O)/P (H2) dans les eutectiques. 

III.2.2.a. Pression partielle du monoxyde de carbone, CO 

Afin de compléter les figures de l’article, l’effet de la pression partielle de CO est présenté ici 

pour Li2CO3-K2CO3 à 750 °C sur la Figure 2.10. Le rapport des pressions de vapeur 

d’eau/hydrogène est fixé à 1000 (e) afin de pouvoir observer plus clairement l’influence de la 

pression de CO. Les valeurs des pressions partielles de CO ont été variées mathématiquement 

de 10-1 à 10-4 bar (droites de a à d) afin de mettre en évidence les phénomènes. Cependant, de 

trop faibles pressions de CO ne seraient pas intéressantes pour la formation de CO d’un point 

de vue expérimental. 

 

Figure 2.10 : Influence de la pression de CO dans le cas de Li2CO3-K2CO3  (62:38 mol. %) à 750 °C 

pour des pressions de CO de (a) 10-1 bar, (b) 10-2 bar, (c) 10-3 bar, (d) 10-4 bar                                                 

et (e) un rapport de pression P(H2O)/P(H2) de 1000. 
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Lorsque la pression de CO diminue, le domaine de CO s’agrandit. En effet, pour le couple 

CO2/CO, la diminution de P (CO) conduit au décalage des potentiels de réduction vers les 

valeurs positives, tandis que pour le couple CO/C, les potentiels de réduction sont décalés vers 

les valeurs les plus négatives. Par exemple, la réduction du CO2 en CO est facilitée à basse 

pression de CO. Elle commence à -0,26 V vs. Li2O/O2 (P (CO2) = 1 bar) pour une                                

P (CO) = 10-4 bar comparé à -0,56 V vs. Li2O/O2 pour une P (CO) = 10-1 bar. 

A l’opposé, la réduction du CO en C est facilitée pour les hautes pressions de CO, elle 

commence à -0,81 V vs. Li2O/O2 (P (CO2) = 1 bar) pour une P (CO) = 10-1 bar comparé à 

- 1,1 V vs. Li2O/O2 pour une P (CO) = 10-4 bar. Lorsque le domaine de CO s’agrandit sous 

l’influence de la diminution de la pression de CO, le domaine du carbone se réduit. La réduction 

directe de CO2 en carbone graphite est facilitée aux plus hautes pressions de CO puisque le 

domaine d’existence de CO est de faible extension. La réduction directe du CO2 en C a lieu en 

milieu oxobasique et est vite limitée par la réduction de l’ion métallique.  

Dans les autres mélanges binaires contenant du lithium, ce comportement est identique. Seul le 

comportement dans Na-K est un peu différent car la réduction directe de CO2 en C est possible 

dès le  milieu oxoacide à P (CO) = 0,1 bar, en milieu neutre et oxobasique pour                                    

P (CO) = 0,01 bar et en milieu oxobasique pour les pressions plus faibles. Pour le mélange 

ternaire, la réduction directe est possible dès le milieu oxoacide pour P (CO) = 0,01 bar, dès le 

milieu neutre pour P (CO) = 0,001 bar en en milieu oxobasique pour les valeurs plus faibles.  

A rapport P (H2O/H2) de 1000, plus le domaine de CO est étendu, plus la probabilité de former 

du gaz de synthèse est grande cependant nous avons vu que le domaine d’existence de CO est 

d’autant plus grand que la pression est faible. Il faudra donc vérifier que la formation peut être 

quantitative dans ces conditions.  

 

III.2.2.b. Rapport P (H2O/H2) 

L’effet du rapport de pressions H2O/H2 est présenté dans l’article pour Li-Na à 550 °C pour une 

pression partielle de CO fixée à 10-2 bar et des rapports de P (H2O/H2) de (a) 1000, (b) 10 

et (c) 1.  

Plus le rapport est élevé, plus la réduction de la vapeur d’eau a lieu à des potentiels moins 

réducteurs. La coexistence de CO et de H2 a lieu dans sur l’ensemble du domaine oxoacide pour 

le rapport de 1000. Mais lorsque ce rapport diminue, la réduction de la vapeur d’eau se tient à 

des potentiels plus réducteurs et CO peut coexister soit avec la vapeur d’eau, soit avec 
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l’hydrogène. On en déduit que la formation de gaz de synthèse serait plus favorable à des 

rapports élevés de P (H2O)/P (H2) et pour des hautes pressions partielles de CO. Ce 

comportement est identique quel que soit le mélange eutectique utilisé et, en général, dès que 

le mélange contient du lithium, CO coexiste toujours avec H2 quelle que soit la température 

pour les grands rapports P (H2O)/P(H2). En revanche, dans Na-K, le CO existe avec H2 et H2O 

quelles que soient les conditions et il ne sera donc pas un bon candidat pour la co-électrolyse. 

 

III.2.3. Influence de la température 

En complément des observations faites pour les mélanges binaires Li-K et Na-K de l’article 

joint, les figures 2.11 représentent la superposition de diagrammes potentiel-oxoacidité de 

Li2CO3-Na2CO3-K2CO3  pour trois températures, 450 °C, 550 °C et 650 °C, avec 

P (CO) = 10-2  bar et P (H2O/H2) = 1. La température a le même effet sur les sels purs que sur 

les eutectiques. Elle tend à déplacer les potentiels de réduction vers des valeurs plus positives 

pour les couples H2O/H2 et CO2/CO et vers des valeurs plus négatives pour le couple CO/C. 

La diminution du domaine d’oxoacidité accessible avec l’augmentation de la température, 

implique que la formation du carbone ne puisse se faire directement par le CO2 mais nécessite 

la formation de l’intermédiaire CO. Le carbone a tendance à se former du côté oxobasique. 

Donc, plus le domaine d’oxoacidité est élargi, plus le carbone aura tendance à se former par 

réduction directe du CO2. 
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Figures 2.11: Effet de la température (450 °C, 550 °C et 650 °C) sur Li2CO3-Na2CO3-K2CO3  pour 

P (CO) = 10-2 bar et P (H2O/H2) = 1. (A) Diagramme complet, (B) Zoom sur la zone de réduction. 

-1,60

-1,10

-0,60

-0,10

0,40

-1,00 0,00 1,00 2,00 3,00 4,00 5,00 6,00 7,00 8,00 9,00

E
  
(V

 /
(L

i 2
O

/O
2
))

- log (P(CO2))

K+/K

C
O

2
g
az

L
i 2

O
 s

at
.

H2O/H2

P (CO) = 10-2 bar
CO/C

450 °C550 °C650 °C

(A)

CO2/CO

P(CO) = 10-2 bar

CO2/Cgr

-1,10

-1,00

-0,90

-0,80

-0,70

-0,60

-0,50

-0,40

-0,50 0,50 1,50 2,50 3,50 4,50

C
O

2
g
az

CO2/Cgr

P (CO) = 10-2 bar
CO2/CO

P (CO) = 10-2 bar

CO/C

450 °C

550 °C

650 °C
H2O/H2

- log (P(CO2))

E
  
(V

 /
(L

i 2
O

/O
2
))

(B)



Chapitre II : Etude thermodynamique prévisionelle 

73 

 

IV. Conclusions 

 

Les diagrammes potentiel-oxoacidité en milieu carbonates fondus permettent de déterminer le 

domaine de stabilité ou les domaines d’existence des différentes espèces du carbone et de 

l’oxygène associées à des couples redox. Ils représentent la variation des potentiels d’équilibre 

des systèmes redox relatifs aux espèces mentionnées par rapport à l’oxoacidité de l’électrolyte 

(E = f (pO2-) ou E = f (-log P(CO2))). Les couples redox étudiés sont les suivants dans notre cas 

sont les couples coté réduction soit, CO2/CO (IV/II), CO2/C (IV/0), CO/C (II/0) et M+/M.  

Le choix de la nature des carbonates fondus dépend de la réaction à favoriser. Dans le cas de 

l’obtention de CO par réduction du CO2 et si possible du gaz de synthèse, il apparaît que c’est 

la synergie de plusieurs paramètres qui détermine la formation de CO et, a fortiori, de CO + H2. 

 

Le carbonate de lithium pur utilisé au-delà de 800 °C favorise la formation de CO pour une 

pression de CO élevée (10-1 bar). Ce milieu permet d’éviter la réaction de réduction directe du 

CO2 en C ; cependant, sa température de fusion est élevée et son domaine d’oxoacidité est très 

restreint. Les carbonates de sodium ou de potassium ont une température de fusion encore plus 

élevée et ne constituent donc pas un choix adéquat. Il est ainsi préférable d’opérer dans des 

eutectiques de carbonates fondus combinant une étendue confortable d’oxoacidité et une 

température relativement basse.  

La réduction directe du CO2 en carbone a lieu en milieu plutôt oxoabasique tandis que la 

réduction du CO2 en CO, du côté oxoacide. A pression constante de CO, l’augmentation du 

rapport P (H2O/H2) facilite la formation de gaz de synthèse. L’augmentation de la température 

et la diminution de la pression partielle de CO ont tous les deux les mêmes effets, à savoir, 

l’augmentation du domaine de CO. Lors de la diminution de la pression de CO, le domaine de 

CO s’agrandit ce qui réduit le domaine du carbone. Une pression élevée de vapeur d’eau et une 

faible pression de CO facilitent la formation de gaz de synthèse. Cependant, la pression de CO 

est liée à sa formation par réduction du CO2, qui à son tour est dépendante de la solubilité du 

CO2 dans les carbonates fondus. Ce n’est pas un paramètre simple à déterminer et pour obtenir 

des conditions réalistes, il est nécessaire d’avoir des données expérimentales fiables sur la 

solubilité des gaz. 

Les températures de fusion des sels contenant du lithium sont significativement plus basses que 

celles de l’eutectique Na-K. Ainsi, la formation de CO serait plus facile dans Li-K, tandis que 
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la formation du carbone serait plus facile dans Na-K. Les eutectiques à base de lithium ont des 

comportements proches à température et P (CO) données. L’intérêt de l’eutectique ternaire,     

Li-Na-K, est d’abaisser la température de travail. Chaque sel a des propriétés spécifiques, 

notamment de solvatation, qui ont une influence significative sur les solubilités du CO2, du CO 

et de H2. Les prévisions thermodynamiques constituent un outil de choix pour orienter les 

études expérimentales qui sont lourdes à mettre en œuvre. Cette étude thermodynamique reste 

cependant une première étape, qui peut être affinée par l’existence de données expérimentales 

sur les solubilités (ce qui fait l’objet du chapitre III), mais ne tient évidemment pas compte de 

la nature de l’électrode de travail et des cinétiques réactionnelles (aspect abordé dans le 

chapitre IV).  
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La connaissance des propriétés physico-chimiques des carbonates alcalins et leurs 

mélanges est indispensable pour une bonne compréhension de ces milieux électrolytiques. La 

solubilité du dioxyde de carbone dans les carbonates alcalins est un paramètre clef dans le 

captage de CO2 et sa réduction électrochimique dans ces milieux. La détermination 

expérimentale de cette valeur à différentes pressions et températures permettrait d’accéder aux 

constantes de Henry. Ces paramètres, liés aux coefficients de diffusion des espèces 

électroactives et à l’analyse des gaz produits, devraient permettre à plus long terme de calculer 

un rendement faradique de l’électrolyse du dioxyde de carbone en monoxyde de carbone. De 

plus, en intégrant des valeurs réelles de solubilité, il sera possible d’établir des diagrammes 

potentiel-oxoacidité plus réalistes. La difficulté d’obtenir des valeurs fiables de solubilité se 

reflète dans la grande variété de méthodes utilisées et dans la dispersion des données 

expérimentales trouvées dans la littérature. Ce chapitre fait donc le point sur la littérature 

reportant diverses techniques expérimentales sur la solubilité des gaz des les sels fondus et en 

particulier celle du dioxyde de carbone dans les carbonates alcalins. La solubilité du CO y serait 

brièvement abordée. A partir de cette étude, nous avons choisi une technique pour la 

détermination expérimentale de la solubilité du CO2 dans l’eutectique Li6K (62-38 mol%) et 

nous discutons de l’optimisation de mesures avant de donner nos résultats expérimentaux.  
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I. Etat de l’art de la solubilité du CO2 et du CO dans les sels 

fondus 

Entre 1972 et 1975, Field [1] a effectué une revue de la solubilité de quatorze gaz dans des 

divers sels fondus dont le dioxyde de carbone et le monoxyde de carbone. Il distingue dans cette 

revue trois grandes catégories employées pour la détermination de la solubilité. A savoir, 

l’élution, la cryométrie et l’absorption comme montré dans le tableau 3.1. Détaillons chacune 

de ces catégories. 

La cryométrie utilise la dépression du point de congélation du solvant pour déterminer la 

solubilité. Cependant, elle ne permet pas de détecter des systèmes dont la solubilité des gaz est 

inférieure à 10-4 mol. %. Par exemple, la solubilité du CO2 n’a pu être déterminée 

expérimentalement dans les halogénures alcalins par cette technique [2] [3]. 

Pour déterminer la solubilité d’un gaz, l’élution analyse la quantité du soluté gazeux éliminé à 

partir d’une solution saturée. Habituellement, le soluté est épuré de la solution saturée par un 

déplacement hors équilibre à l’aide d’un second gaz qui joue le rôle de gaz vecteur. L’analyse 

du mélange résultant du soluté et du gaz vecteur est réalisée par des méthodes analytiques 

(spectrométrie de masse, chromatographie gazeuse…). Cette méthode nécessite que les 

solutions soient obligatoirement saturées en soluté gazeux sinon les valeurs obtenues sont des 

concentrations. Par exemple, l’élution ne permet pas de déterminer la solubilité du CO2 dans 

les halogénures alcalins avec suffisamment de précision suite à des problèmes 

expérimentaux [2]. 

Concernant l’absorption, la solubilité est déterminée par l’observation des variations de 

propriétés, à la fois dans la phase gazeuse et la phase liquide du solvant. Pour la phase gazeuse, 

ce sont généralement des variations volumétriques ou manométriques. Pour la phase liquide, ce 

sont des variations gravimétriques, ou encore électrochimiques (par exemple la 

voltampérométrie). Le dégazage du solvant est le principal problème de la méthode 

d’absorption. D’un point de vue expérimental, les variations volumétriques ne permettent pas 

de déterminer la solubilité du CO2 dans les halogénures alcalins car le CO2 réagit avec les 

impuretés du mélange. A l’inverse, la thermogravimétrie donne des résultats satisfaisants [2]. 

Dans la méthode d’absorption manométrique, tant que le gaz se solubilise, la pression du soluté 

en phase gazeuse décroit. La saturation est atteinte lorsque la pression ne varie plus. Les 

mesures doivent être réalisées à volume et température constants. 
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Tableau 3.1 : Trois grandes catégories de méthodes pour la détermination de la solubilité des gaz 

dans les sels fondus [1]. 

Catégorie Détermination solubilité Techniques Domaine de validité 

Cryométrie 
Dépression du point de 

congélation du solvant 
Trempe  

Pour systèmes dont les 

concentrations sont  ≥ 10-4  mol % 

Elution 

Analyse de la quantité  

de soluté gazeux éliminé à 

partir d’une solution saturée 

Analytiques  

(spectroscopie de masse, 

chromatographie de phase 

gazeuse, colonnes à bulles...) 

Pour systèmes saturés 

Absorption 

Mesure des variations  

de la phase gaz ou de la 

phase liquide du solvant 

Volumétrique 

Manométrie 

Thermogravimétrie 

Voltampérométrie 

Spectroscopie d’impédance 

Pour systèmes dégazés 

 

La littérature indique que la solubilité du CO2 dans les carbonates alcalins fondus [4]–[6] est 

bien plus élevée que dans les autres sels fondus [7]. Ainsi, malgré les variation des valeurs, il 

s’avère que la solubilité du CO2 dans les carbonates fondus (d’environ 0,5 à 20 10-2 mol L-1 

atm-1 en fonction des conditions, cf Tableau 3.2) est en moyenne 100 fois plus grande que celle 

dans les sels fondus à base de chlorures (e.g. la solubilité du CO2 dans NaCl-KCl (50:50 mol. %) 

est de 8,17  10-4 mol L-1 atm-1 à 1000 °C [6]).  

 

I.1. Solubilité du CO2 dans les carbonates alcalins fondus 

Le Tableau 3.2  regroupe les valeurs de solubilité du CO2 dans des eutectiques de carbonates 

alcalins, obtenues par différentes techniques. Une disparité des solubilités du CO2 dans les 

carbonates fondus est observée selon la technique de détermination employée. A titre 

d’exemple, pour un même sel (Li-Na-K) et une température voisine de 700 °C, les solubilités 

obtenues par élution (colonne à bulles), absorption (mesure manométrique) et cryométrie 

(trempe) diffèrent énormément (respectivement, 20,2 10-2 mol L-1 atm-1,                                       

9,50  10-2 mol L-1 atm-1et 0,360  10-2 mol L-1 atm-1). L’élution semble donner des résultats plus 

élevés, vraisemblablement parce que le dioxyde de carbone est directement au contact du sel et 

traverse la totalité du sel fondu, tandis que le CO2 est simplement acheminé au-dessus des 

carbonates pour la mesure manométrique sans être au contact direct des sels fondus ou alors 

que la mesure est réalisée trop rapidement, l’équilibre de saturation n’étant pas atteint pour la 

mesure par trempe.  
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Les valeurs les plus élevées de solubilité de CO2 dans les sels fondus actuellement connues dans 

la littérature ont été obtenues par élution (colonnes à bulles) [6]. Les colonnes à bulles sont des 

réacteurs optimisés pour l’industrie, dans les procédés de capture et de récupération du CO2 [8]. 

Ainsi, il se pourrait que les auteurs des autres techniques ne soient pas à concentration saturée 

de CO2 dans leurs conditions de détermination opératoires [9], [10], [11], [12], [13], [14]. Ils 

détermineraient donc des valeurs de concentration de CO2 qu’ils nomment quand même 

solubilité. 

Les conditions opératoires jouent donc un rôle important dans la détermination des valeurs dites 

de solubilité, qui sont souvent sous-estimées et ne représentent que des concentrations en 

solutions non saturées. En effet, si la procédure expérimentale diffère au sein de la même 

technique, alors deux valeurs de solubilités sont obtenues. Ainsi, Claes et al. ont obtenu deux 

valeurs de solubilité différentes par titrage potentiométrique : le sel a été dégazé de son CO2 par 

neutralisation (ajout d’oxyde de sodium), ou en effectuant le vide. La neutralisation chimique 

conduit à une valeur presque deux fois plus élevée que celle obtenue par le vide [9]. Le dégazage 

par le vide est choisi pour sa rapidité (10 s requis pour le vide, > 6 h pour la neutralisation), 

c’est donc un paramètre non négligeable dans la détermination de la solubilité. 

Malgré la disparité des valeurs, le tableau 3.6, montre que la solubilité du CO2 dans les 

carbonates alcalins fondus augmente avec la température. La justification de cette variation 

résiderait dans le fait qu’en se solvatant dans les carbonates alcalins, CO2 serait en équilibre 

avec les ions dicarbonates. L’augmentation de la température déplacerait cet équilibre (3. 1) 

vers la droite [4], [5], [9], [15] :  

𝐶𝑂2 + 𝐶𝑂3
2−

→
←𝐶2𝑂5

2− (3. 1) 

Les propriétés physiques (tension de surface, viscosité) pourraient affecter la solubilité du CO2 

dans les carbonates fondus mais dans une moindre mesure. Ainsi, les paramètres clefs affectant 

la solubilité du CO2 seraient la température et la nature des carbonates alcalins fondus [6]. 

Nishina [14] a classifié la solubilité du CO2 selon la nature des sels alcalins fondus. Le CO2 se 

dissolverait mieux par ordre décroissant dans Li-Na < Li-Na-K < Li-K.  
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Tableau 3.2 : Valeurs des solubilités de CO2 dans les carbonates alcalins, à partir des données de la 

littérature.  

Technique de détermination Sels T (°C) 
Solubilité x 10-2 

(mol L-1atm-1) 
Réf 

Colonne à bulles 
Li-K 806 21,2 

[6] 
Li-Na-K 701 20,2 

Manométrique Na-K (58:42 mol. %) 800 18,3 [4] 

Titrage potentiométrique Li-Na-K 700 
9,50 (neutralisation) 

5,50 (vide) 
[9] 

Modélisation électrochimique Li-K 650 0,120 [10] 

Impédance Li-Na-K 700 1,20 [11] 
Thermogravimétrie Li-Na-K 560 9,50 [12] 

Trempe 

Li-Na-K 700 0,360 [13] 
Li-Na (53,3:46,7 mol. %) 

650 

1,33 

[14] 

Li-Na-K 1,08 

Li-K 0,716 
Li-Na (53,3:46,7 mol. %) 

600 

1,09 

Li-Na-K 0,921 
Li-K 0,593 

Li-Na (53,3:46,7 mol. %) 

550 

0,875 

Li-Na-K 0,770 
Li-K 0,481 

Li-Na-K 450 0,500 

 

Nous avons choisi d’utiliser l’absorption pour déterminer la solubilité du CO2 dans les 

carbonates alcalins fondus. Cette technique est la plus facile à mettre en œuvre à moindre coût 

et ne requiert pas la présence d’appareils industrialisés comme dans l’élution, et la cryométrie 

(trempe). La détermination manométrique est la technique la plus simple à mettre en place au 

laboratoire, et nous détaillerons la procédure dans la partie II de ce chapitre. 

 

I.2. Solubilité du CO dans les carbonates alcalins fondus 

Comme le CO2 est réduit en CO, il est justifié de s’intéresser à la solubilité du CO dans les 

carbonates alcalins fondus. Le CO est moins soluble (plus de 100 fois) et moins dense1 que le 

CO2 (cf. tableau 3.3). Donc, il devrait être récupéré majoritairement en phase gazeuse une fois 

produit par réduction électrochimique. Dès lors se pose la question de la séparation des gaz 

(CO2 et CO).  

                                                 

1 A 21 °C sous 1 bar par rapport à l’air, la  masse volumique de CO2 est de 1,52, tandis que la masse volumique 

de CO est de 0,97 d’après encyclopédie des gaz, Air Liquide. 
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Le tableau 3.3 donne quelques valeurs de solubilité du CO dans Li-Na-K à différentes 

températures ainsi que celle du dioxygène ou du diazote que l’on rencontre facilement en milieu 

carbonates fondus. On remarquera que seule la valeur de solubilité du CO2 est obtenue par une 

autre technique expérimentale que la thermogravimétrie, l’utilisation d’une colonne à bulles 

[6]. Bien que les techniques diffèrent, il ressort que le CO2 est largement plus soluble qu’O2, 

CO ou N2, qui eux ont des valeurs de solubilité voisines. Si l’on suppose que la variation de la 

solubilité du CO2 est linéaire avec la température (ce que nous confirmons dans la partie 

résultats), on peut extrapoler les résultats de Nishina obtenus par trempe entre 450 et 650 °C 

[13] pour confirmer les écarts des valeurs de solubilité. En effet, la solubilité du CO2 serait  de 

125  10-4 mol L-1atm-1 soit 145 fois plus que la solubilité du CO.  

Tableau 3.3 : Comparaison des solubilités de CO2, O2, CO et N2 dans Li-Na-K d’après la littérature 

[5], [6], [13]. 

Gaz étudié 700 °C 750 °C 800 °C 850 °C 

 Solubilité x 10-4 (mol L-1atm-1)  

CO2 [6] 2002 à 701 °C     

O2 [13] 2,52 ± 0,24 5,10 ± 0,08 8,47 ± 0,22 15,10 ± 0,53 

CO [13] 0,86 ± 0,10 1,30 ± 0,10 1,75 ± 0,009 2,82 ± 0,18 

N2 [13] 0,69 ± 0,08 1,26 ± 0,07 1,34 ± 0,10 1,71 ± 0,11 

 

De plus, pour tous les gaz du tableau 3.3, la solubilité  augmente avec la température dans la 

gamme 700-850 °C. Cette observation peut s’expliquer, pour le CO de la manière suivante. En 

se solvatant dans les carbonates alcalins, le CO serait en équilibre avec les ions oxalates (3. 2) 

ou avec l’anion CO2
2- (3. 3). L’augmentation de la température déplacerait ces équilibres            

(3. 1) vers la droite [4] : 

𝐶𝑂 + 𝐶𝑂3
2−

→
←𝐶2𝑂4

2− (3. 2) 

𝐶𝑂 + 𝐶𝑂3
2−

→
←𝐶𝑂2

2− + 𝐶𝑂2 (3. 3) 

Et les oxalates seraient eux-mêmes en équilibre avec l’anion CO2
- [16] : 

𝐶2𝑂4
2−

→
←2 𝐶𝑂2

− (3. 4) 

Étudions maintenant l’évolution de la solubilité du CO avec la nature du sel alcalin fondu. Le 

Tableau 3.4 regroupe les valeurs de solubilité du CO déterminées par thermogravimétrie entre 

700 et 850 °C dans cinq carbonates alcalins fondus. Ces résultats permettent de classifier la 

solubilité du CO pour une même température, telle que :  
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Na-K (58:42 mol. %) > Li-Na (53,3:46,7 mol.  %) > Li-K (42,7:57,3 mol. %) > Li-Na-K > Li.  

Ainsi, pour accroître la récupération du CO dans notre application, il est plus judicieux d’utiliser 

un sel qui présente une faible solubilité de CO. Pour raisonner, on pose l’hypothèse que les 

solubilités des gaz déterminées dans les eutectiques du tableau 3.4 [Na-K (58:42 mol. %), Li-

Na (53,3:46,7  mol.  %), Li-K (42,7:57,3 mol. %)] sont identiques à celles des eutectiques que 

nous utilisons [Na-K (56: 44 mol. %), Li-Na (52:48 mol.  %), Li-K (62:38 mol. %)]. Il serait 

donc plus intéressant d’utiliser le sel pur de lithium mais sa température de fusion est trop 

élevée. Ainsi, en considérant uniquement la solubilité de CO, il serait préférable d’utiliser 

l’eutectique Li-Na-K puis Li-K puis Li-Na et en dernier lieu Na-K.  

Tableau 3.4 : Solubilités de CO déterminées par thermogravimétrie d’après la littérature [4], [5], [15]. 

Sel(s) 700 °C 750 °C 800 °C 850 °C 

 Solubilité x 10-4  (mol L-1atm-1) 

Li-Na-K 0,86 ± 0,10 1,30 ± 0,10 1,75 ± 0,009 2,82 ± 0,18 

Li-K (42,7:57,3)  3,25 ± 0,22 4,54 ± 0,39 5,36 ± 0,22 

Li-Na (53,3:46,7)  3,04 ± 0,24 3,68 ± 0,20 5,61 ± 0,20 

Na-K (58:42)   13,30 ± 0,90 20,10 ± 1,60 

Li   0,59 ± 0,09 
 2,25 ± 0,36 

à 825 °C  

I.3. Conclusions 

CO2 est environ 100 fois plus soluble dans les carbonates alcalins que dans les autres sels fondus 

[7]. Le CO2 est y est largement plus soluble que le CO (plus de 100 fois). La solubilité du CO2 

et du CO augmentent avec la température dans les carbonates alcalins fondus. Le principe de 

détermination et la méthode de détermination de la solubilité sont cruciaux car ils permettent 

de déterminer une solubilité apparente si la saturation est avérée. Ce dernier point est crucial et 

pas toujours facile à obtenir. Pour cette raison, nous souhaitons obtenir un ensemble de valeurs 

avec une même technique de détermination en essayant d’assurer la saturation. Nous avons 

choisi de mettre en place une technique d’absorption par mesure manométrique. Nous allons 

donc détailler ce système de mesure utilisé pour déterminer la solubilité du CO2 dans 

l’eutectique LiK (62-38 mol%), entre 650 et 750 °C. 

Nous avons déterminé la solubilité par mesure manométrique en nous inspirant de la littérature 

[15]. Les plateformes et méthodes expérimentales utilisées sont présentées dans cette section.  
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II. Matériels et méthodes 

II.1. Solvant et gaz 

L’eutectique Li2CO3-K2CO3 est un mélange 62-38 (mol %) des deux carbonates alcalins. Ces 

réactifs de pureté supérieure à 99 % sont commercialisés par Sigma-Aldrich. Les carbonates 

sous forme de poudre sont stockés à l’étuve (180 à 200 °C) pendant 24 h au minimum, afin de 

les rendre anhydres. Ils sont ensuite pesés (80 g pour une mesure de solubilité), mélangés, 

introduits dans un creuset mono-compartimenté et replacés à l’étuve pour 24 h. Le CO2 gazeux 

utilisé est fourni par Air Liquide (N 48). Il a une pureté de 99,998 %.  

II.2. Plateformes expérimentales 

Deux plateformes expérimentales sont utilisées et inspirées de celle de Claes et al. [15].  

II.2.1. Première plateforme expérimentale 

La première plateforme représentée en figure 3.1 est composée de quatre parties : 

- (EC) L’arrivée du CO2 depuis une bouteille de CO2 et un débitmètre à bille ; 

- (D) Un ballon de stockage du CO2, dont le volume interne a été calibré avec de l’eau 

avant d’être fixé à l’appareil (ballon de 1 L à fond rond à col rodé 24/29, de marque 

Pyrex, de type Quickfit) ; 

- Un manomètre digital pour mesurer la pression dans la zone voulue (fournisseur Serv’ 

Instrumentation, marque Keller, modèle Léo 1, précision 1 mbar) ; 

- La cellule qui contient le mélange de carbonates alcalins est localisée dans un four 

vertical (A) (West 3800 Gulton).  
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-  

Figure 3.1: Première plateforme de mesure de la solubilité du CO2 basée sur une méthode 

manométrique. 

 

Toutes ces parties sont en acier inoxydable, hormis le ballon de stockage du CO2, et sont à 

température ambiante. Les diamètres interne et externe des tuyaux sont respectivement de 0,4 

et 11,4 mm. Le ballon est solidarisé au tuyau à l’aide d’un bouchon en plastique dur. Si la 

pression à l’intérieur du ballon est bien supérieure à 1 bar, le ballon est éjecté de la plateforme. 

La cellule d’étude est composée d’un creuset en alumine, contenant les carbonates fondus, elle 

est fermée à son sommet par un couvercle en acier réfrigéré par un flux d’eau. Le couvercle 

permet d’introduire un thermocouple et un tube en alumine d’arrivée du CO2 au-dessus des 

carbonates.  

Le thermocouple plonge dans le milieu d’étude. La plateforme est connectée à une pompe à 

vide qui ne permet pas de diminuer la pression résiduelle à moins de 10 mbar. Plusieurs valves 

d’arrêt permettent d’isoler, les unes des autres, les principales parties de la plateforme. Les 

vannes sont à boisseau de type BV2, fournisseurs Swagelok et Air Liquide. La première 

plateforme a été conçue et réalisée en collaboration avec Nicola Di Giulio (collaboration franco-

italienne : IRCP et Université de Gênes) et avec l’atelier mécanique de l’école. 
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II.2.2. Calibrage 

Le calibrage permet d’obtenir une relation entre la pression et la quantité de matière de CO2 

présente dans le volume libre de la cellule et dans les tuyaux quand le mélange est thermostaté 

à la température de mesure [4]. La plateforme a besoin d’être calibrée avant son utilisation par 

la détermination du volume interne Vv et de celui du volume libre Vg.  

 

 Détermination du volume interne du ballon et des tuyaux de stockage Vv :  

 A température ambiante, le ballon de réserve et les tuyaux de stockage de C à D ont été remplis 

d’eau puis pesés. Un litre d’eau est pris équivalent à un kilogramme à température ambiante. 

Cinq pesées ont permis de déterminer un volume interne moyen du ballon et des tuyaux de 

stockage de 1,1057 ± 0,0001 L pour la première plateforme et à 1,0957 ± 0,0001 L pour la 

seconde plateforme décrite ci-après. 

 

 Détermination du volume libre Vg moyen :  

Supposons que la plateforme, dont le vide a été soigneusement réalisé, contienne une quantité 

connue d’un mélange de carbonates préalablement fondue puis refroidie jusqu’à température 

ambiante dans la cellule à une pression donnée de CO2 (Pv) dans le récipient de stockage. En 

ouvrant la valve (R3), le CO2 peut remplir l’appareil à partir des vannes (R1), (R4) et (R3) 

jusqu’à la surface des carbonates solides. Le volume libre correspondant de la phase gazeuse 

(Vg) est facilement calculable à partir du volume du récipient de stockage Vv et des pressions 

Pv et P0 mesurées respectivement avant et après l’ouverture de la vanne R3 : 

 

 𝑃𝑉 ⋅ 𝑉𝑉 = 𝑃0 ⋅ (𝑉𝑔 + 𝑉𝑉) (3. 5) 

Soit, 

 𝑉𝑔 =
(𝑃𝑉 − 𝑃0) ⋅ 𝑉𝑉

𝑃0
 

(3. 6) 

Dans le cas de nos mesures, dix déterminations de Vg ont été effectuées. Une valeur moyenne 

de 0,2401 ± 0,001 litre a été retenue. 
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II.2.3. Seconde plateforme expérimentale 

La seconde plateforme, comportant quelques améliorations par rapport à la première, est 

représentée en figure 3.2. Les trois variantes sont les suivantes et apparaissent en couleur sur la 

figure 3.2 : 

- (EC) utilisation d’un débitmètre numérique après la bouteille de CO2 ; 

- Un manomètre digital pour mesurer la pression dans la zone de la plateforme voulue et 

un second manomètre digital qui indique la pression exacte contenue dans le ballon de 

stockage du CO2 (fournisseur Serv’Instrumentation, marque Keller, modèle LEX1, 

précision 1mbar) ; 

- Le four vertical à deux zones conçu sur mesure (fournisseur Pekly, marque Bowen, type 

02/13 relié à un régulateur Nanodac) (A). 

 

Figure 3.2 : Seconde plateforme  de mesure de la solubilité du CO2 basée sur une méthode 

manométrique. 

Le ballon est fixé au tuyau à l’aide d’un bouchon en plastique déformable percé et usiné sur 

mesure par l’atelier mécanique de l’école ENSCP (Gilles Piat et Lionel Lechoix). Un système 

de ressorts est installé entre le rodage du ballon et le tuyau pour maintenir le ballon en position 

jusqu’à une pression voisine de 2 bar. L’ajout d’un second manomètre permet de déterminer 

avec précision le début de la mesure (pression indiquée par les deux manomètres identiques). 
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Le couvercle de la cellule permet d’introduire cette fois deux thermocouples et un tube en 

alumine d’arrivée du CO2 au-dessus des carbonates. Le thermocouple régulant la zone basse 

plonge dans le milieu d’étude. Tandis que le second thermocouple régulant la zone haute du 

four est localisé à la surface des carbonates. Avec cette seconde plateforme, les fuites ont été 

réduites, comme constaté la pression résiduelle dans le système est alors de moins de 1 mbar. 

Les quatre valves sont maintenant identiques et fournies par LAA, ce sont des vannes boisseau 

de type Flomite R 71. 

 

II.3. Méthodes 

II.3.1. Première plateforme A 

La méthode employée pour déterminer la solubilité apparente du dioxyde de carbone dans les 

carbonates fondus est composée de trois étapes : la fusion des carbonates, la solidification, puis 

la mesure de la pression.  

 

 Fusion des carbonates 

Les carbonates sont traités comme décrit précédemment et introduits dans la cellule. 

L’étanchéité est assurée par le grand réacteur surmonté d’une sortie reliée à l’entrée des gaz ou 

au vide. Les carbonates sont passés sous vide primaire (10-2 à 10-3 bar) puis une portion proche 

de 10-3 bar de CO2 est introduite dans la cellule avant chauffage. La température est augmentée 

avec une rampe de 3 °C min-1 jusqu’à atteindre la température de mesure (550, 600, 650 ou 

750 °C).  

 

 Solidification 

Le mélange est chauffé jusqu’à la température de mesure  avec une rampe de chauffe de 

3 °C min-1 et maintenu à cette température toute une nuit, puis il est refroidi jusqu’à température 

ambiante. Les carbonates sont alors solides. Le volume libre de la phase gaz (Vg) est déterminé 

à température ambiante. 
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 Mesure de la pression 

Une fois le volume libre déterminé, une pression exacte de CO2 est introduite à température 

ambiante. Les carbonates sont chauffés jusqu’à la température de mesure, une fois que celle-ci 

est stabilisée, la pression est relevée en fonction du temps. Dans ce cas, une diminution de la 

pression est notée sans avoir attendu une réelle stabilisation.  

Deux schémas récapitulatifs de cette première méthode de mesure sont donnés ci-après en 

figure 3.3. 

(A) Première étape :  

Obtention de carbonates solides 

(B) Seconde étape : 

 Mesure de solubilité à la température souhaitée 

 

 

 

 

Figure 3.3 : Méthode de détermination de la solubilité avec la première plateforme A. 

(A) : première étape, (B) : seconde étape. 

Séchage des carbonates (180-200 °C, 24 h)

Pesée des carbonates (80 g)

Introduction des poudres dans la cellule

Vide

Introduction de Pi (CO2 g) # 10-3 bar 

Chauffage à la température désirée

(550, 600, 650 °C)

Attente (nuit)

Refroidissement

Carbonates solides

Carbonates solides

Vide

Introduction pression connue de CO2

Chauffage à la température désirée 

Mesure de la diminution

de la pression

Augmentation de la pression de CO2, 
puis mesure diminution pression 

SOLUBILITE DU CO2

dans les carbonates fondus

Jusqu’à la 

stabilisation 



Chapitre III : Solubilité du CO2 dans les carbonates fondus 

 

100 

 

II.3.2. Seconde plateforme B 

Les fuites ont été réduites par la conception de la seconde plateforme expérimentale. En effet 

la première plateforme expérimentale a beaucoup de longueurs de tuyaux. Il a donc été décider 

de souder les tuyaux à une plaque d’acier pour limiter le jeu entre les différents raccords et donc 

de limiter les fuites. Aussi, une nouvelle méthode de détermination de la solubilité du CO2 a 

aussi été élaborée. Elle consiste en la fusion des carbonates, leur dégazage puis le suivi de la 

pression, elle est schématisée ci-dessous (cf. figure 3.4). 

(A) Première étape :  

Extraire les gaz provenant des carbonates 

(B) Seconde étape : 

Solubilité à la température souhaitée 

 
 

Figure 3.4 : Méthode de détermination de la solubilité avec la seconde plateforme B.  

(A) : première étape, (B) : seconde étape. 

 

Séchage des carbonates (180-200 °C, 24 h)

Pesée des carbonates (80 g)

Introduction des poudres dans la cellule

Vide

Chauffage à la température désirée 

(550, 600, 650 °C)

Vide

Refroidissement 

50 °C sous la température de fusion

Chauffage à la température souhaitée

Carbonates dégazés

Carbonates dégazés

Vide

Introduction pression connue  de CO2(g)

Mesure de la diminution

de la pression

Augmentation de la pression de CO2, 

puis mesure diminution pression 

Solubilité de CO2

dans les carbonates fondus

X 3 
Jusqu’à la 

stabilisation 
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La conception des deux plateformes expérimentales diffère. De même que la méthode utilisée 

pour la détermination de la solubilité diffère d’une plateforme à l’autre. Les principales 

différences entre les deux plateformes proviennent du four et de la fixation des tuyaux, comme 

synthétisé dans le tableau 3.5. 

Tableau 3.5 : Principales différences entre les deux plateformes expérimentales. 

Plateforme  Four Thermocouple(s) P max Tuyaux Vide 

Première 1 zone de chauffe 1 1 bar Non solidarisés 10 mbar 

Seconde 2 zones de chauffe 2 2,5 bar Solidarisés à une plaque < 1 mbar 

 

II.3.3. Principe de détermination de la solubilité du dioxyde 

de  carbone dans les carbonates alcalins 

Soit un volume connu (Vm) de carbonates fondus maintenu à la température de mesure dans la 

cellule dans laquelle le vide a été fait. Si du CO2 (g) est introduit, à l’aide du ballon réservoir, 

dans le volume libre à une pression initiale exactement connue, P1, le gaz va commencer à se 

dissoudre dans le solvant et la pression va diminuer jusqu’à atteindre l’équilibre recherché, P2. 

La baisse de pression est relevée régulièrement en fonction du temps comme représenté en 

figure 3.5. La quantité de matière de gaz (ni) dans le volume libre à une pression donnée peut 

être déterminée. Elle permet alors de calculer une concentration que nous nommerons la 

solubilité S du CO2 à la pression Pi associée. Cela à partir de l’équation suivante : 

𝑆 =  
(𝑛1 − 𝑛2)

𝑉𝑚𝑃2
 

(3. 7) 

Vm est calculé à partir de la masse de carbonates introduite et de la densité des carbonates pour 

une température donnée. La masse volumique de Li-K (62:38 mol. %) varie avec la température 

selon l’expression suivante :  

 = (2,3526 − 0,4532 𝑇) ∗ 1000 (3. 8) 

Avec , la masse volumique exprimée en g L-1 et T, la température exprimée en K. Nous faisons 

l’hypothèse que l’expression (3. 8 est valable pour la valeur de 550 °C, car elle est normalement 

valable de 570 à 945 °C [17].  

Il faut alors s’assurer que la solution soit à saturation de CO2, et donc que la solubilité a été 

atteinte. Une fois l’équilibre avec P2 atteint, la pression est alors surélevée jusqu’à P3 (P3 > P1) 

directement depuis le ballon réservoir de CO2. Le système s’équilibre de nouveau alors jusqu’à 
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une pression P4 (P3 >P4). Une nouvelle valeur de solubilité du CO2 dans Li-K et pour une 

température donnée est alors calculée à partir de (n3-n4) :  

 𝑆 =
(𝑛1 − 𝑛2) + (𝑛3 − 𝑛4)

𝑉𝑚𝑃4
 

(3. 9) 

 

Cette opération de surélévation de pression est reconduite autant de fois que nécessaire jusqu’à 

ce que la dernière pression ne varie pas plus de ± 2 mbar pendant deux heures et demies (150 

min) comme montré en Figure 3.. Donc chaque phase de diminution de la pression permet de 

calculer une concentration si la pression varie plus qu’indiquée (> ± 2 mbar en 150 min) ou une 

solubilité si la pression varie comme mentionné (≤ ± 2 mbar en 150 min). 

La quantité de matière de CO2 (ni) dans le volume libre où la pression de CO2 est Pi à 

température ambiante (T) est alors facilement calculée : 

𝑛𝑖 =
𝑃𝑖𝑉𝑔

𝑅𝑇
 

(3. 10) 

Avec R, la constante des gaz parfaits et Vg, le volume libre de CO2 déterminé par calibration. 

Figure 3.5 : Mesure de la pression en fonction du temps à 650 °C pour Li-K, (carrés) première chute 

de pression, (losanges) seconde chute de pression, (triangles) troisième chute de pression avec 

stabilisation. 

Sur la figure 3.5, la mesure de la pression est représentée en fonction du temps après ajout d’une 

première quantité de CO2 (P1) à 650°C (carrés), la pression atteint une valeur P2, mais la 
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variation de pression P1,2 est supérieure à 2 mbar. Après ajout d’une deuxième quantité de 

CO2 (P3) (losanges), la pression atteint une valeur P4. La variation de pression P3,4 est toujours 

supérieure à 2 mbar. Après ajout d’une troisième quantité de CO2 (P5) (triangles). La pression 

atteint une valeur P6. La variation de pression P5,6 est inférieure à 2 mbar. Les deux premiers 

ajouts de CO2 permettent de calculer une concentration du CO2, tandis que le troisième ajout 

permet de calculer la solubilité du CO2 dans Li-K. 

 

II.3.4. Limites apparentes 

Une première plateforme expérimentale A a été conçue. Elle implique un four à une seule zone 

de chauffe, la température n’est pas homogène dans l’ensemble de la cellule de mesure. Suite à 

ce constat (variation de température entre le sommet et à la base de l’intérieur de la cellule (au 

sein du solvant), un four à deux zones de chauffe est maintenant utilisé. Il permet de réduire le 

gradient de température à l’aide d’un second thermocouple situé à la surface des carbonates, le 

premier thermocouple plongeant dans les carbonates. Un trop grand écart de température entre 

différentes zones du four affecterait la solubilité, celle-ci augmentant avec la température. Une 

mesure correcte est réalisée en présence d’une température homogène dans le four et stable. Le 

second montage a été solidarisé à une plaque réduisant les jeux entre ses différentes parties et 

donc les fuites. La stabilité de l’ensemble du montage est accrue avec la seconde plateforme 

expérimentale. 

La plateforme expérimentale s’inspire largement de la littérature pour des mesures de solubilité 

de CO2 à 800 °C [4]. Cependant, la détermination de la solubilité du CO2 se fera à plus basse 

température. Nous ne pouvons donc pas comparer strictement les valeurs de solubilité obtenues 

dans cette étude avec celle de Claes à 800 °C [4]. Un étalonnage préalable à température 

ambiante et en milieu aqueux est nécessaire pour valider ou infirmer la fiabilité de la plateforme 

expérimentale.  
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III. Résultats 

III.1. Validité de la plateforme expérimentale 

La fiabilité de la plateforme expérimentale B est validée par mesure de la solubilité du CO2 

dans l’eau (88 mL à 21 °C). La valeur déterminée, 3,72 10-2 mol L-1 d’eau bar-1, est en accord 

avec celle de la littérature [18] (3,84 10-2  mol L-1 d’eau bar-1). 

 

III.2. . Solubilité du CO2 dans Li-K 

III.2.1. Calculées d’après la littérature 

Avant de présenter les résultats, il est intéressant de calculer des valeurs de solubilité issues de 

données de la littérature obtenues via des manipulations d’électrochimie proches de nos 

conditions opératoires (S√D de CO2, D de CO2). Ces données nous permettent de calculer la 

solubilité S du CO2. Les valeurs obtenues de solubilité sont présentées dans le tableau 3.6 [19] 

[20]. 

Les valeurs de S√D sont extraites des voltampérométries linéaires de Nishina [19] et Peelen 

[20] de la réduction électrochimique de CO2 en CO, entre 575 et 700 °C dans Li-K sous 100 % 

de CO2, considérée comme rapide pour-y appliquer l’équation de Randles-Sevcik (3. 11) : 

𝑖𝑝 =  −0,4463 𝑛 𝐹 √
𝑣 𝑛 𝐹

𝑅 𝑇
 𝑆𝐶𝑂2√𝐷𝐶𝑂2 (3. 11) 

Avec : 

- ip, le courant du pic de réduction du CO2 en A, 

- n , le nombre d’électrons échangés au cours de la réduction,  

-  la vitesse de variation linéaire en V s-1,  

- T la température à laquelle a lieu la réduction en K,  

- S la solubilité du CO2 en mol m-3, 

- D le coefficient de diffusion du CO2 en cm² s-1. 
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Comme il sera vu dans le chapitre suivant, la réduction électrochimique du CO2 en CO a lieu 

mais peut impliquer des espèces intermédiaires. Cependant, pour ce calcul de solubilité, le 

coefficient de diffusion considéré est celui du CO2. Il est déduit de la littérature qui établit sa 

variation dans Li-K en fonction de la température (entre 615 et 800 °C) [19] selon l’expression 

suivante : 

log 𝐷𝐶𝑂2 = −4,4478 −
883

𝑇
 

(3. 12) 

 

Tableau 3.6 : Solubilité du CO2 dans Li-K obtenue par électrochimie et calculée2 d’après la 

littérature. 

T (°C) Solubilité du CO2 x 10-2 (mol L-1atm-1) Réf 

700 0,810  

[19] 650 0,720  

615 0,640  

615 0,550 

[20] 600 0,520 

575 0,470 

 

III.2.2. Résultats 

Nous avons d’abord exploité la première plateforme A. Nous avons obtenu beaucoup de 

résultats à l’aide de celle-ci avant de mettre en évidence certains problèmes, notamment de 

fuites. Il est donc difficile de calculer une incertitude pour ces valeurs. Les valeurs de solubilité 

issues de la seconde plateforme sont plus élevées que celles issues de la première. Cependant, 

toutes les solubilités sont plus élevées que celles obtenues dans Li-K par trempe (0,716 10-2 

mol L-1atm-1 à 650 °C, 0,5932 10-2 mol L-1 atm-1 à 600 °C et 0,4812 10-2 mol L-1 atm-1 à 550 °C) 

[14] et inférieures à la valeur déterminée par la colonne à bulles (21,2 10-2 mol L-1 atm-1 à 

806 °C) [6]. Les solubilités obtenues à l’aide des deux plateformes croissent linéairement avec 

la température comme le montre la figure 3.6. 

 

                                                 

2 Valeurs calculées grâce aux coefficients de diffusion recalculés de Nishina [19]. 
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Tableau 3.7 : Solubilités du CO2 dans Li-K entre 550 et 750 °C obtenues à l’aide des deux plateformes 

et méthodes expérimentales. 

 Solubilité du CO2 x 10-2 (mol L-1atm-1) 

T (°C) Première plateforme Seconde plateforme 

750 6,1  

650 3,8  13,5 ± 5 

650 3,6   

650 2,9  

600 2,7 8,3 ± 3 

600 1,8  

550 1,5 6,8 ± 2 

550 0,3  

Les valeurs de solubilité obtenues avec la seconde plateforme sont supérieures à celles obtenues 

à l’aide de la première plateforme. La seconde plateforme a donc permis de repousser les limites 

et de déterminer des solubilités à la place des concentrations de CO2, comme le montre la 

figure 3.6. Si on réalise une extrapolation linéaire des solubilités obtenues à l’aide de la seconde 

plateforme jusqu’à 806 °C (température de mesure de la littérature) on constate que la valeur 

obtenue serait très proche de celle de la littérature : 23,3 10-2 mol L-1atm-1 (littérature :      

21,2 10-2 mol L-1atm-1 obtenu par Kanai [6]). 

 

Figure 3.6 : Comparaison des solubilités dans Li-K en fonction de la température. (carré) : valeur de 

Kanai, (triangles pleins) : solubilités obtenues par la 2nde plateforme B, (triangles vides) : solubilités 

apparentes obtenues par la 1ère plateforme A, (ronds vides) : solubilités calculées par 

voltampérométrie cyclique de Peelen et Nishina, (ronds pleins) : solubilités de Nishina. 
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Les solubilités déterminées croient linéairement avec la température comme celles obtenues par 

Nishina [14] et celles calculées [19], [20]. Cependant, Nishina calcule une énergie de 

solvatation par une loi d’Arrhenius il obtient des valeurs d’une vingtaine de kJ mol-1 (25,1 dans 

Li-K, 26,6 dans Li-Na et 21,4 dans Li-Na-K). Ce raisonnement est effectué avec les valeurs 

calculées de la littérature, soient 10,7 kJ mol-1 pour Peelen [20] et 8 kJ mol-1 pour Nishina [19]. 

De même l’enthalpie de solvatation du CO dans Li-Na-K calculée, entre 700 et 800 °C ; est de 

30,4 kJ mol-1  en se basant sur les résultats de la littérature présentés en tableau 3.6 [13]. 

 

Donc l’équation d’Arrhenius permet de calculer l’énergie de solvatation (∆Esolvatation) à l’aide 

de la loi de type Arrhenius : 

𝑆 = 𝐴 𝑒−
∆𝐸𝑠𝑜𝑙𝑣𝑎𝑡𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛

𝑅 𝑇  (3. 13) 

Avec A le facteur pré-exponentiel, S la concentration du CO2, R la constante des gaz parfait en 

J K-1 mol-1, T la température en Kelvin.  

 

Afin de faire apparaître une fonction linéaire, l’équation (3. 13) est réarrangée : 

log 𝑆 = log 𝐴 −
∆𝐸𝑠𝑜𝑙𝑣𝑎𝑡𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛

𝑅 𝑇
 

(3. 14) 

La droite d’Arrhenius, courbe log S en fonction de 1/T, a pour pente - ∆Esolvatation/R. L’enthalpie de 

solvatation peut donc être calculée. Ainsi, en employant le même raisonnement que cet auteur, 

nous pouvons déterminer les énergies de solvatation obtenues des deux plateformes avant de 

les comparer [14]. 

 

Prenons la valeur la plus élevée de la solubilité obtenue par le premier montage pour chaque 

température (6,1 10-2 mol L-1atm-1 à 750 °C ; 3,8 10-2 mol L-1atm-1 à 650 °C ;                                     

2,7 10-2 mol L-1atm-1 à 600 °C et 1,5 10-2 mol L-1atm-1 à 550 °C). La droite d’Arrhenius tracée 

en  figure 3.7 a pour équation : log S = -2,5 103/T + 1,3, R² = 0,97. Une énergie de solvatation 

de 22,7 kJ mol-1 est obtenue à partir de la pente de la droite.  De même l’enthalpie de solvatation 

dans Li-K déterminée à partir des valeurs de solubilité issues de la seconde plateforme est de 

18,6 kJ mol-1 (550 à 650 °C). L’équation de la droite d’Arrhenius est la suivante : 

log S =  - 0,41 103/T + 0,72, avec S en mol L-1 atm-1 et T en K. Le coefficient de corrélation 

reste acceptable : R² = 0,93. 
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Les deux valeurs d’énergie de solvatation de la première (22,7 kJ mol-1) et de la seconde 

(18,6 kJ mol-1) sont proches entre-elles et sont comparables à celle déterminée par Nishina dans 

Li-K (25,1 kJ mol-1).  

 

 

Figure 3.7 : Droite d'Arrhenius de la solubilité apparente du CO2 dans Li-K entre 550 et 750 °C. 

 

Nous pouvons maintenant tenter de comparer nos valeurs avec celles obtenues pour d’autres 

carbonates alcalins fondus. 

 

Nos valeurs déterminées dans Li-K se situent dans la moyenne des valeurs de la littérature (de 

[0,481 ; 21,2] 10-2 mol L-1 atm-1 dans la gamme de température de [550 ; 806] °C. Une 

comparaison des valeurs de solubilité obtenues avec celles de la littérature pour plusieurs sels 

et en utilisant la même technique est proposée sur la Figure 3.6. Les valeurs des solubilités 

obtenues à l’aide de la seconde plateforme ne sont pas représentées sur cette figure puisqu’elles 

sont supérieures à celles obtenues avec la première plateforme. Aussi, la solubilité obtenue à 

550 ° C (6,8 10-2 mol L-1 atm-1) dans Li-K reste moins élevée que celle obtenue par Dubois à 

560 °C (9,5 10-2 mol L-1 atm-1) dans Li-Na-K. Une première explication réside dans le fait que 

CO2 est moins soluble dans Li-K que dans Li-Na-K comme déterminé par Nishina [14].  
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Figure 3.8 : Solubilités du CO2 entre 550 et 750 °C en fonction de la température, (triangles vides) 

solubilités apparentes dans Li-K obtenues de cette étude à l’aide de la première plateforme, (losanges 

pleins) valeurs dans Li-Na, (losanges vides) valeurs dans Li-Na-K et(ronds pleins) valeurs dans Li-K.  

  

Ces différentes énergies de solvatation sont résumées dans le tableau 3.8. 

 

Tableau 3.8 : Energies de solvatation du CO et du CO2  en kJ mol-1 dans divers sels. 

S (CO) S (CO2) 

Li-Na-K Li-K Li-K Li-K Li-Na Li-Na-K Li-K Li-K 

Appleby 

[13] 

1er 

montage A 

2ème 

montage B 

Nishina  

[14] 

Peelen 

[20] 

Nishina 

[19] 

30,4 22,7 18,6 25,1 26,6 21,4 10,7 8 
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La littérature suggère que le CO2 se dissous chimiquement dans les carbonates alcalins fondus. 

Nous pouvons valider l’hypothèse d’une dissolution du CO2 dans Li-K via la formation d’une 

espèce intermédiaire, l’ion dicarbonate (C2O5
2-) selon l’équilibre suivant : 

𝐶𝑂2 + 𝐶𝑂3
2−

→
←𝐶2𝑂5

2− (3. 15) 

L’hypothèse de la solubilisation du CO2 en passant par la formation de l’espèce intermédiaire, 

ion dicarbonate, est retenue puisque la solvatation de CO2 est moins élevée à faible température 

car moins de molécules de CO2 possèdent une énergie suffisante pour vaincre la barrière 

énergétique que constitue la rupture d’une liaison simple pour dimériser la molécule de CO2 en 

ion dicarbonate. Il est donc possible d’augmenter la solvatation en élevant la température : une 

plus grande proportion de molécules acquièrent de ce fait une énergie supérieure à l’énergie 

d’activation de la réaction et peuvent se dimériser. 
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IV. Conclusions et Perspectives 

 

Bien que CO2 soit utilisé dans les piles à combustible à carbonates fondus, les valeurs de la 

solubilité de ce gaz sont rares dans la littérature. La solubilité du dioxyde de carbone dans 

l’eutectique Li-K a été déterminée par mesure manométrique qui est simple à mettre en œuvre 

comparée à d’autres techniques de détermination, requérant un temps de mesure parfois long 

(plusieurs semaines) et une quantité de carbonates initiale plus élevée. Les méthodes ont été 

optimisées tout comme la conception des plateformes expérimentales afin d’atteindre des 

valeurs de concentration de CO2 maximales, jusqu’à atteindre des solubilités. Les 

concentrations de CO2 (première plateforme A) comme celles de solubilités (seconde 

plateforme B) sont comprises dans la gamme des valeurs de la littérature. Il a été vérifié 

expérimentalement que la solubilité augmente avec la température.  

 

L’enthalpie de solvatation du CO2 dans Li-K a été déterminée. Elle est endothermique et cela 

signifie que lorsque la température augmente l’équilibre de solvatation est favorisé. Les valeurs 

de solubilité dans Li-K obtenues sont les suivantes (6,8 ± 2 10-2 à 550 °C, 8,3 ± 3 10-2 à 600 °C, 

13,5 ± 5 10-2 à 650 °C). Les valeurs d’enthalpie de solvatation issues de nos mesures 

expérimentales de la solubilité sont du même ordre de grandeur, une vingtaine de kJ mol-1, que 

celles rapportées dans la littérature. 

 

La conception de la plateforme reste à optimiser afin de minimiser les incertitudes. Une fois le 

gradient de température entre le sommet et la base du four stabilisé, l’obtention d’un plus grand 

nombre de valeurs de solubilité sera nécessaire, notamment à température supérieure à 650 °C. 

Aussi, la quantité de carbonates introduite pour une mesure pourrait être augmentée pour 

améliorer la précision des mesures.  

 

La solubilité dans d’autres carbonates fondus (Li-Na et Li-Na-K, voire Na-K) serait à 

déterminer et à comparer par rapport à celle proposée par la littérature. Puis, la solubilité du 

monoxyde du carbone est envisageable à moyen terme ; elle nécessite la connaissance de la 

valeur de la solubilité du CO2 pour un milieu d’étude donné (sel et température), l’objectif étant 

de se positionner au-delà de toute valeur de décarbonatation de manière précise, tout en limitant 

la quantité de CO2 injectée. Dans un premier temps, la limitation de la quantité de dioxyde de 
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carbone injecté dans le milieu d’étude est nécessaire pour éviter tout phénomène compétitif 

avec la dissolution du CO. La quantité de CO2 pourra être augmentée une fois quelques valeurs 

de CO connues. Quelle est la cinétique de la dissolution du CO par rapport à celle du CO2, est-

ce un phénomène compétitif, si oui dans quelles conditions de pression, de température, voire 

de composition ? Ce sont des questions qui restent à explorer. 

 

 

A plus long terme, la solubilité de l’hydrogène pourrait être également envisagée. En effet, la 

thermodynamique montre que, pour des températures élevées, du gaz de synthèse (CO + H2) 

est formé lors de l’électroréduction du CO2. Ces températures varient selon le type de sel et de 

pressions de CO et en H2O considérées, cf. chapitre II. 

Il serait intéressant de réaliser des mesures de solubilité à plus hautes pressions pour étudier 

l’effet de la pression du CO2 sur sa solubilité dans les carbonates fondus et de tenter d’obtenir 

des constantes de Henry. 
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Après avoir analysé les propriétés thermodynamiques des mélanges de carbonates fondus, 

notamment en ce qui concerne la prévision de la stabilité électrochimique des espèces du 

carbone et la faisabilité des différentes réactions de réduction du CO2 en CO ou en C, ainsi que 

celle de H2O en H2, nous nous sommes focalisés sur la détermination expérimentale de la 

solubilité de CO2 qui est un paramètre clef pour le captage et la valorisation de cette molécule. 

Ce chapitre est dédié au questionnement central de ce travail qui est l’optimisation de la 

transformation par électrolyse du CO2 en combustible, CO (et par la suite la co-électrolyse de 

l’eau et du dioxyde de carbone en gaz de synthèse). Il consiste à étudier des systèmes impliquant 

les espèces du carbone par voltampérométrie cyclique, technique la plus adaptée à l’étude des 

cinétiques réactionnelles et à une approche mécanistique des chemins et des intermédiaires 

réactionnels. Nous avons développé des analyses systématiques des réactions de réduction et 

de ré-oxydation des espèces du carbone, en faisant varier un grand nombre de paramètres 

expérimentaux (nature de l’électrolyte, oxoacidité, température, traitement de l’électrode, 

ajouts d’espèces participant aux réactions électrochimiques et procédure de l’étude 

expérimentale). Cette approche est d’ordre fondamental, ce qui nous a fait sélectionner une 

électrode de travail inerte, l’électrode d’or. Son utilisation est surtout utile pour comprendre les 

aspects réactionnels et optimiser les conditions de travail. Nous avons ensuite utilisé une 

électrode d’utilisation plus pratique et surtout plus économique, le carbone graphite. Nous 

n’avons pas eu le temps d’analyser d’autres types d’électrodes dans le cadre de ce travail 

spécifique. 
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I. Matériels et méthodes 

I.1. Cellule de mesure 

Les mesures électrochimiques sont réalisées dans une cellule dont le schéma est représenté sur 

la figure 4.1. Cette cellule est constituée d’un creuset mono-compartimenté de 60*50 mm en 

alumine étanche de type Al 23 (Degussa). Elle contient le mélange de carbonates. Ce creuset 

est introduit à son tour dans un réacteur en alumine de mêmes caractéristiques, de dimensions 

70*25 mm à fond arrondi ou plat, scellé par un couvercle en acier inoxydable 316L refroidi par 

une circulation d’eau. Le creuset et le réacteur sont séparés par une rondelle d’alumine de 

quelques cm de hauteur afin que le creuset soit positionné dans le four de façon optimale.  

Le couvercle réfrigérant en acier inoxydable est muni de vis permettant d’introduire le 

thermocouple, l’alimentation en gaz et les électrodes. L’herméticité du système est réalisée 

grâce à des joints toriques Viton®. La stabilité du montage peut être assurée par une rondelle 

d’alumine d’environ 6 cm interposée entre le four et le couvercle réfrigéré. L’alimentation en 

gaz s’effectue par un tube en alumine positionné au-dessus du bain, à mi-hauteur entre la surface 

des carbonates et le couvercle réfrigérant. 

Le chauffage est effectué par un four tubulaire à une zone de chauffe relié à un régulateur 

thermique (West 3800 Gulton) pour les mesures. Le régulateur thermique assure la 

correspondance entre le four et la consigne à la valeur mesurée par le thermocouple en inconel, 

glissé dans une gaine en alumine Al 23 qui est plongée dans le milieu réactionnel. 
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Figure 4.1 : Schéma de la cellule électrochimique 

I.2. Electrolyte 

Quatre mélanges eutectiques sont testés expérimentalement. L’eutectique Li2CO3-K2CO3 est 

un mélange 62:38 en pourcentage molaire des deux carbonates alcalins. L’eutectique Li2CO3-

Na2CO3 est un mélange 52:48 en pourcentage molaire des deux carbonates alcalins. 

L’eutectique Na2CO3-K2CO3 est un mélange 56:44 en pourcentage molaire des deux carbonates 

alcalins. L’eutectique Li2CO3- Na2CO3-K2CO3 est un mélange 43,5:31,5:25 en pourcentage 

molaire des trois carbonates alcalins. Ces réactifs de pureté supérieure à 99 % sont 

commercialisés par Sigma-Aldrich. 

Les carbonates sous forme de poudre sont stockés à l’étuve (180 à 200 °C) pendant 24 h 

minimum. Ils sont pesés, à savoir 70 g au total pour une mesure. Ils sont ensuite mélangés par 

broyage et introduits dans le creuset monocompartimenté. Puis ils sont replacés à l’étuve pour 

24 h et introduits dans le réacteur. Ils sont ensuite chauffés dans une gamme de température de 

mesure allant de 575 à 750 °C en fonction du mélange avec une rampe de 3 °C min-1 sous une 
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atmosphère gazeuse de CO2 à 1 bar. Une fois la température de mesure atteinte, la stabilisation 

des gaz est attendue pendant 12 h. Pour un même sel, lorsque la température de mesure est 

changée, elle l’est par palier de 12,5 °C en conservant une rampe de 3°C min-1. L’atmosphère 

gazeuse n’est pas toujours composée de CO2 à 1 bar, elle peut être variée pour jouer sur 

l’oxoacidité en diluant le CO2 par de l’air ou de l’azote. Les proportions molaires de gaz en 

CO2-Air sont les suivantes : (30-70), (50-50) ; celles en CO2-Argon sont : (20-80), (30-70),    

(50-50), (70-30).  

Tableau 4.1 : Températures de mesure et compositions des gaz utilisés en fonction des eutectiques. 

T (°C) Li-Na-K Li-K Li-Na Na-K 

575 CO2-Argon (20-80) 

CO2 

CO2-Argon (20-80) 

CO2 

 

 

 

600 CO2-Argon (20-80) 

CO2-Argon (30-70) 

CO2-Argon (50-50) 

CO2-Argon (70-30) 

CO2 

CO2-Argon (20-80) 

CO2 

 

 

CO2-Argon (20-80) 

CO2-Argon (30-70) 

CO2-Argon (50-50) 

CO2-Air (50-50) 

CO2 

 

650 CO2-Argon (20-80) 

CO2 

CO2-Air (30-70) 

CO2-Argon (20-80) 

CO2 

CO2-Argon (70-30) 

CO2 

 

700 CO2-Argon (20-80) 

CO2 

 CO2-Argon (70-30) 

 

 

750    CO2-Argon (30-70) 

CO2-Argon (70-30) 

 

I.3. Electrodes 

La cellule de mesure électrochimique fait intervenir trois électrodes. L’électrode de référence, 

la contre-électrode et l’électrode de travail. 

 Electrode de référence 

L’électrode de référence est composée d’un fil d’argent de pureté 99,95 % de diamètre 1 mm. 

Ce fils plonge dans l’eutectique saturé en sulfate d’argent (Ag2SO4 à 10-1 mol Kg-1). L’ensemble 

est contenu dans un tube en alumine scellé par un fritté en silico-aluminate qui a été choisi pour 
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sa stabilité. Le système de référence est donc Ag+/Ag. En effet, cette électrode conçue dans 

notre laboratoire est de type Danner-Rey et stable plusieurs semaines avant d’observer 

éventuellement une dérive de quelques mV [1]. Cette électrode expérimentale est différente de 

celle utilisée lors des calculs théoriques mettant en jeu le système O2/O
2 : 

1

2
𝑂2 + 2𝑒

− = 𝑂2− (2. 7) 

 

Un autre type d’électrode de référence à base de gaz (CO2) est souvent utilisé dans la littérature, 

à savoir l’électrode à oxygène O2  (0,33 atm) / CO2  (0,66 atm)/Au ou encore O2 (0,5 atm) / CO2 

(0,5 atm)/Au. Une corrélation des potentiels entre ces deux électrodes a été effectuée par 

Borucka [2], [3]. Nous avons choisi l’électrode Ag+/Ag, de préparation plus aisée, pour éviter 

la manipulation de gaz au niveau de l’électrode. De toute façon, les potentiels de ces deux types 

d’électrodes de référence sont très proches, de l’ordre de 50 mV, d’après un très grand nombre 

d’expériences réalisées sur plus de 20 ans [4]. 

 Contre-électrodes 

Deux types de contre-électrodes sont utilisés. La première est constituée d’un fil d’or spiralé de 

pureté 99,95 % et de diamètre de 1 mm. Sa surface géométrique est de 16 cm². La seconde est 

un fil d’or de pureté 99,95 % et de diamètre de 1 mm introduit dans un tube en alumine scellé 

par un fritté en silico-aluminate. 

 Electrodes de travail 

Plusieurs types d’électrodes de travail ont été utilisés : 

- feuille d’or massif de dimension 10*10*0,5 mm de surface géométrique 2 cm². Cette 

plaque est accrochée à un fils conducteur d’or de 1,0 mm de diamètre. Le taux de pureté 

du métal est de 99,95 %, le fournisseur est AMTS. 

- un disque plan en or de 2 mm de diamètre, de surface géométrique 0,0314 cm². Le 

disque plan est soudé à un fil d’or de 1,0 mm de diamètre. Le taux de pureté du métal 

est de 99,95 %. Le disque plan a été fabriqué, au laboratoire, à partir de morceaux de 

fils d’or qui ont été fondus à l’intérieur d’un tube en alumine. Le fournisseur des tubes 

et creusets en alumine est Umicore. 

- plaque de carbone graphite de dimension 10*10*2 mm accroché à un fils d’or de 1,0 

mm de diamètre de pureté 99,95 % 

- feuille d’or massif de dimension 10*10*0,5 mm recouverte d’oxyde de cérium déposé 

par couches atomiques (350 nm d’épaisseur), le fournisseur est AMTS. 
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Avant d’être au contact des carbonates fondus, la surface des électrodes de travail d’or massif 

est polie puis nettoyée avec de l’éthanol aux ultrasons. Les électrodes de travail en carbone 

graphite quant à elles sont passées à l’étuve pendant 24 h au minimum (180-200 °C). 

I.3.1. Polissage 

La surface de l’électrode d’or provenant d’une plaque d’or neuve est polie à l’aide de disques 

papiers au carbure de silicium sur un plateau rotatif avec un rinçage continu à l’eau. Les disques 

de carbure de silicium sont de granulométrie de plus en plus petites, soit 1 200 puis de 2 400 et 

enfin de 4 000, tandis que les électrodes qui ont déjà au contact des carbonates sont polies 

uniquement sur un disque de 4 000. Le plateau rotatif est automatisé et sa vitesse de rotation 

est réglée à 300 tours min-1. Le plateau rotatif est celui d’une polisseuse mécanique Mecapol 

P 230 commercialisée par Presi et les disques de carbure de silicium sont commercialisés par 

Struers. Une fois les électrodes polies, elles sont passées aux ultrasons pendant 10 minutes, 

immergées dans de l’éthanol (96 % de pureté, fournisseur VWR) puis séchées à l’air ambiant. 

I.3.2. Pré-électrolyse 

En plus d’un traitement par polissage, l’électrode d’or peut être aussi prétraitée par une pré-

microélectrolyse, que nous nommerons simplement pré-électrolyse, allant de 180 à 960s. 

L’électrode est plongée dans le bain puis un potentiel de -1,1 V, -1,2 V ou -1,3 V vs. Ag+/Ag 

est maintenu pendant 180, 240, 360, 480 ou 960 secondes. Ce prétraitement est suivi d’une 

voltampérométrie cyclique de potentiel initial la borne négative qui est de -1,35 V vs. Ag+/Ag 

pour la majeure partie des expériences. 

I.3.3. Mesures par voltampérométrie cyclique 

La voltampérométrie cyclique à variation linéaire de potentiel est une méthode qui consiste à 

appliquer à l’électrode de travail une tension  triangulaire variant entre deux valeurs extrêmes 

(Ei, Ef). Lors de la variation positive de potentiel, nous avons (4. 1). Lors de la variation négative 

de potentiel, nous avons (4. 2). v est la vitesse de variation du potentiel. Les courbes intensité-

potentiel (I = f (E)) enregistrées sont appelées des voltampérogrammes. Lorsqu’une réaction de 

transfert de charge est limitée par un phénomène de transport de matière, par un phénomène 

d’adsorption, ou par un phénomène mixte, le tracé I = f (E) présente un pic. Par convention, si 

le pic possède une intensité positive, il s’agit d’une réaction d’oxydation; si le pic possède une 
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intensité négative, il s’agit d’une réaction de réduction. Le tracé de ces courbes peut dépendre 

du choix des bornes Ei et Ef, de la vitesse de variation du potentiel, de la surface active de 

l’électrode de travail, de la température du milieu électrolytique, de l’oxo-acidité de 

l’électrolyte, ou bien encore de la concentration des espèces électroactives en solution. Ces 

courbes permettent donc d’étudier la cinétique des réactions et d’en extraire les paramètres 

caractéristiques. 

E = 𝐸𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙 + 𝑣𝑡 
(4. 1) 

 

E = 𝐸𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙 −  𝑣𝑡 
(4. 2) 

 

E est le potentiel de l’électrode de travail en V, v est la vitesse de variation linéaire du potentiel 

en V s-1 et t est le temps en s.  

Le potentiotat est de type PGSTAT 30 Autolab (Ecochemie BV), couplé au logiciel GPES. Les 

mesures de voltampérométrie à variation linéaire réalisées sans pré-électrolyse ont été 

enregistrées depuis la valeur du potentiel d’abandon jusqu’à la borne inférieure (de ¬1,35 V à 

¬1,65 V / vs. Ag+/Ag) jusqu’à la borne supérieure puis jusqu’à la borne supérieure (entre 

¬ 0,2 et 0 V / vs. Ag+/Ag). Pour permettre à l’électrode de se ré-équilibrer, un minimum de 5 

minutes est attendu entre chaque voltammogramme.  

Les mesures de voltampérométrie cyclique réalisées avec pré-électrolyse ont été enregistrées 

depuis la borne inférieure (- 1,35 V / vs. Ag+/Ag pour la plupart des expériences) jusqu’à la 

borne supérieure. Les vitesses de balayage du potentiel varient entre 10 et 500 mV s-1. 
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II.  Etude électrochimique de la réduction du CO2 

 

 Ce travail est centré sur les eutectiques de carbonates alcalins les plus courants (Li-Na, 

Li-K et Li-Na-K), dont les propriétés physico-chimiques ont été les plus étudiées en tant 

qu’électrolytes dans les piles à combustible à carbonates fondus. Nous avons plus 

ponctuellement opéré en milieu Na-K, car cet eutectique requiert une température d’au moins 

750 °C, mais qui présente un intérêt par rapport aux prévisions thermodynamiques et la 

compréhension du mécanisme réactionnel de réduction. 

Le but étant de mettre en évidence la réduction électrochimique de CO2 en CO ou en C, nous 

avons choisi la voltampérométrie cyclique comme technique électrochimique la plus 

appropriée, sachant que travailler en régime de diffusion stationnaire (convectif) sous 

atmosphère contrôlée dans les carbonates fondus est très difficile à réaliser techniquement, ce 

qui écarte l’exploitation de la voltampérométrie en régime de diffusion stationnaire. La 

voltampérométrie cyclique dans nos conditions expérimentales ne se réalise pas strictement en 

régime de diffusion naturelle (non convectif) à cause de l’agitation thermique à haute 

température, mais s’en rapproche et nous nous en contenterons dans le cadre de cette étude. 

Nous avons utilisé des électrodes de travail d’or dans la majeure partie de cette étude pour 

effectuer une analyse exhaustive de l’influence des conditions expérimentales (oxoacidité, 

température, nature de l’électrolyte, etc.) sur les réponses électrochimiques : réduction du 

dioxyde du carbone et réoxydation des espèces formées. Nous avons aussi utilisé des électrodes 

de travail en carbone et des électrodes d’or ou de carbone recouverts d’une fine couche de 

dioxyde de cérium. 

Par ailleurs, dans la première section de l’étude électrochimique, les voltampérogrammes sont 

réalisés directement en partant du potentiel d’abandon. Puis en seconde section de l’étude 

électrochimique, les voltampérogrammes sont réalisés après une pré-électrolyse (prétraitement) 

afin d’activer préalablement la surface de l’électrode de travail. 

 

II.1. Etude sans prétraitement électrochimique sur électrode d’or  

Pour les eutectiques binaires, Li-K et Li-Na, les températures étudiées varient de 575 °C à 

650°C, alors que pour Na-K, elles sont de 750 et 800 °C.  
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II.1.1.  Réduction du CO2 dans Li-K et Li-Na à T≤ 600 °C 

II.1.1.a. Identification du pic de réduction 

Le pic de réduction électrochimique du CO2 a été mis en évidence dans l’eutectique Li-Na à 

600 °C en faisant varier l’oxoacidité du milieu, comme montré sur la figure 4.2. 
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Figure 4.2 : Voltampérogrammes cycliques à une électrode d’or (S = 2,1 cm²) dans Li2CO3-Na2CO3   

à 600°C à 100 mV s-1 pour différentes atmosphères, (a) P (CO2) = 1 bar, (b) P (CO2) = P (air) = 0.5 

bar, Ei = 0 V vs. Ag+/Ag. 

Il est noté que la densité de courant du pic de réduction, aux alentours de -1.3 V vs  Ag+/Ag, 

diminue nettement en passant d’une atmosphère de CO2 pur sous 1 bar (-3,2 mA cm-2) à une 

atmosphère de CO2 (dilué dans l’air) à 0,5 bar (-0,8 mA cm-2). Ceci montre que ce pic dépend 

de CO2, molécule facile à se solubiliser dans les carbonates fondus et faisant partie des réactions 

aux électrodes dans les systèmes MCFC [5]–[8]. Bien que ce potentiel soit plus négatif que 

prévu thermodynamiquement (environ -0,55 V vs. O2/Li2O, ce qui revient à une valeur assez 

proche en se rapportant à Ag+/Ag), la seule espèce réductible dans l’eutectique fondu est CO2 

et on peut donc en déduire que le pic de réduction représente très vraisemblablement sa 
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transformation globale à 2 électrons en CO, qui est la plus favorable thermodynamiquement 

(par rapport à la réduction en C qui a lieu à un potentiel plus négatif, cf. chapitre II) : 

2𝐶𝑂2 + 2𝑒
− → 𝐶𝑂 + 𝐶𝑂3

2− 
(4. 3) 

 

II.1.1.b. Etude en fonction de la vitesse de balayage 

L’influence de la vitesse de balayage du potentiel a été étudiée dans un intervalle allant de 10 à 

500 mV s-1 afin de caractériser le processus mis en jeu lors de la réduction du dioxyde de 

carbone. Dans un premier temps, nous nous sommes limités à l’étude sur plaques d’or de Li-K 

et Li-Na à des températures proches, 575 et 600 °C, respectivement. Les voltampérogrammes 

correspondants sont montrés sur les figures 4.3 et 4.4. 

 

La densité de courant de réduction croît à mesure que la vitesse de balayage du potentiel 

augmente, ce qui implique que le système CO2/CO est quasi-rapide ou lent. A une même vitesse 

de balayage de 100 mV s-1, le potentiel du pic de réduction est plus élevé pour Li-K que pour 

Li-Na : -1,23 V vs. Ag+/Ag au lieu de -1,35 V vs. Ag+/Ag pour Li-K ; la différence entre ces 

potentiels, de 0,12 V, est plus importante que la différence entre les potentiels prévus 

thermodynamiquement (moins de 10 mV). Bien qu’une comparaison stricte des potentiels 

thermodynamiques est délicate, vu la définition du potentiel de référence (O2/Li2O) qui n’est 

pas rigoureusement le même d’un eutectique à l’autre, on peut déduire que cette différence est 

suffisante pour refléter des phénomènes cinétiques. Sur la partie oxydation des 

voltampérogrammes, la présence d’un pic aplati indépendant de la vitesse de balayage peut être 

observée à -0,83 V vs. Ag+/Ag pour Li-Na et -0,87 V vs. Ag+/Ag pour Li-K. Ce pic pourrait 

être dû à l’oxydation de CO dissous, qui est largement moins soluble dans les carbonates fondus 

que CO2 [3-5]. A part le pic prédominant en réduction, un autre pic de réduction minoritaire 

peut être détecté à des potentiels plus positifs, -0,80 V vs. Ag+/Ag pour Li-K et -0,87 V vs. 

Ag+/Ag pour Li-K. On pourrait émettre l’hypothèse d’une pré-réduction de CO2 adsorbé qui se 

réduirait plus facilement qu’à l’état soluble, mais il est impossible à ce stade de le prouver car 

ce pic est de très faible intensité et l’évolution avec la vitesse de balayage n’est pas significative. 
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Figure 4.3 : Voltampérogrammes cycliques à une plaque d’or (S = 2 cm²) dans Li2CO3-K2CO3 à 

575 °C sous P (CO2) = 1 bar pour différentes vitesses. Ei = -0,20 V vs. Ag+/Ag.
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Figure 4.4 : Voltampérogrammes cycliques à une plaque d’or (S = 2 cm²) dans Li2CO3-Na2CO3 à 

600 °C sous P(CO2) = 1 bar pour différentes vitesses. Ei = 0 V vs. Ag+/ Ag. 
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Afin d’analyser de plus près la réaction de réduction de CO2, nous avons tracé sur les figures 

4.5 l’évolution de la densité du courant du pic de réduction en fonction de (a) la vitesse de 

balayage v, ou (b) de la racine carré de la vitesse de balayage (√v), en se référant aux données 

obtenues dans Li-Na sur la figure 4.4. La fonction jp = f (v) n’est pas linéaire ce qui est une 

preuve qu’il ne s’agit pas de la réduction d’une espèce adsorbée. Par contre, la fonction 

jp = f (v) se rapproche de la linéarité (y = -3,0 x + 0,55, avec R² = 0,98), ce qui laisse supposer 

que l’on est en présence d’un système légèrement lent et limité par la diffusion de CO2. Des 

résultats similaires ont été obtenus dans l’eutectique Li-K, notamment au niveau de la linéarité 

de jp = f (v) qui est moins nette (R² = 0,95). Finalement, nous avons tracé sur la Figure 4.6 le 

potentiel du pic de réduction de CO2 en fonction du logarithme de la vitesse de balayage (log v), 

à partir des données de la figure 4.3. Cette fonction est linéaire à partir d’une vitesse de balayage 

de 50 mV s-1 ; ceci est en accord, pour cette gamme de vitesses de balayage, avec un système 

de transfert de charge lent. Au bilan, la réduction du dioxyde de carbone peut être considérée 

comme modérément lente (entre quasi-rapide et lente) dans les deux eutectiques considérés sur 

électrode d’or et dans les conditions expérimentales adoptées. Ceci se reflète par un contrôle 

diffusionnel du pic de réduction, proportionnel à v, et par une évolution linéaire du potentiel 

de pic Ep par rapport à log v pour les vitesses de balayage  50 mV s-1. 

 

 

 

 

Figures 4.5: Influence de la vitesse de balayage sur l’évolution de la densité de courant du pic de 

réduction du CO2 dans Li2CO3-Na2CO3 à 600 °C (conditions de la figure 4.4). (A) jp = f(v) 

et (B) jp = f(v). 
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Figure 4.6 : Influence de la vitesse sur le potentiel du pic de réduction du CO2 dans Li2CO3-K2CO3 à 

575 °C sous P(CO2) = 1 bar, pic (1) de la Figure 4.3. 

 

II.1.2.  Réduction de CO2 dans Li-Na à 650 °C 

La figure 4.7 représente les voltampérogrammes relatifs à l’eutectique Li-Na sous 

P (CO2) = 1 bar à une température plus élevée, 650 °C. En augmentant la température, on 

observe des pics de réduction plus affinés et une dérive des potentiels de pics moins importante. 

La réduction de CO2 apparaît moins lente à 650 °C (-1,28 V vs. Ag+/Ag) qu’à 600 °C                      

(-1,35 V vs. Ag+/Ag) ; cette différence est plus importante que ne le laisse prévoir la 

thermodynamique pour 50 °C d’écart (de l’ordre de 7 mV). On ne retrouve plus de linéarité 

pour la fonction jp = f (v), ni non plus pour Ep = f (log v), ce qui tend à montrer qu’en 

augmentant la température de travail, la réduction est devenue plutôt quasi-rapide que lente. Par 

ailleurs, et c’est l’aspect le plus notable, on observe nettement deux pics en oxydation. L’un 

autour de -0,87 V vs. Ag+/Ag semble être lié au pic de réduction de CO2 et l’autre autour de -

0,45 V vs. Ag+/Ag sera étudié ultérieurement. 

II.1.3.  Analyse des pics d’oxydation 

Afin de mieux comprendre l’origine des pics d’oxydation, nous avons effectué préalablement 

au balayage de potentiel en oxydation une pré-électrolyse à un potentiel suffisamment négatif 

de -1,3 à -1,5 V vs. Ag+/Ag pendant 180 à 360 s. La figure 4.8 (A) sous P(CO2) = 1 bar montre 

qu’à une pré-électrolyse à -1,3 V vs. Ag+/Ag, on n’observe pratiquement pas de pic d’oxydation, 

alors qu’à des potentiels plus négatifs, on voit apparaître un pic vers ¬0,42 V vs. Ag+/Ag qui 
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croît lorsque le potentiel passe de -1,4 à -1,5 V vs. Ag+/Ag. Ce pic de forme symétrique, 

caractéristique d’une espèce solide ou adsorbée, augmente avec le potentiel de pré-électrolyse 

et sa durée. Le même type de test a été réalisé sous P (Air) + P (CO2) = 0,7 + 0,3 bar, et là aussi 

on a pu observer le même pic d’oxydation au même potentiel ainsi qu’un autre pic à plus faible 

potentiel, de -0,83 V vs. Ag+/Ag qui est vraisemblablement dû à CO dissous. En première 

analyse, le pic d’oxydation à plus haut potentiel pourrait être attribué à du C ou du CO adsorbé. 

Aucune trace de C n’étant visible sur l’électrode d’or et la réduction de CO2 en CO étant plus 

favorable thermodynamiquement dans nos conditions de travail, on peut en déduire qu’il 

s’agirait d’un pic de post-oxydation du CO. 
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Figure 4.7 : Voltampérogrammes cycliques à une plaque d’or (S = 2 cm²) dans Li2CO3-Na2CO3 

à 650 °C sous P(CO2) = 1 bar pour différentes vitesses. Ei = 0,10 V vs. Ag+/Ag. 
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Figures 4.8 : Voltampérogrammes cycliques à une électrode de disque d’or (S =2,1 cm²) dans Li2CO3-

K2CO3 à 650 °C : (A) sous P (CO2) = 1 bar à (a) -1,3 V vs. Ag+/Ag pendant 180 s, 

(b) ¬1,4 V vs. Ag+/Ag pendant 180 s, (c) -1,5 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s. Ei = -1,5 V vs. Ag+/Ag ; 

(B) sous P (CO2) + P (air) = 0,3 + 0,7 bar à (a) -1,3 V vs. Ag+/ Ag pendant 360 s, (b) -1,4 V vs. 

Ag+/Ag pendant 360 s. Ei = 0 V vs. Ag+/Ag. v = 50 mV s-1. 

Vu que les pics en oxydation, même sans pré-électrolyse, sont favorisés à plus haute 

température, nous avons choisi de travailler en milieu Na-K qui permet d’atteindre des 

températures plus élevées. La figure 4.9 montre les voltampérogrammes cycliques obtenus sur 
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électrode d’or, sous atmosphère P (CO2)  + P (Argon) = 0,3 + 0,7 bar. On observe toujours le 

même type d’évolution pour le pic principal de réduction (2) correspondant à la réduction de 

CO2 qui est contrôlée par la diffusion de cette espèce vers l’électrode d’or. L’évolution de jp en 

fonction de v ou de v n’est pas linéaire, montrant qu’il s’agit bien d’une espèce dissoute et 

non d’une espèce adsorbée et que le système n’est ni rapide ni lent. Par ailleurs, la relation 

Ep = f (log v) n’est pas non plus linéaire, ce qui montre que le système est quasi-rapide. On avait 

déjà vu que dans Li-Na à 650 °C, la réduction du CO2 est aussi quasi-rapide. La température 

semble bien favoriser la vitesse de la cinétique de réduction de CO2. L’évolution en fonction 

de la vitesse de balayage du pic d’oxydation (3), vraisemblablement lié au pic de réduction (2), 

est difficile à analyser, car les densités de courant sont trop faibles. En revanche, comme on le 

voit sur la figure 4.10, le deuxième pic d’oxydation (4) varie linéairement en fonction de la 

vitesse de balayage v (y = 8,4 10-3 x + 6 10-4, avec R2 = 0,99), ne varie pas linéairement avec 

v et son potentiel de pic n’évolue pratiquement pas avec log v ; de plus, ce pic a une forme 

plutôt symétrique et doit être représentatif d’une espèce adsorbée, probablement CO adsorbé 

(pas de trace de C sur l’électrode d’or). Le pic de réduction (1) qui est associé au pic d’oxydation 

(4) varie aussi linéairement avec v (y = 1,0 10-2 x + 4 10-4, avec R2 = 0,99) (cf. figure 4.10) mais 

non avec v et très faiblement avec log v ; il a aussi une forme symétrique et doit aussi être dû 

à une espèce adsorbée. Est-ce un pré-pic d’adsorption de CO2 ? Il est impossible de conclure à 

ce stade de l’étude. 
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Figure 4.9 : Voltampérogrammes cycliques à une plaque d’or (S = 2 cm²) dans Na2CO3-K2CO3 à 

750 °C sous CO2-Argon (30-70) pour différentes vitesses. Ei = 0,10 V vs. Ag+/Ag. 

 

Figure 4.10 : Influence de la vitesse sur les courants de pic dans Na2CO3-K2CO3  à 750 °C CO2 sous 

CO2- Argon (30-70), (carré) oxydation 4, (triangle) réduction 1. 
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II.1.4.  Conclusion partielle 

Cette partie de l’étude réalisée, dans sa grande majorité, sans traitement électrochimique 

préalable (pré-électrolyse) a permis de mettre en évidence la réduction de CO2 en CO dans 

plusieurs eutectiques de carbonates fondus. Ce système peut être considéré comme lent à des 

températures  600 °C, mais tend à devenir quasi-rapide à des températures au moins égales 

à 650 °C. Les pics d’oxydation ne deviennent suffisamment visibles, et donc analysables, 

qu’à condition d’effectuer une pré-électrolyse à potentiels suffisamment négatifs ou de 

travailler à plus haute température, par exemple dans Na-K à 750 °C. De premières hypothèses 

ont pu être émises, avec un premier d’oxydation de faible amplitude dû à CO dissous et un 

deuxième pic d’oxydation vraisemblablement dû à CO adsorbé. Afin de confirmer et compléter 

cette première partie, nous avons décidé d’opérer après conditionnement électrochimique de 

l’électrode d’or, à travers une pré-électrolyse à potentiel négatif. Ce prétraitement est rendu 

nécessaire, non seulement pour mieux voir apparaître les pics d’oxydation, mais aussi pour 

mieux faire ressortir les réponses en réduction et affiner nos interprétations. 

 

II.2. Prétraitement électrochimique sur électrode d’or 

Un conditionnement par pré-électrolyse de l’électrode d’or est mis en œuvre dans cette 

deuxième partie uniquement dans le cas des eutectiques dont le point de fusion est nettement 

plus faible que celui des sels purs et dont l’utilisation est plus réaliste pour des applications 

futures. Nous avons choisi de faire varier l’oxoacidité en abaissant la pression partielle de CO2 

par ajout d’argon plutôt que d’air pour réduire la présence d’espèces oxygénées qui pourraient 

compliquer l’étude des mécanismes réactionnels (de plus, l’utilisation d’argon serait compatible 

avec une détection par chromatographie de gaz prévue pour de futures études au laboratoire). 

Les principaux paramètres influençant la réduction électrochimique du CO2 en CO sont 

analysés, le potentiel de pré-électrolyse, la durée de la pré-électrolyse, l’isolement de la contre-

électrode, l’oxoacidité et la température. 

 



Chapitre IV : Etude électrochimique 

 

134 

 

II.2.1. Potentiel de pré-électrolyse  

L’effet du potentiel de pré-électrolyse a été étudié dans Li-Na-K à 600 °C à une faible pression 

partielle de CO2 (CO2-Argon (20-80)) et à une pression partielle de CO2 augmentée (CO2-

Argon (70-30)). Deux potentiels de pré-électrolyse ont été imposés pendant 360 secondes            

(-1,1 V et -1,2 V vs. Ag+/Ag) sous une pression totale de 1 bar. Le potentiel de départ de la 

voltampérométrie cyclique est inférieur au potentiel de pré-électrolyse, il est de    

- 1,4 V vs  Ag+/Ag et la vitesse de variation linéaire est fixée à 100 mV s-1. Li-Na-K est l’un 

des eutectiques de carbonates fondus couramment utilisé ; CO y est largement moins soluble 

par rapport aux eutectiques binaires, ce qui favoriserait son utilisation en vue d’une récupération 

industrielle de monoxyde de carbone (cf. chapitre III). Il est donc justifié de l’étudier de manière 

plus approfondie. 

 

Sous faible pression partielle de CO2 (P (CO2) = 0,20 bar), les voltampérogrammes obtenus aux 

deux potentiels différents de pré-électrolyse ont la même allure, comme montré sur la figure 

4.11 (A). L’abaissement du potentiel d’électrolyse provoque une augmentation de la densité de 

courant tant du pic de réduction de CO2 que de l’unique pic d’oxydation visible. 

La même étude est réalisée sous une pression partielle plus élevée de CO2 (P (CO2) = 0,80 bar), 

représentée en figure 4.11 (B). Ici aussi, les deux voltampérogrammes obtenus à deux potentiels 

de pré-électrolyse différents ont la même allure. Par contre, c’est au potentiel de pré-électrolyse 

le plus positif (-1,1 V vs. Ag+/Ag) que les densités du courant de réduction et du second pic 

d’oxydation sont les plus élevées. Le premier pic d’oxydation, visible dans ces conditions, est 

peu affecté par le potentiel de départ, à part un léger déplacement de potentiel. On peut en 

déduire que l’augmentation de la pression de CO2 augmente, l’effet du potentiel de pré-

électrolyse. On note aussi que le premier pic de réduction attribué à l’oxydation de CO soluble 

est favorisé par une pression partielle de CO2 plus élevée et peu affecté par la valeur du potentiel 

de pré-électrolyse.  

Il est difficile de trancher sur la valeur du potentiel de pré-électrolyse, car les 

voltampérogrammes obtenus dépendent à la fois de l’atmosphère, de l’eutectique et de la 

température. Nous choisirons l’un ou l’autre des potentiels de pré-électrolyse selon les 

conditions opératoires et en fonction des résultats obtenus. 
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Figures 4.11 : Effet du potentiel de pré-électrolyse : -1,1 V ou -1,2 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s à une 

électrode l'or dans Li2CO3-Na2CO3-K2CO3 à 600 °C  

suivi d’une voltampérométrie cyclique à 100 mV s-1. Ei = -1,40 V vs. Ag+/Ag. 

 (A) sous CO2-Argon (20-80), (B) sous CO2-Argon (70-30). 
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II.2.2. Contre-électrode 

Bien que le potentiel imposé pour la réduction soit très négatif, le fait d’effectuer une pré-

électrolyse à l’électrode de travail dans le même milieu électrolytique que la contre-électrode 

(CE) pourrait affecter les espèces présentes à l’équilibre. Nous avons donc voulu vérifier cet 

effet en isolant la CE du milieu électrolytique contenant l’électrode de travail. L’étude a été 

réalisée dans Li-Na-K à 600 °C sous faible pression partielle de CO2 (P (CO2) = 0,20 bar) après 

avoir imposé un potentiel de -1,1 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s et dans des conditions similaires 

à l’étude développée dans la section II.2.1. Le matériel utilisé pour l’isolement de la contre-

électrode est décrit en I.3. Electrodes. 

 

Les voltampérogrammes cycliques obtenus à l’aide d’une CE isolée et non isolée sont présentés 

en figure 4.12. L’allure de ces voltampérogrammes est identique. La réduction est observée 

aussi bien à l’aide de la CE isolée (courbe (a)) qu’à l’aide de la CE non isolée (courbe (b)). Le 

pic de réduction (1) est situé à -1,1 V vs. Ag+/Ag et celui d’oxydation (2) à -0,29 V vs. Ag+/Ag. 

Pour les pics (1) et (2), la valeur absolue de la densité de courant est légèrement augmentée 

lorsque la CE est isolée ; de plus, dans ce cas, le premier pic d’oxydation de CO autour de               

-0,85 V vs. Ag+/Ag, est plus visible en isolant la contre-électrode. Malgré ces légères 

différences qui favoriseraient le choix de l’isolement de la contre-électrode, nous avons préféré 

poursuivre notre l’étude avec une CE non isolée, plus facile à mettre en œuvre. On notera aussi 

que l’isolement de la contre-électrode peut introduire une chute ohmique qui dans certains des 

tests effectués complique les interprétations. 
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Figure 4.12 : Voltampérogrammes cycliques à une électrode d’or (S = 2 cm²) dans 

Li2CO3¬Na2CO3¬K2CO3 à 600 °C sous CO2-Agon (20-80) après une électrolyse à  -1,1 V vs. Ag+/Ag 

pendant 360 s (a) contre-électrode non isolée, (b) contre-électrode isolée. Ei = ¬1,40 V vs. Ag+/Ag, 

v = 100 mV s-1.  

 

II.2.3. Oxoacidité 

L’oxoacidité est un paramètre clef régi par la pression partielle de CO2 dans les carbonates 

fondus, mais dépend aussi de la nature du sel et de la température de travail. Nous étudions 

donc l’influence de l’atmosphère en fixant la température, le potentiel et le temps de pré-

électrolyse.  

Nous avons étudié le cas de l’eutectique ternaire Li-Na-K à 600 °C sous P (CO2) 0,30 bar, 

0,50 bar et 0,7 bar, après une pré-électrolyse à -1,2 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s. Les 

voltampérogrammes cycliques sont présentés en figure 4.13. Ils présentent la même allure : un 

pic de réduction (1) et deux massifs d’oxydation (2) et (3). Ces trois pics tendent à augmenter 

avec la pression partielle de CO2, ce qui montre encore une fois la dépendance des réactions 

électrochimiques mises en jeu : la concentration de CO2 dépend de sa pression partielle et 

l’espèce CO (soluble ou adsorbée) est formée par réduction de CO2, par pré-électrolyse et par 

balayage dans le sens des potentiels négatifs en voltampérométrie cyclique. Le pic d’oxydation 

(2) peu visible à faible pression de CO2 tend à augmenter légèrement avec cette pression.  
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Figure 4.13 : Voltampérogrammes cycliques dans Li2CO3-Na2CO3-K2CO3 à 600 °C                       

après électrolyse à -1,2 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s sous différentes pressions                                          

(a) CO2-Argon (30-70) ; (b) CO2-Argon (50-50) et CO2-Argon (70-30). Ei = ¬1,40 V vs. Ag+/Ag pour 

0,30 bar et Ei = -1,35 V vs. Ag+/Ag pour 0,50 et 0,70 bar, v = 100 mV s-1. 

 

Nous avons de même étudié l’influence de l’oxoacidité dans Li-Na à 600 °C et avec une pré-

électrolyse à -1,1 V vs. Ag+/Ag pendant 180 s et pour deux pressions partielles de CO2. A ces 

faibles pressions de CO2 et après pré-électrolyse, on observe sur la figure 4.14, pour la première 

fois, deux pics de réduction (1) et (2). Le premier pic est très peu affecté par l’augmentation de 

P (CO2), alors que le second tend à augmenter de façon plus significative.  

Un seul pic de réduction de CO2 avait été observé jusque-là dans toutes les conditions 

opératoires, même dans le cas de Li-Na sans pré-électrolyse ; ce qui semblait indiquer un 

échange simultané de 2 électrons pour obtenir CO. Dans le cas présent, nous pouvons émettre 

une première hypothèse d’une réduction en deux étapes faisant intervenir vraisemblablement 

une espèce intermédiaire peu stable et qui a pu avoir un effet sur les voltampérogrammes 

obtenus sur une surface de l’électrode d’or « activée » par le prétraitement électrochimique. 

Ceci peut constituer une première approche pour élucider de façon plus fine le mécanisme de 

réduction de CO2, en définissant la nature de l’espèce intermédiaire. 
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Figure 4.14 : Voltampérogrammes cycliques dans Li2CO3-Na2CO3 à 600 °C à une plaque d’or            

(S = 2 cm²) après électrolyse à -1,1 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s sous différentes atmosphères             

(a) CO2-Argon (20-80), (b) CO2-Argon (30-70) et (c) CO2-Argon (50-50).                                       

Ei = -1,35 V vs. Ag+/Ag, v = 100 mV s-1. 

 

II.2.4. Température 

La température est un paramètre essentiel ayant une influence directe sur l’oxoacidité, sur la 

stabilité des espèces mises en jeu et sur les cinétiques réactionnelles. Par exemple, il a été 

montré d’un point de vue théorique qu’à pression de CO fixe, l’augmentation de la température 

tend à élargir le domaine d’existence de CO (chapitre II : II.2.a) et à déplacer lorsque le potentiel 

de réduction de CO2 en CO a lieu à des valeurs plus positives. De plus, nous avons observé une 

incidence directe de l’augmentation de la température sur les pics d’oxydation de CO, 

notamment celui qui correspondrait à l’oxydation de l’espèce adsorbée. 

L’effet de la température est étudié pour Li-K, Li-Na et Li-Na-K à différentes pressions 

partielles de CO2. Les eutectiques binaires (Li-K et Li-Na) sont étudiés suite à une pré-

électrolyse sous deux pressions partielles de CO2 ; tandis que l’eutectique ternaire est étudié 

sans pré-électrolyse sous atmosphère de CO2 pure. Les bornes des voltampérogrammes sont 
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identiques [-0,2 ; -1,35] V vs. Ag+/Ag pour chaque eutectique tout comme la vitesse qui est de 

100 mV s-1.  

II.2.4.a. Li-K à faible pression partielle de CO2 

L’étude est menée dans Li-K à 575, 600 et 650 °C à une électrode d’or sous une atmosphère de 

CO2-Argon (20-80). La figure 4.15 représente les voltampérogrammes cycliques obtenus après 

une électrolyse à -1,1 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s. 
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Figure 4.15 : Effet de la température sur Li2CO3-K2CO3 sous une atmosphère de CO2-Argon (20-80). 

Voltampérogrammes cycliques obtenus à une électrode d’or (S = 2cm²) à 100 mV s-1                      

après une électrolyse à - 1,1 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s.  

Ei = -1,35 V vs. Ag+/Ag, v = 100 mV s-1. 

 

Chaque voltampérogramme présente un pic de réduction (1) et d’une à trois vagues d’oxydation 

(2, 3, 4). Lorsque la température augmente, la densité de courant des pics de réduction tend à 

augmenter et les potentiels des pics dérivent vers les potentiels négatifs. 
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Tableau 4.2 : Valeurs des potentiels du pic de réduction (1) dans Li-K en fonction de la température, 

d’après la figure 4.15. 

T (°C) 
Potentiel observé du pic (1)  

(V vs. Ag+/Ag) 

Potentiel théorique du pic (1) 

pour P(CO2) = 0,2 bar et P(CO) = 10-1 bar  

(V vs. O2/Li2O) 

575 -1,06 -0,61 

600 -1,08 -0,62 

650 -1,11 -0,64 

 

Comme le montre le tableau 4.2, la différence des potentiels entre les pics est quasiment 

identique, qu’elle provienne de données expérimentales ou de prévisions thermodynamiques. 

L’augmentation de la densité de courant en valeur absolue du pic (1) avec la température 

confirme que la quantité de CO2 dissoute dans le bain fondu s’accroît avec la température. 

Par ailleurs, les pics d’oxydation relatifs à CO tendent à augmenter et se déplacer vers les 

potentiels négatifs avec la température. Cette augmentation des densités de courant peut être 

due, d’une part, à plus de CO2 réduit et, d’autre part, à l’accroissement du domaine d’existence 

du CO avec la température. La vague d’oxydation (2) n’est visible qu’à 650 °C, ce qui laisse 

supposer que le CO est plus facilement solubilisé dans Li-K à 650 °C qu’à 575 °C et que, de 

même, il s’adsorbe plus facilement à la surface de l’électrode à 650 °C qu’à 575 °C. Par ailleurs, 

comme évoqué dans le chapitre III, la solubilité de CO augmente avec la température et ceci se 

reflète par des courants d’oxydation plus importants à plus haute température. Le déplacement 

marqué du potentiel du pic d’oxydation (4) devrait être lié à une cinétique d’oxydation plus 

favorable à plus haute température. On note à partir de 600 °C un épaulement (3) avant le pic 

d’oxydation (4) et qui augmente légèrement avec la température. Ce pré-pic est-il lié à 

l’adsorption de CO sur d’autres sites d’adsorption que pour le pic d’oxydation (4) ? Il est 

difficile de conclure sans analyse fine de l’extrême surface de l’électrode d’or. 

II.2.4.b. Li-Na à pression partielle élevée de CO2 

Cette étude est menée à 600, 650 et 700 °C à une électrode d’or sous atmosphère de CO2-Argon 

(70-80) dans Li-Na. Les voltampérogrammes cycliques obtenus après électrolyse à                           

-1,1 V vs  Ag+/Ag pendant 360 s sont représentés sur la figure 4.16.  

Chaque voltampérogramme présente un pic de réduction (1) et un pic d’oxydation (3) ; un pré-

pic d’oxydation (2) apparaît uniquement à partir de 650 °C. Lorsque la température augmente, 

le pic de réduction (1) est décalé vers les potentiels plus négatifs et les densités de courant 
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tendent à augmenter ; en effet, le pic de réduction (1) à 650 °C est à un potentiel de 15 mV plus 

négatif qu’à 600 °C, il en est de même pour celui à 650 et 700 °C. D’après les prévisions 

thermodynamiques, on prévoit une différence de 9 mV entre les pics de 600 et 650 °C et une 

différence de 8 mV entre les pics de 650 et 700 °C (P (CO) fixée à 10-1 bar et P (CO2) à 0,7 bar). 

La différence entre les potentiels expérimentaux de réduction (1) est un peu plus importante 

que celle attendue théoriquement, probablement pour des raisons de cinétique. 

 

Figure 4.16 : Effet de la température sur Li2CO3-Na2CO3 sous une atmosphère de CO2-Argon (70-30). 

Voltampérogrammes cycliques obtenues à une électrode d’or (S = 2 cm²) après une électrolyse           

à -1,1 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s. Ei = -1,35 V vs. Ag+/Ag, v = 100 mV s-1. 

 

II.2.4.c. Li-Na-K sous CO2 pur  

Le comportement de Li-Na-K entre 600 °C et 700 °C sous une pression totale de CO2 de 1 bar, 

après une pré-électrolyse de -1,1 V vs. Ag+/Ag pendant 360 s, est observé sur la figure 4.17.  
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Figure 4.17 : Effet de la température sur Li2CO3-Na2CO3-K2CO3 sous une atmosphère de 100 % CO2, 

P (CO2) = 1 bar. Voltampérogrammes cycliques enregistrés avec une électrode d’or (S = 2 cm²)    

après une pré-électrolyse à -1,1 V (360 s) à différentes températures (a) 600 °C, (b) 650 °C                

et (c) 700 °C. Ei = -1,35 V vs. Ag+/Ag, v= 100 mV s-1.  

 

Là aussi la densité de courant pour le pic de réduction est nettement plus importante à 700 °C 

qu’à 650 ou 600 °C, bien qu’à 700 °C, la définition du pic devient mauvaise à cause de 

l’augmentation du mur de réduction. Du point de vue de l’oxydation, la densité de courant de 

courant relative au pic (3), très faible à 600 et 650 °C, augmente de façon spectaculaire à 700 

°C. Le pré-pic du pic (3) n’apparait qu’à la plus haute température d’étude, 700 °C. La vague 

d’oxydation (2) est observable pour toutes les températures.  

II.2.4.d. Synthèse de l’effet de la température  

D’un point de vue expérimental, l’augmentation de la température active l’adsorption du CO 

ou de sa forme intermédiaire pour Li-K, Li-Na et Li-Na-K. En effet, la densité de courant des 

pics d’oxydation (3) sur les figures 4.15 à 4.17 augmente. Le potentiel de ces pics est décalé 

vers les potentiels plus négatifs et un pré-pic se forme à 700 °C. Sur ces mêmes figures, la 

densité de courant du pic de réduction (1) du CO2 en CO augmente devient moins nettement 
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visible à 700 °C à cause de la proximité du mur de réduction. La température est un paramètre 

important qui peut influer non seulement sur la distribution des produits de réaction mais aussi 

sur les équilibres d’adsorption. 

Comme nous l’avons déjà vu, la solubilité du CO2 augmente avec la température et la pression 

partielle de CO2 dans les carbonates alcalins fondus. La réduction électrochimique du CO2 en 

CO est exaltée par l’augmentation de la pression partielle en CO2 et de la température. Elle est 

plus nettement observable à 650 °C et pour un temps d’électrolyse de 360 secondes. Afin de 

mieux comprendre le mécanisme de réduction électrochimique du CO2 en CO et la complexité 

des phénomènes d’oxydation, pouvant mettre jeu des espèces adsorbées, il faut s’intéresser aux 

espèces intermédiaires, notamment l’espèce C2O5
2-, citée dans la littérature [6] et analysée par 

simulation moléculaire, mais aussi CO2
- [11] et C2O4

2- (par réaction de CO sur les carbonates) 

ou des espèces radicalaires. La seule espèce qu’il est possible stable qu’il est possible d’acquérir 

commercialement est l’espèce oxalate dont nous analysons à continuation l’effet dans le bain 

fondu. 

 

II.3. Hypothèse mécanistique 

II.3.1. Etude des carbonates ternaires à basse température 

Pour compléter les études précédentes, nous avons étudié l’eutectique ternaire à 575°C par 

voltampérométrie cyclique suite à une pré-électrolyse à -1,2 V vs. Ag+/Ag. La figure 4.18 

représente les voltampérogrammes obtenus à des vitesses de 10 à 400 mV s-1. On observe dans 

tous les cas un pic de réduction et deux pics d’oxydation. 

Le pic principal de réduction correspond à la réduction de CO2 qui est contrôlée par la diffusion 

de cette espèce vers l’électrode d’or. L’évolution de jp en fonction de v n’est pas linéaire, 

montrant qu’il s’agit bien d’une espèce dissoute et non d’une espèce adsorbée. L’évolution de 

jp en fonction de v et de Ep = f (log v), ne sont pas non plus linéaires, montrant que le système 

est quasi-rapide.  

Du point de vue de l’oxydation, on observe clairement à 575 °C le premier pic d’oxydation, 

vraisemblablement lié au pic de réduction (1), et dont la densité de courant augmente avec la 

vitesse de balayage. Il est difficile de déterminer une tendance précise vu l’étalement et la 

complexité de ce pic qui tend à s’étaler, mais son Ep n’évoluant pas linéairement avec log v, on 
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aurait tendance à le définir comme quasi-rapide. Concernant le deuxième pic d’oxydation, il est 

impossible à analyser à 575 °C car les densités de courant sont trop faibles ; cependant, nous 

avons vu qu’à plus haute température, notamment dans Na-K à 750°C (Figure 4.9) que cette 

oxydation est due à une espèce adsorbée de CO. 

 

Figure 4.18 : Etude de la vitesse dans Li2CO3-Na2CO3-K2CO3 à 575 °C sous 100 % CO2, 

P  CO2 = 1  bar à une électrode d’or (S = 2 cm²) après pré-électrolyse à -1,2 V pendant 360 s              

pour différentes vitesses de balayage allant de 10 à 400 mV s-1. Ei = -1,50 V vs. Ag+/Ag.  

 

II.3.2. Oxalates 

Les oxalates seraient une des formes sous laquelle se trouve le CO dissous dans les carbonates. 

L’autre forme supposée est l’ion CO2
2- [5]. L’objectif est de mettre en évidence si une des 

espèces intermédiaires est observée lors de la réduction électrochimique du CO2 en CO et si 

elle serait due aux oxalates. 

L’ajout d’oxalates de potassium a été réalisé dans Li-Na-K à 600 °C, sous atmosphère de CO2 

pur pour éviter la formation d’oxyde de carbonate de potassium qui serait due à la présence 

d’oxygène.  
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Avant l’ajout d’oxalates, deux pré-électrolyses suivies de voltampérométries cycliques sont 

montrées sur la figure 4.20 (A). Le pic de réduction de CO2 (1) est observé au même potentiel 

(-0,99 V vs. Ag+/Ag) quel que soit le potentiel de pré-électrolyse ou la borne de départ de la 

voltampérométrie. Le premier pic d’oxydation (3) est observé après les deux pré-électrolyses. 

Il a lieu à potentiel un peu plus négatif lorsque la borne inférieure est abaissée 

(¬0,78 V vs. Ag+/Ag pour Ei = -1,50 V vs. Ag+/Ag et -0,71 V vs. Ag+/Ag pour 

Ei = ¬1,35 V vs. Ag+/Ag). Le second pic d’oxydation (4) est mieux défini lorsque la borne 

inférieure est abaissée et est observé à -0,50 V vs. Ag+/Ag.  

La figure 4.19 montre l’effet de la borne inférieure. Le potentiel du pic de réduction (1) est 

indépendant du potentiel de borne inférieure. Le second pic de réduction (2) est observé à partir 

d’un potentiel suffisamment négatif (-1,55 V vs. Ag+/Ag) mais est mieux défini pour un 

potentiel de borne inférieure de -1,65 V vs. Ag+/Ag. Le potentiel du premier pic d’oxydation 

(3) varie très peu avec la diminution du potentiel de la borne inférieure et est mieux défini pour 

un pour un potentiel de borne inférieure de -1,65 V vs. Ag+/Ag. Le second pic d’oxydation (4) 

est visible uniquement pour ce même potentiel de borne inférieure. Pour ces raisons, c’est ce 

dernier potentiel que nous allons conserver pour effectuer les voltampérométries cycliques 

Après avoir ajouté les oxalates dans le bain, une voltampérométrie cyclique est réalisée sans 

électrolyse comme le montre la figure 4.20(B). Dès lors, deux pics de réduction (1) et (2) et 

deux pics d’oxydation (3) et (4) sont observés. Un second pic de réduction (2) apparait donc à 

un potentiel plus négatif (-1,28 V vs. Ag+/Ag). Le premier pic de réduction (1) est observé au 

même potentiel que celui sans ajout (-0,99 V vs. Ag+/Ag). Les oxalates sont en équilibre dans 

les carbonates et forment du CO selon [5], [9], [10]  : 

𝐶2𝑂4
2−

→
← CO + 𝐶𝑂3

2− (4. 4) 

Il existe donc forcément du CO solvaté dans le bain lorsqu’on ajoute des oxalates.  

Dans un premier temps, le CO2 va se réduire en CO à -0,99 V vs. Ag+/Ag comme en milieu 

exempt d’oxalates. Puis il est supposé que le CO issu des oxalates et celui produit par la 

réduction électrochimique sont adsorbés à la surface de l’électrode puis se réduiraient en 

carbone au second potentiel de réduction (2). Une autre hypothèse est de suggérer que les 

oxalates se complexent puis se réduisent au second potentiel de réduction (2). 

Concernant l’oxydation, le potentiel du pic (3), de -0,78 V vs. Ag+/Ag est identique à celui 

observé sans oxalates (courbe (c )). Etant donné que le CO est présent en grande quantité dans 

les carbonates selon l’équilibre (4.4), l’augmentation de la densité de courant des pics 

d’oxydation (3) et (4) est justifiée. Il pourrait être dû à l’oxydation du carbone en CO, ou des 
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oxalates complexés. Cependant, comme le pic d’oxydation (3) était déjà observé avant l’ajout 

des oxalates et que son potentiel n’évolue pas avec l’ajout d’oxalates et que sa densité de 

courant augmente, on ne peut supposer que le pic d’oxydation (3) est dû au CO dissous. 

D’autant plus qu’aucune trace de carbone n’est observée sur électrode d’or. 

Les pics de réduction (2) et d’oxydation (4) s’affaiblissent puis disparaissent avec le temps (au 

bout de 30 minutes pour 0,1004 g d’oxalates ajoutés). Ils sont donc liés à la présence des 

oxalates. 

 

Figure 4.19 : Voltampérogrammes cycliques à une plaque d’or (S = 2 cm²) dans Li2CO3-Na2CO3-

K2CO3 à 600 °C sous 100 % de CO2 à 1 bar, après ajout de 10 mg d’oxalates, pour différents 

potentiels de la borne inférieure de balayage : (a) -1,35  V vs. Ag+/Ag (b) -1,45  V vs. Ag+/Ag, (c) -

1,55  V vs. Ag+/Ag, (d) -1,60  V vs. Ag+/Ag et (e) -1,65  V vs. Ag+/Ag Ei = -0,90  V vs. Ag+/Ag, 

v = 100 mV s-1. 
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Figures 4.20 : Voltampérogrammes cycliques à une plaque d’or (S = 2 cm²) Li2CO3-Na2CO3-K2CO3 à 

600 °C sous 100 % de CO2 à 1 bar à 100 mV s-1 (a) après ajout d’oxalates, Ei = - 0,90 V vs. Ag+/Ag 

(b) après -1,1 V vs. Ag+/Ag (360 s), Ei = - 1,50 V vs. Ag+/Ag, (c) après -1,2 V vs. Ag+/Ag (360 s),   

Ei = - 1,35 V vs. Ag+/Ag. (A) sans oxalates, (B) comparaison avec et sans oxalates. 

 

La figure 4.21 montre des voltampérogrammes pour différentes vitesses de balayage. Le pic de 

réduction de CO2 (1) varie linéairement en fonction de la vitesse de balayage 
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(y = 3,15x ¬ 3,6911, R² = 0,967), et en fonction de la v (y = 3,0x - 2,9, R² = 0,99). Aussi, son 

potentiel de pic évolue linéairement avec log v (y = -0,14x -1,1, R² = 0,98) et se déplace vers 

les valeurs négatives lorsque v augmente. Ce qui est représentatif d’un système lent. Le second 

pic de réduction, qui est probablement celui de CO (2), varie linéairement en fonction de la 

vitesse de balayage (y = -6,3x - 1,8, R² = 0,97), et en fonction de la v (y = -6,2x ¬3,3, 

R² = 0,99), caractéristique d’un système lent ou quasi-rapide. Aussi, son potentiel de pic évolue 

linéairement avec log v (y = -28 10-3x -0,94, R² = 0,99) et se déplace vers les valeurs positives 

lorsque v augmente. Ce qui est représentatif d’un système quasi-rapide. 

Les pics d’oxydation (3) et (4) sont indépendants de la vitesse de balayage et de v. Les 

potentiels de ces pics n’évoluent pas linéairement avec log v. La différence de potentiel entre 

le pic de réduction (2) et le pic d’oxydation (3) est de l’ordre de 105 mV. La différence de 

potentiel entre le pic de réduction (1) et le pic d’oxydation (4) est de l’ordre de 810 mV, ce qui 

confirme que le système est quasi-rapide. 

 

Figure 4.21 : Voltampérogrammes cycliques à une plaque d’or (S = 2 cm²)                                             

dans Li2CO3¬Na2CO3¬K2CO3 à 600 °C sous 100 % de CO2 à 1 bar, après ajout de 10 mg d’oxalates, 

à différentes vitesses de balayage : (a) 100 mV s-1. (b) 200 mV s-1. (c) 300 mV s-1. (d) 500 mV s-1.                                          

Ei = -0,90  V vs. Ag+/Ag. 
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II.4. Mécanismes proposés 

L’ajout d’oxalates de potassium dans l’eutectique Li-Na-K nous a permis de constater que c’est 

effectivement du CO qui se forme lors de la réduction de CO2. Ainsi, nous pouvons maintenant 

proposer un premier mécanisme de la réduction électrochimique de cette molécule dans les 

carbonates alcalins fondus, comme montré en figure 4.22. Pour ce mécanisme nous considérons 

qu’il y a un seul pic de réduction aux alentours de -1,1 ± 0,2 V vs. Ag+/Ag et un pic d’oxydation 

proche de -0,8 ± 0,2 V vs. Ag+/Ag, selon l’oxoacidité et la nature des sels fondus. Dans le cas 

de Li-Na-K, le pic de réduction (1) est à -0,99 V vs. Ag+/Ag et le pic d’oxydation (3)                             

à -0,78 ± 0,07 V vs. Ag+/Ag (figure 4.18). 

 Expliquons dans un premier temps le pic de réduction : 

CO2 (g) est introduit dans la cellule électrochimique et se solvate dans les carbonates fondus ; 

il est alors en équilibre sous sa forme solvatée moléculaire CO2 (solv) ou, d’après la littérature, 

sous forme d’ions C2O5
2- [7], [8]. De là, CO2 (solv) diffuse jusqu’à l’électrode d’or et peut s’y 

adsorber partiellement en CO2 (ads). Une fois le potentiel de réduction du couple CO2/CO 

atteint, CO2 se réduit électrochimiquement en CO2
-, espèce intermédiaire pouvant être 

partiellement adsorbée lors de son processus de formation : 

2 𝐶𝑂2 + 2 𝑒
− = 2 𝐶𝑂2

− (4.5a) 

L’anion CO2
- va se transformer en CO selon :  

2 𝐶𝑂2  
− → 𝐶𝑂 + 𝐶𝑂3

2− 
(4.5b) 

 

Soit la réaction globale : 

2 𝐶𝑂2 + 2 𝑒
−  → 𝐶𝑂 + 𝐶𝑂3

2− 
(4.5c) 

 

La réduction du CO2 en CO à la surface d’une électrode d’or, via la formation de l’anion CO2
- 

(4.5) a déjà été proposée par Peelen et al. [11]. Une fois le CO formé à la surface de l’électrode, 

il tend à diffuser vers la solution et être en équilibre avec sa phase vapeur. Le CO solvaté est 

aussi en équilibre avec les ions oxalate C2O4
2- (formés par réaction avec les ions carbonates) 

[9], [10], [12], [13]. Ceci ne contredit pas le fait que CO peut aussi être partiellement adsorbé à 

la surface de l’électrode et s’y désorber progressivement. 

 

 Expliquons maintenant le pic d’oxydation : 
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Le CO formé électrochimiquement peut donc se ré-oxyder en CO2 à la surface de l’électrode 

selon la réaction inverse (4.5c). Ce courant est en général très faible, vu la faible solubilité de 

cette molécule.  

Les espèces intermédiaires produites par la solvatation de CO2  et de CO sont représentées en 

vert sur les figures 4.22 et 4.23. 

 

Figure 4.22 : Schéma hypothétique du mécanisme de réduction électrochimique du CO2 dans les 

carbonates alcalins fondus à la surface d’une électrode d’or pour un pic de réduction et d’oxydation. 

 

Cependant, il a été observé deux pics de réduction et d’oxydation dans Li-Na à 600 °C, avec 

prétraitement de l’électrode d’or, (cf. 4.14) et en présence d’oxalates (cf. figure 4.20 (B)). Un 

second mécanisme de la réduction électrochimique du CO2 peut être proposé sur la figure 4.23. 

Pour ce second mécanisme, nous considérons les pics (1) et (2) de réduction et les pics (3) et 

(4) d’oxydation sur la figure 4.20 (B). Le second mécanisme est au départ similaire au premier 

mécanisme, du point de vue de la réduction (1) et l’oxydation (3). Cependant, une seconde 

réaction de réduction (2) semble avoir lieu à partir de l’espèce CO2
- qui se réduit en CO2

2- (qui 

se transforme par la suite chimiquement en CO). On peut suposer que la seconde réaction 

d’oxydation (4) due à une espèce adsorbée, comme nous l’avons déjà montré, est attribuable à 

l’oxydation de CO2 adsorbé. Les réactions proposées sont les suivantes : 
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Pour la réduction (2) : 

2 𝐶𝑂2  
− + 2 𝑒−

→
← 2 𝐶𝑂2  

2− (4.6) 

L’anion CO2
2- va se retransformer en CO selon :  

𝐶𝑂2
2− + 𝐶𝑂2 → 𝐶𝑂 + 𝐶𝑂3

2−  
(4.7) 

 

Pour l’oxydation (4) : 

𝐶𝑂 (𝑎𝑑𝑠) + 𝐶𝑂3
2−

→
← 2𝐶𝑂2 (𝑎𝑑𝑠) + 2 𝑒

− (4.8) 

 

Figure 4.23 : Schéma hypothétique du mécanisme de réduction électrochimique du CO2 dans les 

carbonates alcalins fondus à la surface d’une électrode d’or pour deux pics de réduction et 

d’oxydation. 

II.5. Autres matériaux d’électrodes : carbone graphite 

Il est évident que l’électrode d’or ne peut pas être utilisée pour une électrolyse à grande échelle 

et que son rôle est limité à la compréhension des mécanismes réactionnels aux électrodes. Nous 

avons initié l’exploration d’autres matériaux d’électrodes plus compatibles d’un point 

morphologique (rugosité, porosité), électrocatalytique et économique avec l’application. Nous 

avons choisi le carbone graphite qui est déjà utilisé dans plusieurs processus électrolytiques. 
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Nous avons constaté que la réduction du CO2 sur cette électrode ne nécessité pas de 

prétraitement électrochimique et que le courant de réduction facilement mis en évidence par un 

balayage dans le sens des potentiels négatifs à partir d’un potentiel Ei correspondant au potentiel 

à circuit ouvert. La figure 4.24 montre les voltampérogrammes obtenus dans l’eutectique 

ternaire à 575 °C sous CO2 pur à différentes vitesses de balayage. Le potentiel de pic dérive de 

façon significative avec la vitesse de balayage. La fonction jp = f (v) est linéaire et montre bien 

une limitation du courant de réduction par la diffusion de CO2. Ep = f (log v) (y = -0,21 x -1,5 

avec R² = 0,99) étant linéaire, on peut en conclure que le transfert de charge est plus nettement 

lent que dans le cas d’une électrode d’or dans les mêmes conditions. On n’observe pas de 

courant d’oxydation significatif. 

 

Figure 4.24 : Voltampérogrammes cycliques à une plaque de carbone graphique (S = 2,8 cm²)               

dans Li2CO3-Na2CO3-K2CO3 à 575 °C sous 100 % de CO2 (P (CO2) = 1 bar), à différentes vitesses 

(a) 10 mV s-1, (b) 20 mV s-1  (c) 50 mV s-1, (d) 100 mV s-1  (e) 200 mV s-1, (f) 300 mV s-1, (g) 400 mV s-1, 

(h) 500 mV s-1  . Ei = ¬0,30 V vs. Ag+/Ag. 

 

Nous avons de même tracé des voltampérogrammes dans l’eutectique Li-K à 650 °C sous 

P (Argon) = P (CO2) = 0,5 bar sur la figure 4.25 dans des conditions similaires. On note un 

système de réduction du CO2 qui tend à devenir plus lent avec la vitesse de balayage. Si on 

observe de plus près les voltampérogrammes aux plus hautes vitesses de balayage, comme 

montré sur la figure 4.26, on observe progressivement un dédoublement du pic de réduction, 
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du même type que celui observé dans certains cas après traitement par électrolyse sur électrode 

d’or et après ajout des oxalates. Le mécanisme complexe que nous avons déjà décrit s’applique 

à ce cas. En augmentant la vitesse de balayage, comme observé sur la figure 4.27 on a le temps 

d’observer la deuxième réaction de réduction de CO2
- en CO2

2- (transformé ensuite en CO).  

 

 

Figure 4.25: Voltampérogrammes cycliques à une électrode de carbone graphite (S = 2,8 cm²) dans 

Li2CO3-K2CO3 à 650 °C sous P totale = 1 bar avec P (Argon)=P (CO2) =0,5 bar pour différentes 

vitesses à différentes vitesses (a) 50 mV s-1, (b) 75 mV s-1  (c) 100 mV s-1, (d) 150 mV s-1  (e) 200 mV s-1, 

(f) 250 mV s-1, (g) 400 mV s-1. Ei = -0,2 V vs. Ag+/Ag.3 
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Figure 4.26 : Voltampérogrammes cycliques à une électrode carbone graphique (S = 2,8 cm²) dans 

Li2CO3-K2CO3 à 650 °C sous P totale = 1 bar avec P(Argon)=P(CO2) =0,5 bar pour différentes 

vitesses, v à différentes vitesses (a) 100 mV s-1, (b) 200 mV s-1  (c) 300 mV s-1, (d) 100 mV s-1  (e) 200 

mV s-1, (f) 300 mV s-1, (g) 400 mV s-1, (h) 500 mV s-1. Ei = -0,2 V vs. Ag+/Ag. 

 

Nous venons donc de même de mettre en évidence l’effet de la vitesse de balayage sur le 

mécanisme de réduction, au même titre que nous l’avions fait par traitement électrochimique et 

par ajout d’oxalates. Il est tout de même à noter que sous des pressions plus faibles de CO2 

(0,1 bar), on n’observe plus ce dédoublement à hautes vitesses de balayage. Finalement, avec 

l’eutectique Na-K à 750°C, on observe sur la figure 4.27 la dérive du potentiel de réduction 

avec la vitesse de balayage et, dans ce cas, le deuxième pic d’oxydation au potentiel le plus 

élevé, ce qui est encore une fois dû à l’augmentation de la température. 
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Figure 4.27 : Voltampérogrammes cycliques à une électrode de carbone graphique (S = 2,8 cm²) dans 

Na2CO3-K2CO3 à 750 °C sous CO2-Argon (70-30) à différentes vitesses. Ei = -0,55 V vs. Ag+/Ag. 

 

Au bilan, l’électrode de graphite ne permet pas de bien observer les courants d’oxydation du 

CO et des espèces dérivées, avec en plus un ou deux systèmes de réduction de CO2 plus lents 

que sur or. Les prétraitements électrochimiques n’ont par ailleurs pas d’effet significatifs sur 

les courants. On peut en conclure que l’électrode de graphite n’est pas la meilleure électrode, 

ni pour poursuivre les études mécanistiques, ni pour l’application qui consiste à préparer du CO 

dans les conditions les plus favorables cinétiquement. 
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III. Conclusions et perspectives 

 

Nous avons réussi à prouver expérimentalement la faisabilité de la valorisation du dioxyde de 

carbone dans les carbonates fondus sur électrode d’or, et dans une moindre mesure sur électrode 

de carbone graphite. Elle a lieu par réduction électrochimique pour des températures 

supérieures à 550 °C. Trois intermédiaires réactionnels possibles, au sein de l’électrolyte ou à 

l’interface avec l’électrode, ont été évoqués dans la littérature lors de la réduction 

électrochimique du CO2 dans les carbonates (C2O4
2-, CO2

- ou C2O5
2-), mais jamais, à la fois, de 

façon très systématique dans un grand nombre d’eutectiques ou de conditions expérimentales. 

 

Un certain nombre d’observations expérimentales nous ont permis de conclure qu’il n’est pas 

nécessaire d’isoler la contre-électrode de l’électrode de travail, ce qui simplifie le montage 

expérimental de l’électrolyse et évite la chute ohmique due à la jonction.  

La définition des voltampérogrammes cycliques et l’apparition des différents pics de réduction 

dépendent fortement de la nature des eutectiques de carbonates alcalins fondus, de l’oxoacidité, 

de la température et du traitement de l’électrode de travail. 

Sans traitement de l’électrode d’or et à faible température, la réduction de CO2 en CO est 

identifiable, c’est un système quasi-rapide à lent et contrôlé par la diffusion de la molécule de 

CO2 ; par contre, les pics d’oxydation attribuables à CO sont très faibles et quelquefois non 

identifiables. En augmentant la température dans ces conditions, on note une meilleure 

définition des pics et l’apparition de pics d’oxydation plus exploitables, un premier pic est 

globalement dû à CO soluble et un second à une espèce adsorbée qui pourrait être CO adsorbé. 

 

A l’aide d’un traitement de l’électrode par pré-électrolyse à un potentiel légèrement plus négatif 

que celui dû à la réduction de CO2, on obtient une bien meilleure définition des différents pics 

et, notamment, on met mieux en évidence les pics d’oxydation même à des températures peu 

élevées autour de 600 °C. Un phénomène remarquable dans le cas de Li-Na avec prétraitement 

de l’électrode d’or est le dédoublement du pic de réduction qui peut être dû à une deuxième 

étape de réduction ou à deux étapes du même phénomène. 

En ajoutant des oxalates, espèces existant dans le commerce contrairement aux autres espèces 

intermédiaires peu stables et hypothétiques, nous avons réussi à émettre des hypothèses 

mécanistiques plus réalistes, fondées sur l’analyse de la littérature et sur nos résultats 
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expérimentaux. Par leur décomposition dans le milieu fondu, les oxalates exaltent la présence 

de CO, ce qui se reflète par et un pic d’oxydation de CO soluble très important, qui tend ensuite 

à décroître au fur et à mesure du passage en phase gazeuse du CO formé. Le deuxième pic 

d’oxydation, proportionnel à la vitesse de balayage, est dû à CO adsorbé, il est lié à un pic de 

réduction vraisemblablement dû à CO2 adsorbé. Par ailleurs, on note deux pics de réduction qui 

font intervenir des espèces intermédiaires CO2
- et CO2

2-. Même si les espèces citées, en y 

ajoutant l’espèce C2O5
2- qui justifie la plus grande solubilité de CO2 dans ces milieux fondus, 

n’ont pas été mise en évidence physiquement, leur existence est plausible, d’une part, parce que 

l’existence de certaines a été  prévue par modélisation et, d’autre part, parce que nos analyses 

électrochimiques confrontées à la littérature tendent à prouver leur existence. Ces aspects 

mécanistiques doivent être poursuivis sur d’autres électrodes, par modélisation moléculaire et 

par des analyses in situ, par exemple la RMN, la spectroscopie RAMAN et l’analyse de surface 

XPS, ToF-SIMS. 

D’un point de vue pratique, nous avons déterminé l’influence d’un grand nombre de paramètres 

expérimentaux, confrontés pour certains à des prévisions thermodynamiques, ce qui doit nous 

amener dans une deuxième étape au choix d’autres électrodes plus intéressants que le carbone 

graphite pour mettre en œuvre un procédé viable d’électrolyse de CO2. Des électrodes à base 

de Ni, de Cu ou d’alliages semblent être la bonne voie, mais on peut aussi bien envisager des 

dépôts de couches minces contenant des électrocatalyseurs très actifs sur des substrats poreux. 

Des études préliminaires sur des dépôts ultra fins de cérine sur électrode d’or ont donné de 

premiers résultats encourageants. Ces dépôts de cérine ou de cérine dopée sur des substrats 

poreux de nickel ou de carbone pourraient être d’intérêt. Le champ d’exploration est encore très 

vaste, mais cette première étude trace une voie qui nous semble fertile. 
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Conclusion générale et perspectives 

 

 

 La valorisation du CO2 dans les carbonates fondus et, plus particulièrement, sa 

transformation électrochimique en CO a été développée dans ce travail. La revue 

bibliographique a permis de présenter l’état de l’art en ce qui concerne la réduction du CO2 en 

CO et de justifier l’intérêt d’une telle étude dans les sels fondus à base ces carbonates alcalins 

et d’insister sur l’importance des conditions expérimentales. Trois objectifs étaient visés et voici 

ce que nous avons pu déterminer. 

 

La justification thermodynamique de l’intérêt de travailler dans ces milieux fondus, à haute 

température a été abordée au chapitre II. Les calculs et l’établissement des diagrammes 

potentiel-oxoacidité ont permis de déterminer des conditions théoriques favorables à la 

réduction électrochimique du dioxyde de carbone en monoxyde de carbone. En s’appuyant sur 

l’expertise du laboratoire dans ce domaine, les diagrammes ont été affinés et complétés en 

prenant en compte des paramètres spécifiques afin de prédire la stabilité théorique des espèces 

carbonées (CO2, CO, C) et hydrogénées (H2O, H2) au sein de l’électrolyte. Pour tous les milieux 

électrolytiques choisis (Li-K, Li-Na, Na-K, Li-Na-K ainsi que les sels purs), la réduction 

électrochimique du CO2 et le produit majoritairement formé (CO ou C) dépendent de plusieurs 

paramètres. Ainsi, la nature de l’électrolyte, la composition de l’électrolyte, l’oxoacidité de 

l’électrolyte (P (CO2) dans les sels), les pressions partielles de CO, H2O/H2 et la température 

ont été modélisés par régression linéaire à l’aide des diagrammes potentiel-oxoacidité. Le sel 

optimal combinerait un intervalle confortable d’oxoacidité à une température basse. De manière 

générale, la réduction du CO2 en CO a lieu du côté oxoacide (pression élevée de CO2), tandis 

que la réduction directe du CO2 en C s’opère en milieu plutôt oxobasique. Le domaine 

d’existence du CO augmente lorsque la pression de CO diminue ou lorsque la température est 

augmentée. Du gaz de synthèse est théoriquement obtenu en combinant une pression élevée de 

vapeur d’eau et une faible pression de CO à une température élevée. Le choix du sel pour la 

formation de CO est en fait plus compliqué car les paramètres sont interconnectés. Par exemple, 

la pression de CO est liée à sa formation par électroréduction du CO2 qui dépend-elle-même de 

la solubilité du CO2 dans les carbonates fondus et devrait être prise en compte dans les calculs, 

ainsi que la possibilité de former d’autres espèces carbonées. 
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Le troisième objectif était de s’assurer de la solubilité du CO2 dans les carbonates fondus, et de 

la proportionnalité de sa valeur avec la température, à l’aide d’une même technique de 

détermination, la réduction électrochimique du CO2 ne pouvant se réaliser dans nos conditions 

que si le CO2 est dissous dans les carbonates fondus. La littérature indique que les valeurs de 

solubilité du CO2 dans les carbonates fondus sont comprises dans un intervalle de valeurs large, 

allant de 0,470 10-2 mol L-1atm-1 à 575 °C à 21,2 10-2 mol L-1atm-1 à 806 °C dans Li-K. De plus, 

ces valeurs dépendent fortement de la technique de détermination utilisée. Ainsi, il a été décidé 

de déterminer expérimentalement les valeurs de solubilité dans Li-K à l’aide de deux méthodes 

en utilisant des plateformes expérimentales de niveaux de précision différentes, pour une 

gamme de température intermédiaire allant de 550 à 750 °C. La première plateforme a donné 

des valeurs de concentrations de CO2, alors que la seconde plateforme, optimisée a permis de 

déterminer la solubilité du CO2, en accord avec la plus haute valeur de solubilité connue à ce 

jour dans la littérature. Nous avons constaté que la solubilité du CO2 augmente avec la 

température. L’enthalpie expérimentale de solvatation du CO2 dans Li-K est endothermique et 

du même ordre de grandeur, une vingtaine de kJ mol-1, que celles rapportées dans la littérature. 

Les perspectives sont de déterminer la solubilité du CO2 dans différents mélanges de carbonates 

avant de déterminer la solubilité du CO dans ces mêmes milieux. De manière expérimentale, 

les constantes de Henry peuvent être déterminées en multipliant les expériences de la solubilité 

du CO2 à différentes températures et pour différentes pressions partielles de CO2. Les pressions 

partielles seraient alors modifiées par dilution du CO2 avec un gaz neutre autre que l’azote qui 

risquerait d’interagir chimiquement avec le solvant. Il serait judicieux de réaliser une étude de 

modélisation de la solubilité du CO2 et du CO. Elle pourrait aussi permettre d’obtenir les 

constantes de Henry du CO2  et du CO. 

 

Le dernier objectif était de démontrer la faisabilité expérimentale de la réduction 

électrochimique du CO2 en CO dans les sels fondus binaires et ternaire à une électrode d’or et 

de carbone graphite. Pour des températures supérieures à 550 °C, la faisabilité expérimentale 

de la réduction électrochimique du CO2 en CO a été prouvée sur électrode d’or, et, dans une 

moindre mesure, sur une électrode de carbone graphite dans des eutectiques (Li-K, Li-Na, Na-

K et Li-Na-K) à l’aide de voltampérométrie cyclique. Cette réduction électrochimique du CO2 

en CO est quasi-rapide à lente, contrôlée par la diffusion. Sans pré-électrolyse, les pics 

d’oxydation attribuables à CO sont très faibles voir non identifiables. En accord avec les 

prédictions thermodynamiques, la température améliore l’apparition et la définition des pics 
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d’oxydation. Un phénomène remarquable dans le cas de Li-Na est le dédoublement du pic de 

réduction qui peut être dû à une deuxième étape de réduction ou à deux étapes du même 

phénomène. Pour cette raison, l’ajout d’oxalates a été réalisé afin d’étudier le mécanisme de 

réduction. Un mécanisme réactionnel en plusieurs étapes de la réduction électrochimique du 

CO2 en CO est proposé. Il fait intervenir trois espèces intermédiaires possibles au sein de 

l’électrolyte ou à l’interface de l’électrode (C2O4
2-, CO2

- ou C2O5
2-). Ainsi, face à ces 

intermédiaires réactionnels possibles, la contre-électrode n’a pas besoin d’être isolée, donc le 

montage reste simple et facile à mettre en œuvre. La définition des voltampérogrammes cycliques 

et l’apparition des différents pics de réduction dépendent fortement des paramètres suivants : nature 

des eutectiques de carbonates alcalins fondus, oxoacidité, température et traitement de l’électrode 

de travail. La plupart de ces paramètres ont été étudiée thermodynamiquement, mais tous n’ont pu 

être confrontés aux prévisions théoriques. La réduction du CO2 en C n’a pas été observée dans 

les conditions expérimentales. Le carbone se forme théoriquement à des potentiels plus bas que 

ceux de nos conditions, à l’électrode d’or comme à l’électrode de carbone graphite. Par la suite, 

il s’avère nécessaire de réaliser des analyses des espèces formées et notamment le rendement 

faradique en CO pourrait être calculé. A ce titre, le laboratoire vient d’acquérir des plateformes 

de caractérisation (ATD/ATG, chromatographie gazeuse couplée à l’infra-rouge et à la 

spectrométrie de masse) dans le cadre d’un programme Equipex (Planex). Les réactions aux 

électrodes doivent aussi être étudiées sur des matériaux classiques utilisés dans les électrolyseurs 

en terme de coût et de propriétés catalytiques. Ainsi, des électrodes à base de Ni, de Cu ou 

d’alliages doivent être testées, mais on peut aussi bien envisager des dépôts de couches minces 

contenant des électrocatalyseurs très actifs sur des substrats poreux. Des études préliminaires 

sur des dépôts ultra fins de cérine sur électrode d’or ont donné des premiers résultats 

encourageants. 

 

Ce travail nous a permis d’analyser systématiquement les conditions optimales pour réduire 

CO2 en CO dans les carbonates fondus, avec une approche prévisionnelle et expérimentale. 

Nous avons pu poser un certain nombre de questions importantes pour pouvoir réaliser à plus 

grande échelle cet objectif stratégique de transformer du gaz à effet de serre en produits utiles 

sur le plan énergétique.  
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Annexe 

 

 

Annexe A : Atomic layer deposition, a key technique for processing thin-layered SOFC 

materials. Case of Epitaxial thin layers of CeO2 catalyst. 
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Un article réalisé durant ce Doctorat est présenté dans cette annexe. Il concerne l’élaboration 

d’une électrode de YSZ à base de cérine déposée par ALD et utilisable pour la réduction de 

l’hydrogène dans une SOFC. L’ALD est l’une des méthodes qui pourrait être employée pour 

recouvrir des électrodes de travail utilisées pour la réduction électrochimique du CO2 de 

matériaux catalytiques. 
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Résumé CHERY Déborah – Thèse d’électrochimie - 2015 

 

Résumé : Approche prévisionnelle de la valorisation électrochimique du CO2 dans les 

carbonates alcalins fondus 
 

Ce travail se situe dans le cadre de la valorisation du CO2 par sa réduction électrochimique en CO par 

voltampérométrie cyclique dans les carbonates alcalins fondus. Les objectifs principaux  sont  la 

détermination théorique des conditions favorables à cette réduction électrochimique dans les carbonates 

alcalins fondus et l’étude de la faisabilité  de cette réduction électrochimique dans des eutectiques 

binaires et ternaire en conditions expérimentales. 

Le mémoire de thèse débute par une étude bibliographique de la valorisation du CO2 par plusieurs 

méthodes (douze étudiées), en particulier l' « électrolyse ». Les produits issus de l’électroréduction du 

CO2 dépendent principalement de la nature et de la composition de l’électrolyte, de la température et 

l'(oxo)acidité (pression de CO2)). La réduction est activée à haute température en phase solide ou en 

phase liquide sous forme de carbonates fondus, ils demandent une température moins élevée. La 

réduction électrochimique du CO2 dans les carbonates alcalins conduit à deux produits : CO et C. Le 

CO a déjà été détecté par chromatographie gazeuse. Le carbone se forme à des potentiels plus négatifs 

que le CO.  

Les diagrammes potentiel-oxoacidité permettent de prévoir le domaine d’existence théorique du CO 

dans les carbonates purs comme en mélange. Le sel le plus favorable pour l’étude expérimentale est 

celui qui combine un intervalle  confortable d’oxoacidité et une température basse. Parmi les trois sels 

purs étudiés, le Li2CO3 favorise le CO au-delà de 800 °C, les sels de carbonate de sodium et de potassium 

fondent à des températures trop élevées pour être retenus expérimentalement. Généralement la réduction 

du CO2 en CO a lieu du côté oxoacide (pression élevée de CO2), tandis que la réduction directe du CO2 

en C a lieu en milieu plutôt oxobasique. Le domaine d’existence du CO augmente lorsque la pression 

de CO diminue ou lorsque la température est augmentée. Du gaz de synthèse est théoriquement obtenu 

en combinant une pression élevée de vapeur d’eau et une faible pression de CO à une température élevée. 

La pression de CO est liée à sa formation par électroréduction du CO2 qui dépend-elle-même de la 

solubilité du CO2 dans les carbonates fondus. 

La solubilité du CO2 dans Li2CO3-K2CO3 est déterminée par mesure manométrique et augmente avec la 

température, son enthalpie expérimentale de solvatation est endothermique et est du même ordre de 

grandeur, une vingtaine de kJ mol-1, que celles rapportées dans la littérature. 

La faisabilité expérimentale de la réduction électrochimique du CO2 en CO dans les sels fondus binaires 

et ternaire à une électrode d’or et à l’électrode de carbone graphite a été prouvée expérimentalement à 

des températures supérieures à 550 °C. Un mécanisme réactionnel est proposé, faisant intervenir trois 

intermédiaires réactionnels possibles, au sein de l’électrolyte ou à l’interface avec l’électrode (C2O4
2-, 

CO2
- ou C2O5

2-). Le prétraitement de l’électrode par pré-électrolyse améliore la définition des pics. La 

définition des voltampérogrammes cycliques et l’apparition des différents pics de réduction dépendent 

fortement des paramètres suivants : nature des eutectiques de carbonates alcalins fondus, oxoacidité, 

température et traitement de l’électrode de travail. La plupart de ces paramètres a été étudiée 

thermodynamiquement. Mais tous n’ont pu être confrontés aux prévisions théoriques. L’ajout d’oxalates 

qui se décomposent en CO dans le milieu réactionnel a permis d’exalter les pics de réduction du CO2 et 

d’oxydation du CO, ce qui semble confirmer les hypothèses mécanistiques. La réduction 

électrochimique du CO2 en CO est identifiable (système quasi-rapide à lent, contrôlé par la diffusion de 

la molécule de CO2), à la fois sans prétraitement de l’électrode d’or, à faible température, et également 

à l’aide d’un traitement de l’électrode d’or par pré-électrolyse à un potentiel légèrement plus négatif que 

celui dû à la réduction de CO2. 
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